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Prélogo

La quimica, a menudo conocida como la ciencia central, juega un papel crucial al conectar
disciplinas como la fisica, la biologia, la medicina y las ingenierias. Este libro, que hemos titulado
Quimica I, esta disefiado para ser una guia accesible y completa para estudiantes que estan
comenzando a explorar el fascinante mundo de la quimica.

Nuestro objetivo es ensefar los conceptos fundamentales de la quimica de manera clara y
comprensible, al mismo tiempo que inspirar un gusto duradero por esta ciencia, dada la importancia
que esta tiene en nuestra vida diaria y en el avance cientifico.

A lo largo de la historia, la quimica ha sido una fuerza impulsora detras del desarrollo de la
humanidad. Desde los antiguos alquimistas que buscaban transformar los metales en oro hasta los
cientificos contemporaneos que desarrollan nuevos materiales y medicamentos, la quimica ha sido
un motor de innovacién y descubrimiento. Este libro pretende rendir homenaje a esta rica historia,
proporcionando una base sélida en los principios de la quimica y destacando sus aplicaciones
practicas e impacto en el mundo real.

Hemos estructurado esta obra de manera que los conceptos se desarrollen de forma progresiva,
facilitando una comprensién profunda y clara. Cada capitulo aborda un tema clave, desde la
estructura atémica y la tabla periédica hasta las reacciones quimicas y las teorias acido-base.
Ademads, se incluyen numerosos ejemplos y problemas practicos que permiten a los estudiantes
aplicar lo aprendido y desarrollar sus habilidades para la resolucién de problemas.

La ensefanza de la quimica va mas alla de memorizar férmulas y ecuaciones; se trata de
fomentar una mentalidad cientifica, aprender a observar, cuestionar y experimentar. Por ello, hemos
integrado en el texto una serie de preguntas abiertas que promueven el pensamiento critico y la
curiosidad intelectual.

Agradecemos a los educadores, investigadores y estudiantes que han contribuido a la elabora-
cién de este libro. Sus comentarios y sugerencias han sido invaluables para crear una obra tanto
informativa como inspiradora. También queremos reconocer a los pioneros de la quimica cuyas
contribuciones han allanado el camino para las futuras generaciones.

Esperamos que este libro sea una herramienta valiosa en la trayectoria académica de los
estudiantes y que despierte en ellos la misma pasién por la quimica que ha motivado a tantos
cientificos a explorar los misterios de la materia y la energia. Que este libro les sirva no solo para
aprobar exdmenes, sino también para apreciar la belleza y complejidad del mundo que nos rodea.

Bienvenidos al mundo de la quimica.

Arturo Abreu

Felipe Aparicio



Prefacio a la Primera Edicion

Es un honor y un privilegio presentar la primera edicion de Quimica I. Este libro surge del
deseo de proporcionar a los estudiantes una guia integral y accesible que los acomparfie en su viaje
a través del fascinante campo de la quimica. Nuestro objetivo es no solo ensefar los conceptos
fundamentales, sino también inspirar una pasion duradera por la quimica y su relevancia en el
mundo moderno.

La quimica es una ciencia dinamica, en constante evolucion, y su estudio nos permite compren-
der y transformar el mundo que nos rodea. A través de este libro, esperamos mostrar cémo los
principios de la quimica se aplican en diversas areas, desde la medicina y la ingenieria hasta el
medio ambiente y la industria. Hemos incluido secciones que destacan estas aplicaciones practicas,
mostrando la importancia y el impacto de la quimica en nuestra vida diaria.

En la creacién de esta obra, hemos tenido en cuenta los desafios y necesidades que enfrentan
los estudiantes de hoy; en particular, los estudiantes de la Universidad Autbnoma Metropolitana
(UAM). La quimica es una disciplina vasta y, a veces, puede parecer abrumadora. Por eso, hemos
disefiado este libro para ser claro y progresivo, con una estructura que permite a los estudiantes
construir su conocimiento paso a paso. Cada capitulo ha sido cuidadosamente elaborado para
proporcionar explicaciones claras, ejemplos practicos y problemas que fomentan la aplicacion y el
entendimiento de los conceptos.

En este libro hemos abarcado una amplia variedad de temas que son cruciales para los estu-
diantes en los cursos, definidos como Unidades de Ensenanza Aprendizaje (UEA), y laboratorios
que son parte de su formacién académica en la UAM y en otras universidades en México.

Es relevante destacar que este libro fue disefado originalmente para cubrir el contenido de la
UEA de Quimica de la Licenciatura en Biologia Molecular (LBM) que se imparte en el Departamento
de Ciencias Naturales (DCN) de la UAM. Sin embargo, este disefio no fue excluyente ya que el
libro también puede ser de utilidad para los estudiantes de la Licenciatura en Ingenieria Biologica
(LIB) del Departamento de Procesos y Tecnologia (DPT) de la UAM, toda vez que los temas aqui
abordados cubren practicamente el 95% del contenido de la UEA de Quimica de ese plan de
estudios. Ademas, este libro se puede usar en otras UEA, tanto de la LBM como de la LIB. En
lo que respecta a la LBM, en la UEA de Laboratorio de Introduccién a la Experimentacion se
exploran temas como el calculo y la determinacién de concentraciones en disoluciones, asi como
el pH y pKy. En la UEA de Equilibrio y Cinética Quimica, se estudian aspectos como la teoria
cinética, la velocidad y el orden de reaccién, junto con el equilibrio quimico. En la UEA de Técnicas
de Caracterizacién Molecular, se abordan los fundamentos del electromagnetismo y el espectro
electromagnético. Por otro lado, en la UEA de Balance de Materia de la LIB se abordan temas
como el balance de materia en sistemas reactivos, la estequiometria de las reacciones quimicas, la
conversién o la fraccidon del reactivo de interés que se transforma en productos, el rendimiento y las
reacciones de combustidn, entre otros. Todos estos temas se desarrollan a lo largo de esta obra.

La elaboracion de este libro ha sido un esfuerzo colaborativo. Queremos expresar nuestro mas
profundo agradecimiento a los colegas, estudiantes y revisores que han aportado su tiempo y



conocimientos para hacer de este libro una realidad. Sus valiosas aportaciones han enriquecido el
contenido y han asegurado que el material sea tanto riguroso como accesible.

Esperamos sinceramente que esta primera edicién de Quimica | sea una herramienta valiosa
en la educacién de las y los estudiantes, ademas de que los motive a continuar explorando las
maravillas de la quimica. Que este libro no solo les ayude a dominar los fundamentos, sino que
también los inspire a pensar criticamente, experimentar y, sobre todo, disfrutar del proceso de
aprendizaje.

Agradecemos la confianza en esta obra y les damos la bienvenida al maravilloso mundo de la
quimica.

Los autores



Constantes fisicas

Cantidad Simbolo Valor Unidad Sl
Aceleracion de la gravedad g 9.806 m/s?
Carga eléctrica elemental e 160217653 x 10712 C
Constante de Boltzmann k 1.3807 x 10723 JK
Constante de Faraday F 96485 C/mol e~
Constante de los gases R 8.3145 J/mol K
Constante de Planck h 6.6260693 x 103 Js
Constante de Rydberg R.. 1.0974 x 10’ m~!
Masa del electron e 9.10938 x 107! kg

Masa del neutrén m, 1.67493 x 1077 kg

Masa del protén my 1.67262 x 10727 kg
Numero de Avogadro N 6.0221415 x 10% particulas/mol
Radio de Bohr ao 5.2918 x 10! m
Relacion carga/masa del electron  e/m 1.75882 x 10'! C/kg

Velocidad de la luz en el vacio c 2.99792458 x 108 m/s




[Introduccién

¢, Por qué es importante aprender quimica? La respuesta a esta pregunta es simple: la quimica
estd en gran parte de la vida diaria del ser humano. La podemos encontrar en los alimentos que
consumimos, en el aire que respiramos, en los materiales usados para fabricar diversos productos,
etc. El cuerpo humano es un universo de sustancias, procesos y transformaciones quimicas. Por
esta razon, algunos autores afirman que la quimica es la ciencia central. Podemos decir que la
quimica esta en todas partes. El mundo en el que vivimos esta lleno de sustancias quimicas:
muchas son de origen natural y otras han sido sintetizadas por el ser humano.

El origen de la palabra quimica es incierto, aunque existen dos teorias predominantes al
respecto. Una teoria sugiere que el término se originé en la palabra egipcia khemeia, que se deriva
de Khem o Kemet, el nombre antiguo de Egipto, que significa tierra negra. Este nombre se referia al
fértil suelo negro del delta del Nilo, en contraste con el desierto circundante. Esta teoria se fortalece
ya que hoy sabemos que las artes quimicas habian logrado un desarrollo notable en Egipto, donde
los sacerdotes se interesaban en técnicas de embalsamamiento y preservacién del cuerpo humano
tras la muerte. Ademas, sabemos que los egipcios no solo eran habiles metalurgicos, sino que
también sabian como preparar pigmentos minerales y extractos e infusiones vegetales.

Otra teoria propone que la palabra guimica proviene del vocablo khemeia, que evolucioné del
griego khémeia (xnueia), que significa el arte de la transmutacion. Los griegos fueron influenciados
por las practicas egipcias y extendieron el término para significar el arte de transformar metales
simples en metales preciosos, como el oro. Una acepcién de la palabra khemeia es que proviene
del griego khumos, que significa jugo de planta. Segun esta variante de la teoria sobre el origen de
la palabra quimica, khemeia seria el arte de extraer jugos. Este concepto de jugo de plantas podria
extenderse a los metales, implicando que la palabra se refiere al arte de la metalurgia.



También podemos identificar una contribucidén arabe en el origen de la palabra quimica. El
término alquimia, un precursor de la palabra quimica, proviene del arabe al-kimiya, que se deriva
del griego khémeia. La alquimia era una practica medieval que combinaba elementos de la quimica,
la filosofia y el misticismo, con el objetivo de transformar sustancias y descubrir la piedra filosofal.

Se puede afirmar que la quimica es tan antigua como la humanidad misma, aunque el concepto
que manejamos hoy en dia es relativamente moderno. Histéricamente, el nacimiento de la quimica
como ciencia se ubica con la publicacién del libro El quimico escéptico de Robert Boyle (1627-1691)
en 1661. Los estudios de Boyle marcaron el fin de los términos alquimiay alquimista, eliminando la
primera silaba de estos términos. A partir de entonces, la disciplina se conocié como quimica, y
sus practicantes como quimicos.

En resumen, la palabra quimica tiene una historia etimolégica rica y diversa, que proviene de
influencias egipcias, griegas y arabes, y ha evolucionado significativamente a lo largo de los siglos
hasta convertirse en la ciencia que conocemos hoy.

Discutir sobre quimica nos lleva inevitablemente a explorar el concepto de materia. La materia
abarca todo lo que tiene presencia fisica, desde nuestros cuerpos y los objetos que usamos
diariamente, hasta las estructuras mas gigantescas del cosmos. Una definicién comin de materia
es: cualquier cosa que ocupe espacio y posea masa. Basandonos en esta idea, podemos definir la
quimica de la siguiente forma:

Quimica es la ciencia que estudia a la materia, sus propiedades, los cambios que esta sufre
y los procesos energéticos asociados a estos cambios.

De este modo, la quimica se centra en el estudio de la materia y sus cambios. En estos procesos,
la energia desempena un papel crucial. Por ello, al definir la quimica, es esencial considerar el
concepto de energia. La energia se define como /a capacidad de realizar trabajo o transferir calor.
Existen diversas formas de energia, como la mecanica, eléctrica, luminosa, térmica y, por supuesto,
la energia quimica, entre otras. En términos generales, todas las formas de energia se pueden
dividir en dos categorias principales: energia cinética y energia potencial.

Como todo conocimiento humano, la quimica se ha diversificado a tal grado que hoy en dia
es muy dificil que una sola persona conozca y domine todos los conceptos que la constituyen.
Las areas de la quimica moderna comprenden una amplia variedad de disciplinas que estudian
diferentes aspectos de la materia y sus interacciones. Algunas de las principales disciplinas de la
quimica son las siguientes:

= Quimica General: Es la base de todas las ramas de la quimica, abordando conceptos

fundamentales como la estructura atomica, enlaces quimicos, reacciones, y las leyes que
rigen el comportamiento de la materia.

= Quimica Inorganica: Explora compuestos que no incluyenlaces carbono-hidrégeno, tales

como metales, minerales y complejos de coordinacion.

= Quimica Organica: Esta rama se centra en el estudio de compuestos que contienen carbono,

con énfasis en su estructura, propiedades y reacciones. Es crucial para comprender procesos



biolégicos y para la creacion de nuevos materiales.

= Fisicoquimica: Se enfoca en los principios fisicos que subyacen los procesos quimicos,

abarcando la termodindmica, cinética y mecanica cuantica.

= Quimica Analitica: Esta disciplina se dedica al analisis de la composicion de sustancias,

utilizando técnicas cualitativas y cuantitativas para identificar y medir los componentes de
una muestra.

= Bioquimica: Se especializa en el estudio de las moléculas y procesos quimicos fundamenta-

les en los organismos vivos, incluyendo enzimas, proteinas y acidos nucleicos.

= Quimica Teérica y Computacional: Utiliza métodos matematicos y simulaciones compu-

tacionales para entender y predecir el comportamiento de sistemas quimicos.

= Quimica de Materiales: Esta area se enfoca en el disefo, la sintesis y la caracterizacion

de nuevos materiales con aplicaciones tecnoldégicas, como polimeros, nanomateriales y
compuestos avanzados.

= Quimica Ambiental: Investiga los procesos quimicos que ocurren el medio ambiente y su

impacto, incluyendo la quimica atmosférica y la contaminacion.

= Quimica Medicinal: Se dedica al disefio y sintesis de compuestos con actividad farmacolégi-

cay al estudio de sus interacciones con el organismo.

= Quimica Industrial: Aplica los principios quimicos en la produccién en masa de productos,

optimizando procesos y desarrollando nuevas tecnologias en la industria quimica.

Estas areas no son excluyentes entre si, y frecuentemente se superponen, dando lugar a
subdisciplinas y campos interdisciplinarios.

Este libro fue disefiado para apoyar a las y los estudiantes en su proceso de aprendizaje de los
fundamentos de quimica, es decir, es una introduccién al campo de la quimica general. El principal
interés de los autores es proporcionar un compendio de problemas de quimica general que apoye
a las y los estudiantes a fortalecer su comprensién de los conceptos y principios quimicos, y que
les permita reconocer la funcién fundamental que la quimica desempefia en su vida cotidiana y, en
particular, en su formacién profesional.

La resolucién de un problema es, generalmente, la mejor forma de ilustrar un concepto, ley,
principio o propiedad en las ciencias y en particular, en la quimica. De manera reciproca, si se
comprenden bien los fundamentos, no se tendra dificultad en la resolucién de problemas. Se
puede decir que la comprensién de los fundamentos de la quimica y la resolucion de problemas
son actividades complementarias. Los problemas propuestos en este libro fueron obtenidos de
diferentes libros de texto que el alumno podré consultar en la seccion de bibliografia. Algunos
problemas fueron disefiados a partir de las experiencias de clase o de algunos ejercicios similares
propuestos en los libros consultados.

Esperamos que este libro sea de utilidad para las y los estudiantes, y contribuya a mejorar su
formacion en esta area del conocimiento. Agradeceremos todas las opiniones y sugerencias que
tengan sobre el libro, las cuales serviran para mejorar este material en ediciones posteriores.






[I'ndice general

1.1
1.2
1.3
1.4
1.5
1.6

2.1
2.2
2.3
2.4

Prélogo

Prefacio
Constantes fisicas
Introduccidn

ESTRUCTURA DE LA MATERIA

Conceptos basicos

Estructura atébmica

Radiacion electromagnética y origen de la teoria cuantica
Modelo atomico de Bohr e hipétesis de De Broglie
Mecanica cuantica moderna y atomos hidrogenoides

Atomos polielectrénicos, espin y configuraciones electronicas

PROPIEDADES PERIODICAS

Tabla periddica y configuraciones electrénicas
Tamanos de los atomos, radio atomico y radio idnico
Energia de ionizacion

Afinidad electronica

24
33
39

45
59
67
72



2.5
2.6

3.1
3.2
3.3
3.4
3.5
3.6
3.7
3.8
3.9
3.10
3.1

4.1
4.2
4.3
4.4
4.5
4.6
4.7

5.1
5.2
5.3
5.4

6.1
6.2
6.3

Electronegatividad

Metales, no metales y metaloides

ENLACE QUIMICO

Enlace quimico

Modelo de Lewis y regla del octeto
Enlace metalico

Enlace i6nico

Enlace covalente

Electronegatividad y polaridad del enlace
Estructuras de Lewis

Cargas formales

Estructuras de resonancia

Propiedades de los compuestos covalentes

Excepciones a la regla del octeto

FUNDAMENTOS DE ESTEQUIOMETRIA

Clasificacion de la materia: elementos, compuestos y mezclas
Propiedades de la materia

Mediciones en quimica y analisis dimensional

Estructura del atomo: numero atdmico, nUmero de masa e isétopos

El concepto de mol: masa atémica, masa molar y nimero de Avogadro
Composicion porcentual

Férmulas quimicas: férmula empirica y féormula molecular

REACCION QUIMICA

Ecuaciones y reacciones quimicas
Estequiometria de reacciones quimicas
Reactivo limitante

Rendimiento de una reaccion

REACCIONES QUIMICAS EN SOLUCION
Propiedades de las soluciones acuosas y molaridad
Otras unidades de concentracion

Diluciones

76
78

83
85
87
89
97
100
102
106
110
111
115

119
122
126
132
135
153
157

165
174
184
190

197
206
211



6.4
6.5

7.1
7.2
7.3
7.4
7.5
7.6
7.7

8.1
8.2
8.3
8.4
8.5
8.6
8.7
8.8

Estequiometria de reacciones en solucién

Tipos de reacciones quimicas en soluciéon acuosa

NOCIONES DE EQUILIBRIO QUIMICO

Velocidad de una reacciéon quimica

Equilibrio quimico y constante de equilibrio

Cociente de reaccion

Calculo de la constante de equilibrio

Calculo de las concentraciones en el equilibrio y grado de reaccion
El principio de Le Chatelier

Factores que afectan el equilibrio quimico

EQUILIBRIO ACIDO-BASE

Clasificacion de acidos y bases

Pares conjugados acido-base

El pH y calculo de concentraciones en el equilibrio acido-base
Autoionizacion del agua

Hidrdlisis

Relacion entre K, y Kp

Porcentaje de ionizacidn o disociacion

Neutralizacion
RESPUESTAS A LOS EJERCICIOS

Bibliografia
Libros

Articulos

215
221

225
228
232
234
238
245
245

253
255
259
262
267
273
275
277

309
309






1.1

1. ESTRUCTURA DE LA MATERIA

Conceptos basicos

La quimica es una ciencia fundamental que nos permite comprender la naturaleza de la materia
y las transformaciones que esta puede experimentar. A través del estudio de los conceptos béasicos
de la quimica, adquirimos las herramientas necesarias para explorar y entender el mundo que nos
rodea. En este capitulo, abordaremos los principios fundamentales que constituyen los cimientos
de esta disciplina, sentando las bases para un aprendizaje mas profundo y detallado en capitulos
posteriores. Nos enfocaremos en las definiciones esenciales y los conceptos fundamentales que
son vitales para el estudio de la quimica.

Como lo expresamos en la Introduccion, la siguiente es la definicién de la quimica méas comun
y aceptada en los libros de texto:

Quimica es la ciencia que estudia a la materia, sus propiedades, los cambios que puede
experimentar y los procesos energéticos asociados a estos cambios.

Los conceptos clave en esta definicién son:

Ciencia: Proviene del latin scientia, que significa conocimiento o saber. El término scientia
a su vez deriva del verbo latino scire, que significa saber o conocer. En el contexto original,
scientia se referia al conocimiento en un sentido general, abarcando tanto el conocimiento
practico como el tedrico. En su versiébn moderna, la palabra ciencia ha evolucionado para
referirse especificamente al conocimiento sistematico y organizado obtenido a través del
método cientifico, que implica la observacion, la experimentacion y el razonamiento légico
para formular leyes y teorias sobre el mundo natural.



1.2

2 Capitulo 1. ESTRUCTURA DE LA MATERIA

Materia: Es cualquier cosa que tiene masa y ocupa espacio. Esto significa que la materia es
cuantificable, es decir, se puede medir. Ademas, posee una cierta cantidad de energia y esta
sujeta a cambios con el tiempo.

Podemos afirmar que el objeto central de la quimica es la materia, por lo que el estudio de esta
ciencia se puede abordar por dos caminos:

1. Estudiando la estructura de la materia.
2. Estudiando las transformaciones que experimenta la materia.

Ambas rutas se basan en una idea fundamental: la existencia del atomo como la unidad basica
de la materia.

El concepto de atomo se origind en la antigua Grecia entre un grupo de filésofos conocidos
como los atomistas. Destacan entre ellos Demécrito de Abdera (460-370 a.C.) y Leucipo (499-400
a.C.). La idea central de estos filésofos era que la materia estd compuesta por particulas pequenas,
indivisibles y fundamentales llamadas atomos. Los atomistas postulaban que los atomos eran
eternos, infinitos en nimero y variaban en forma y tamano, lo que les permitia explicar la diversidad
de sustancias y fenémenos observados en el universo.

En contraste, Aristoteles de Estagira (384-322 a.C.) sostenia que la materia era continua,
oponiéndose a las ideas atomistas. Por otro lado, Platén (427-347 a.C.), aunque mas afin a las
ideas de los atomistas, postulaba la existencia de formas elementales sin considerarlas indivisibles
en particulas mas pequefas del mismo tipo.

Hoy en dia, el atomo se define de la siguiente manera:

Atomo es la unidad bésica e indivisible de un elemento quimico, constituido por un nticleo
central compuesto de protones y neutrones, rodeado por una nube de electrones. Los
protones tienen carga positiva, los electrones tienen carga negativa y los neutrones son
neutros.

\. J

Los atomos se combinan entre si a través de enlaces quimicos para formar moléculas y
compuestos, y son indivisibles por métodos quimicos ordinarios, aunque pueden ser divididos
mediante reacciones nucleares. El numero de protones en el nucleo define el elemento y sus
propiedades quimicas.

En este libro, comenzaremos el estudio de la quimica por la primera ruta: conociendo la
estructura de la materia, es decir, la estructura de los atomos.

Estructura atomica

Nuestra comprensién contempordnea de la estructura de la materia tiene sus raices en la
teoria atdmica propuesta por John Dalton (1766-1844) a principios del siglo XIX. En la actualidad,
sabemos que toda la materia esta constituida por atomos, moléculas e iones. La quimica esta
intrinsecamente ligada a estas entidades.
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En 1808, Dalton establecié los fundamentos de la teoria atdmica en su obra Nuevo sistema de

filosofia quimica, donde postulé que la materia se compone de unidades basicas llamadas atomos.
Sus postulados principales fueron los siguientes:

1.

Los elementos estan formados por atomos, que son particulas independientes, inmutables e
indivisibles.

Los atomos de un mismo elemento tienen la misma masa y propiedades idénticas.

Los atomos de diferentes elementos poseen masas y propiedades distintas.

Los compuestos se forman por la unién de los atomos de los correspondientes elementos
con base en una relacién de numeros enteros sencilla.

En las reacciones quimicas, los atomos no se crean ni se destruyen, solo se reorganizan
para formar nuevos compuestos.

Estas propuestas constituyen el primer modelo teérico de la quimica moderna. La principal

evidencia a favor de la teoria atomica de Dalton radica en su capacidad para interpretar de manera
coherente todas las leyes ponderales:

1.

Ley de las proporciones definidas de Joseph Louis Proust (1754-1826): esta ley afirma
que “diferentes muestras de un mismo compuesto siempre contienen los mismos elementos
en la misma proporcion de masa’.

2. Ley de las proporciones multiples: esta ley esta establecida por el cuarto postulado de

Dalton.

3. Ley de la conservacion de la masa: el quinto postulado de Dalton es una expresién de esta

ley.

Dalton describi6é el atomo como una particula indivisible y extremadamente diminuta, tan

pequefna que no puede ser observada a simple vista. Sin embargo, una serie de investigaciones
llevadas a cabo desde alrededor de 1850 hasta el siglo XX revelaron que los atomos tienen
una estructura interna y estan compuestos por particulas ain mas pequenas, conocidas como
particulas subatémicas. Estas investigaciones llevaron al descubrimiento de tres particulas
fundamentales: electrones, protones y neutrones.

Ademas de las ideas de los filésofos griegos del siglo V a. C. y de Dalton a principios del siglo
XIX, se han propuesto varios modelos a lo largo de la historia para explicar la estructura de los
atomos. A continuacion, presentamos una breve descripcion de los modelos atdmicos.

= Joseph John Thomson (1856-1940) propuso que el atomo era una esfera de carga positiva

con electrones distribuidos en su interior.

= Ernest Rutherford (1871-1937) sugirié que el atomo tenia un ndcleo central con electrones

orbitando alrededor. Este es el modelo nuclear.

= Niels Bohr (1885-1962) desarrollé un modelo para el &tomo de hidrégeno utilizando la teoria

cuantica de la radiacién electromagnética.

» Erwin Schrédinger (1887-1961) cre6 un modelo matematico conocido como la ecuacion

de Schrédinger, basado en la teoria cuantica de Max Planck (1858-1947), para explicar
la estructura atomica. Simultdneamente, Werner Karl Heisenberg (1901-1976) propuso un
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modelo atémico utilizando un enfoque matematico mas complejo, y junto con la ecuacién de
Schrédinger, sentaron las bases de la teoria cuantica moderna.

Resumiendo los descubrimientos clave sobre particulas subatémicas y los modelos atomicos
de Thomson y Rutherford, tenemos:

1. La masay la carga de las particulas subatémicas se presentan en la tabla 1.1.

Tabla 1.1: Masa y carga de las particulas subatémicas.

Carga
Particula Masa (g) Coulomb Unidad de carga
Electron  9.10938 x 10728 —1.6022 x 10~ 1° -1
Proton  1.67262x 107%*  +1.6022 x 10~1° +1
Neutrdn  1.67493 x 10~24 0 0

2. La masa del proton es 1836 veces mayor que la del electrén.
3. El nucleo atémico, que contiene protones y neutrones, representa mas del 99.9% de la masa
del &tomo.
4. Los electrones se encuentran alrededor del nucleo atémico.
5. Los atomos pueden estar en estado neutro cuando el numero de protones es igual al nUmero
de electrones, resultando en un balance de cargas de cero.
6. Los atomos también pueden estar en estado ionizado cuando pierden o ganan electrones:
= Un ion positivo (catidén) es un atomo que ha perdido uno o mas electrones, resultando
en una carga neta positiva.
Ejemplo:
« Na*: significa que el atomo de sodio (Na) ha perdido un electrén.
= Un ion negativo (anién) es un atomo que ha ganado uno o mas electrones, resultando
en una carga neta negativa.
Ejemplo:
- S2~: significa que el 4&tomo de azufre (S) ha ganado dos electrones.
7. Los nucleos atémicos se caracterizan por dos nimeros:
= El numero atomico (Z) indica el nUmero de protones (p™) en el nlcleo de un atomo.
Coincide con el numero de electrones (e~) si el a&tomo es neutro.
= El numero masico o numero de masa (A) indica la suma de protones y neutrones en
el nacleo atémico. Podemos calcularla como

A=p +n’=2Z+n

donde p* es el nimero de protones y n° es el nimero de neutrones. El nimero de masa
practicamente coincide con la masa total del atomo.

Una forma sencilla de representar la informacién previa es usando el simbolo de un elemento
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(X) rodeado de cuatro numeros, de la siguiente manera:
A
2%

= A es el nUmero de masa; se escribe en la parte superior izquierda.

m Z es el numero atdmico; se escribe en la parte inferior izquierda.

m ¢ es la carga idnica; se escribe en la parte superior derecha.

= 5 es el nimero de atomos presentes de ese elemento; se escribe en la parte inferior derecha.

Ejemplo 1.1: Namero de particulas atémicas

Indica el nUmero de protones, neutrones y electrones de los siguientes atomos o iones:
32Q2- 75 108
(@) 16S (b) 33As () 4s7Ag"
Estrategia:
Para resolver este problema, tomamos la representacién de un elementos quimico de la
forma éX,? , descrita previamente.

Solucion:

(a) Elion sulfuro (S27) tiene 16 protones porque su Z = 16, y como su carga total es -2
(ha ganado 2 electrones) tendra 18 electrones, y dado que su nimero de masa es 32,
tiene 32 — 16 = 16 neutrones.

(b) El arsénico (As) tiene 33 protones y 33 electrones por ser un atomo neutro, con Z = 33,
y tiene 42 neutrones porque el nimero de neutrones = (A —Z) = 75 — 33 = 42.

(c) Elion plata (Ag®) tiene 47 protones porque su Z = 47, la carga positiva indica que
ha perdido un electrén, asi que tiene 46 electrones, y tiene 61 neutrones porque el
nuamero de neutrones = (A—2Z) = 108 — 47 = 61.

Verificacion:
Para verificar los resultados, s6lo hay que revisar que las operaciones aritméticas estén bien
realizadas.

\ V.

Los atomos del mismo elemento que difieren el nimero de neutrones se denominan isétopos.
Debido a esta diferencia en el nUmero de neutrones, también varia su numero masico. Los isétopos
de un elemento se nombrar segun el nimero de neutrones que tengan; por ejemplo, los isétopos
del carbono son: carbono-12, carbono-13 y carbono-14. El hidrégeno es un caso Unico, ya que
sus isétopos tienen nombres especificos: el hidrégeno o protio (sin neutrones), el deuterio (con un
neutrdn) y el tritio (con dos neutrones).

Un concepto fundamental en quimica es la masa atdomica, que se define como /a masa relativa
de los atomos de un elemento, teniendo en cuenta la abundancia relativa de sus isétopos. Este
concepto sera examinado con mayor detalle mas adelante. Es crucial destacar que la masa atémica
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de un elemento no es equivalente a su nimero Masico.

Ejercicios de la Seccién

Ejercicio 1.1. ;Qué personaje, en la historia de la quimica, propuso los siguientes postulados?

1. Los elementos estan formados de pequefas particulas indivisibles (atomos).

2. Todos los atomos del mismo elemento son idénticos; diferentes elementos tienen diferentes
tipos de atomos.

3. Los atomos no se pueden crear ni destruir.

4. Los elementos compuestos (también conocidos como compuestos) se forman cuando se
unen atomos de diferentes elementos, en relaciones simples, para formar atomos compuestos
(también conocidos como moléculas).

Ejercicio 1.2. Describe un acierto y un error de cada uno de los postulados de Dalton, descritos
en el ejercicio previo.

Ejercicio 1.3. ¢En qué leyes se basé John Dalton para postular su teoria atbmica?

Ejercicio 1.4. ;A qué ley se refiere la siguiente expresion? Si dos elementos forman mas de
un compuesto, estableciéndose fija la composicion de uno de ellos, el ofro elemento estara en
razon de numeros naturales (enteros y sencillos)

Ejercicio 1.5. Describe la ley de la composicién constante.

Ejercicio 1.6. La materia no se crea ni se destruye, unicamente se transforma. ; Cémo se
llama esta ley?

Ejercicio 1.7. ¢Quién descubri6 el electron?

Ejercicio 1.8. ¢Cual fue la contribucidn mas importante de Robert Andrews Millikan (1868-
1953)?

Ejercicio 1.9. ;Quién descubrié los rayos X?

Ejercicio 1.10. Segun la historia de la ciencia, ¢cual fue la contribucién mas importante de
Joseph Louis Proust para la determinacién de la estructura del atomo?

Ejercicio 1.11. Nombre del cientifico francés que descubri6 la radiactividad y comparti6 el
Premio Nobel con Pierre Curie (1859-1906) y Maria Salomea Sktodowska-Curie, mejor conocida
como Marie Curie (1867-1934).

Ejercicio 1.12. ;Quién fue la cientifica francesa de origen polaco que estudié la radiactividad
(ella acuno el término), desarroll6 técnicas para el aislamiento de is6topos radiactivos y descubrié
dos elementos: el polonio y el radio?
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Ejercicio 1.13. ;Qué experimento realizé Ernest Rutherford que le permitié contribuir a la
determinacién de la estructura del &tomo?

Ejercicio 1.14. Identifica la principal falla del experimento de Ernest Rutherford.

Ejercicio 1.15. ¢Cual fue la contribucién de James Chadwick (1891-1974) al desarrollo de la
teoria atomica en su época?

Ejercicio 1.16. Define los conceptos de numero atdmico y numero de masa, usando como
referencia el isétopo de Carbono-12.

Ejercicio 1.17. A partir del numero atomico de un dtomo neutro:
a) ¢;Qué tipo de particulas atomicas puedes calcular?
b) ¢Podrias usar el numero de masa para determinar la cantidad de esas particulas?

Ejercicio 1.18. Indica si es verdadera o falsa cada una de las siguientes afirmaciones:
a) Todos los dtomos de un elemento tienen el mismo numero atémico, sin embargo, pueden
tener diferente nUmero de masa.
b) Todos los atomos de un elemento tienen el mismo numero atémico y el mismo nimero de
masa.
c) Existen atomos del mismo elemento pero con diferente nimero de masa.

Ejercicio 1.19. ;Cual es el numero de masa de un atomo neutro de mercurio (Hg) que contiene
121 neutrones?

Ejercicio 1.20. ;Cuantos neutrones tiene el Torio 232 (Th-232)?

Ejercicio 1.21. Completa la siguiente tabla, usando unicamente la informacion que se muestra:

Isétopo | Numero de protones | Numero de neutrones | Numero de electrones
H
H
SLi*
2G
8Cca
25~
7oA
207Pb

1.3 Radiacion electromagnética y origen de la teoria cuantica

A lo largo del siglo XIX, los fisicos intentaron entender la estructura y el comportamiento
de los atomos y moléculas, pero estos intentos no siempre fueron exitosos. Al suponer que los
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atomos y las moléculas eran similares a pequenas esferas elasticas, lograron predecir y explicar
algunos fendbmenos a nivel macroscoépico, como la presién de un gas. Sin embargo, este modelo
corpuscular no pudo explicar las fuerzas que mantenian unidos a los dtomos dentro de las
moléculas.

Desde el siglo XVII, se sabia que la materia presentaba propiedades ondulatorias. La luz
proporcionaba una evidencia clara de esta naturaleza ondulatoria, al mostrar fenémenos como la
reflexién y la difraccion, propios de una onda. En 1678, Christiaan Huygens (1629-1695) propuso la
primera teoria ondulatoria de la luz.

= Huygens defini6 la luz como un tipo de movimiento ondulatorio analogo al del sonido. Debido
a que las ondas se propagan en el vacio, propuso que las ondas luminosas necesitaban
un medio ideal para su transmisién, el éter, presente tanto en el vacio como en los cuerpos
materiales.

= Esta teoria lograba explicar las leyes de la reflexion y la refraccion.

Las ondas estan presentes en nuestra vida diaria; el sonido es una onda mecénica que se
propaga a través de medios como el aire; un terremoto es una onda mecanica de tipo elastico; un
tsunami es otro ejemplo de onda mecénica.

Ondas

Aun cuando la palabra es de uso cotidiano, es importante saber ;qué es una onda?

Una onda es una perturbacion oscilatoria periddica que transporta energia y cantidad de
movimiento sin desplazar materia: las particulas oscilan alrededor de su posicion de equilibrio
pero no se trasladan con la perturbacion.

Las ondas tienen las siguientes propiedades:

= Longitud de onda (1): Representa la distancia entre dos puntos consecutivos que estan en
fase, como dos crestas o dos valles sucesivos. Su unidad de medida estandar es el metro,
aunque también puede expresarse en centimetros, nanémetros (1 nm = 10~° m) y angstroms
(1A= 1010 m).

= Amplitud (A): Es la distancia vertical desde la linea media de la onda hasta su cresta o valle.
La unidad de medida es el metro, aunque puede utilizarse la misma unidad que en la longitud
de onda.

= Frecuencia (v): Indica el nUmero de ciclos u oscilaciones que pasan por un punto fijo en un
segundo. Se mide en s~! (ciclos por segundo), también conocido como hercio o hertz (Hz).
Una oscilacion es una vibracion que genera una onda de longitud A.

= Periodo (T): Es el tiempo necesario para que la onda recorra una longitud de onda completa,
es decir, el tiempo para que se produzca una oscilacién completa. Se mide en unidades de
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tiempo, usualmente en segundos. Su relacion con la frecuencia es:

(1.1)

= Rapidez de la onda (c): Es el producto de la longitud de onda por la frecuencia:
c=Av (1.2)

Aunque no son sinénimos, comunmente se utiliza el término velocidad para referirse a la
rapidez de la onda.
Estas propiedades se ilustran en la figura 1.1.

Longitud de onda (A)

«—

|

Amplitud (A)

AN

Direccién de
propagacion

Frecuencia (v =

)

>0

Peridodo (T = 1/v)

Figura 1.1: Principales propiedades de las ondas.

Ejemplo 1.2: Calculo de propiedades de las ondas

La longitud de onda de la luz verde de un seméforo es de alrededor de 522 nm. ;Cual es la
frecuencia de este tipo de luz?

Estrategia:
Se nos proporciona la longitud de una onda luminosa y se nos pide calcular su frecuencia.
Estas dos cantidades estan relacionadas en la ecuacion (1.2), la cual tenemos que escribir
como:

&

V:I

Debemos considerar que se trata de luz que viaja a una velocidad de 300,000 km/s 0 3.00x
108 m/s.
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Solucion:
Como la velocidad de la luz esta en m/s tenemos que convertir la longitud de onda a metros
(m). Recuerda que 1 nm =1 x 10~° m. Escribimos:

1x1072m
A=52nmmx —— M 59510 "m
1nm

Sustituyendo la longitud de onda y la velocidad de la luz, tenemos:

~3.00x 10°m/s
522x10"m
=575x10"%g7!

v=575x10"Hz W

Verificacion:

El resultado significa que por un punto dado pasan 5.75 x 10'* ondas completas cada
segundo. Esta es una frecuencia alta que tiene sentido por la gran velocidad de la luz. De
la ecuacion (1.2) se ve que la velocidad de una onda es directamente proporcional a la
frecuencia: a mayor velocidad, mayor frecuencia.

Ondas electromagnéticas

Recordemos que una onda transporta energia sin mover la materia. Las ondas mecanicas,
como las ondas de sonido, requieren un medio como el aire para propagarse.

Existe un tipo de ondas que se propagan a través del espacio sin necesidad de un medio
fisico. Estas ondas se llaman ondas electromagnéticas. Las ondas electromagnéticas transportan
energia, incluso en el vacio, a través de un proceso radiante, también conocido como radiacion.

En 1865, James Clerk Maxwell (1831-1879) demostré6 matematicamente que /as ondas elec-
tromagnéticas se generan por la aceleracion de cargas eléctricas y consisten campos eléctricos
y magnéticos oscilantes e interconectados, que se propagan perpendiculares entre si y en la
direccion de desplazamiento de la onda. Ademas, Maxwell mostré que la velocidad de propagacion
de las ondas electromagnéticas en el vacio es de aproximadamente 300,000 km/s, igual a la
velocidad de la luz, representada por la letra c.

En 1887, Heinrich Rudolf Hertz (1857-1894) confirmé las ecuaciones de Maxwell al generar un
tipo de ondas electromagnéticas en el laboratorio, que se movian a la velocidad de la luz. En 1894,
cuando Guillermo Marconi (1874-1937) usé las ondas de Hertz en la telegrafia sin hilos, fueron
denominadas ondas de radio. Hoy en dia, a estas ondas también se les conoce como ondas
hertzianas.

El cientifico italiano Augusto Righi (1850-1920) demostré que las ondas de radio experimentan
fendbmenos de reflexién, refraccion e interferencia, al igual que la luz. Los resultados de Righi
convencieron a la comunidad cientifica de que las ondas de radio y las luminosas son del mismo
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tipo, es decir, ambas pertenecen a un tipo de radiacién conocida como radiacion electromagnética.

La radiacién electromagnética se compone de ondas que viajan a la velocidad de la luz (c).
Recordemos que la velocidad de una onda esta relacionada con su longitud de onda (1) y su
frecuencia (v) mediante la ecuacién (1.2). En el vacio, esta velocidad es constante para todas
las longitudes de onda. Los diferentes tipos de radiacion electromagnética han sido clasificados
y medidos, representandose en el espectro electromagnético. En la figura 1.2 puedes ver una
representacion de este espectro.

Espectro visible por el ojo humano (Luz)

400nm |450nm |500nm [550nm [600nm |650 nm [700 nm

y
T T
Rayos | Rayos Rayos X [W‘. Infrarrojo Radar UHF | | Onda media Frecuencia
césmicos | gamma C/B/A VHF  Onda corta Onda larga va_:remadamente
- aja
‘ ‘ Ultravioleta ‘ Microondas Radio ‘
1fm 1pm 1R 1nm lrm 1mm 1cm ‘ 1im ‘ 1‘km 1 Mm

gy 107 107 1072 107 107 1070 100 10° 107 100 10° 10 107 107 107" 10° 10" 10 10° 10* 10° 10° 10

| | | | | |
N T T T T T T T
Frecuencia (H2) 102 1022 10%' 10%° 10" 10" 10 10" 10" 10" 10® 102 10" 10 10° 10® 107 10®° 10° 10* 10° 10®
(1 Zetta-Hz) (1 Exa-Hz) (1 Peta-Hz) (1 Tera-Hz) (1 Giga-Hz) (1 Mega-Hz) (1 Kilo-Hz)

Figura 1.2: Espectro electromagnético.

Hoy en dia sabemos que las ondas electromagnéticas nos proporcionan luz, calor (IR), nos
broncean (UV), se utilizan en medicina (Rayos X), en aplicaciones domésticas (microondas) e
incluso se escuchan (ondas de radio), por mencionar algunos ejemplos.

La luz visible incluye ondas electromagnéticas con longitudes de onda entre 400 y 700 nm,
y frecuencias que van de 750 a 430 terahertz (THz). En el extremo inferior de esta banda se
encuentra el color violeta, mientras que en el extremo superior se encuentran los tonos rojos.
Estas caracteristicas se ilustran en la figura 1.3. Para investigar la estructura interna de los

VAV ANS <

<+— Frecuencia creciente (v) Longitud de onda creciente (A) —*
1013 1072 10 1070 10° 10® 107 10¢ 105 104 10° 102 107 1 10102 10°  10°  10°m
Rarosy Raros—X [UV Infrarrojo Microondas FM AM Ondas de radio
largas
Ondas de radio

UV vis
Espectro visible

Longitud de onda
creciente (A) en nm

400 500 600 700 nm

Figura 1.3: Tipos de radiacion en el espectro electromagnético.

atomos, generalmente se utilizan técnicas experimentales en las que las ondas electromagnéticas
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interactian con la materia. A partir de los resultados de estas interacciones, es posible deducir las
caracteristicas y propiedades fundamentales de los atomos.

Ejemplo 1.3: Radiaciones electromagnéticas en la vida diaria

La frecuencia maxima de transmision de una senal de teléfono celular, en la red 4 G, es de
2100 MHz. ;Cudl es la longitud de onda, en centimetros, de esta sefal?

Estrategia:

Se nos proporciona la frecuencia de la sefial de teléfono celular y se nos pide calcular su
longitud de onda. Estas dos cantidades estan relacionadas en la ecuacién (1.2), la cual
tenemos que escribir como:

A==
v

Al igual que en el problema anterior, debemos considerar que se trata de una sefal que viaja
a una velocidad de 3.00 x 108 m/s.

Solucién:
Como la velocidad de la luz esta en m/s tenemos que convertir la frecuencia a s~ o Hz.
Recuerda que 1 MHz =1 x10° Hz = 1 x 10° s~!. Escribimos:

1 x 105Hz

_ _ 9
v =2100 MHz x [MHzZ 2.10 x 10°Hz

Sustituyendo la frecuencia y la velocidad de la luz en la ecuacion de la longitud de onda,
tenemos:

_3.00x 10°m/s

10 X S~

Verificacién:

El resultado significa que las ondas generadas por los teléfonos celulares, cuando transmiten
la red 4 G, tienen una longitud de onda de 14.3 cm. Si pudiéramos observar estas ondas,
como si fueran las ondas en un estanque, tendrian una longitud igual al largo de un iPhone
11, ¢ coincidencia?

Cuando la radiacién electromagnética interactia con la materia, los &tomos pueden absorber y
luego emitir ciertas longitudes de onda (o frecuencias) especificas, de acuerdo con su estructura
interna.

En 1900, Max Planck (1858-1947) propuso, como una hipétesis, que la energia de la radiacion
electromagnética, absorbida o emitida por los atomos, esta constituida por pequernos paquetes
de energia a los que llamé cuantos, del latin quantum que significa cantidad. En 1905, Albert
Einstein (1879-1955) definié como fotones a las particulas o cuantos que constituyen la luz visible.

Con su hipoétesis, Planck establecié que la energia (E) de cada uno de los quantum o cuantos



1.3 Radiacién electromagnética y origen de la teoria cuantica 13

estaba determinada por la ecuacién:
E=h-v (1.3)

donde % es la constante universal llamada constante de Planck (z = 6.62607 x 103*Js)y ves la
frecuencia de la radiacion absorbida o emitida.

Asi nacio la teoria cuantica, que ha tenido un desarrollo constante desde 1900 hasta nuestros
dias, lo que ha permitido explicar con absoluto detalle cémo estan constituidos los atomos y por
tanto cédmo esté constituida la materia.

Con las ideas de Planck y Einstein, la fisica y la quimica clasicas se tambalearon, porque
estos cientificos propusieron que la energia asociada a una radiacion electromagnética no era
una propiedad continua sino discreta. Asi naci6 la teoria cuantica. Estas ideas pusieron en jaque
el conocimiento adquirido sobre la naturaleza de la luz, ya que hasta antes de 1900 a ésta se le
consideraba como una radiacion electromagnética y por consecuencia se creia que la luz era una
onda que se propagaba como una cantidad continua.

Propiedades discretas y propiedades continuas

Debido a que la teoria cuéntica establecido que la energia es una propiedad discreta, es
importante comprender qué es una propiedad discreta y qué es una propiedad continua.

En general, nos referimos a una propiedad como aquella cualidad de la materia o la energia
que se puede medir. Si en un experimento, el valor de una propiedad cambia por las condiciones
en las que la materia o la energia se encuentran, decimos que dicha propiedad es variable y la
representamos con un simbolo; los valores que toma dicha variable se expresan en un sistema de
unidades. Por ejemplo, para la temperatura usamos la letra T y las unidades pueden ser grados
Celsius, Kelvin, etc. Por otra parte, si el valor de una propiedad no cambia durante el experimento,
decimos que es una constante y le asignamos un nimero y un sistema de unidades. Por ejemplo,
la velocidad de la luz es de 300,000 km/s.

Podemos clasificar a las variables en dos grupos:

1. Variable o propiedad discreta: es aquella que puede tomar cualquier valor de un conjunto
finito y numerable, en un intervalo dado. Por ejemplo:
= El nimero de hojas en un libro.
= La cantidad de estrellas en una galaxia.
2. Variable o propiedad continua: es aquella que puede tomar cualquier valor de un conjunto
infinito y no numerable, en un intervalo. Por ejemplo:
= Latemperatura de un objeto.
= | a velocidad de un objeto en el universo.

En otras palabras:

m Entre dos valores de una propiedad discreta no existe un valor adicional que se pueda medir.
= Entre dos valores de una propiedad continua hay un numero infinito de posibles valores.
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Interaccion de la luz con la materia

Cuando la luz solar atraviesa un prisma en un espectroscopio, se descompone en un espectro.
Cada color de este espectro se corresponde con una frecuencia especifica. La luz solar produce un
espectro que incluye todos los colores del arcoiris, conocido como espectro visible. Este espectro
parece continuo porque los limites entre los colores no estan claramente definidos, creando una
transicion suave e ininterrumpida, como se muestra en la figura 1.2. Sin embargo, el espectro
visible en particular y el espectro electromagnético en general estan constituidos por un conjunto
de radiaciones con energia discreta.

Cuando las sustancias gaseosas se excitan mediante descargas eléctricas o calentamiento,
pueden emitir radiacion electromagnética. Si esta radiacion se descompone al pasar por un prisma
y se registra en un diagrama, obtenemos el espectro de emision de la sustancia. Los sélidos y
liquidos incandescentes, como los metales fundidos, emiten espectros continuos, mientras que los
gases emiten espectros discontinuos, caracterizados por la presencia de lineas especificas.

Por otro lado, si se hace pasar radiacion electromagnética a través de un gas, este gas absorbera
parte de la radiacion. Al analizar la radiacion no absorbida y representarla en un diagrama, se
obtiene el espectro de absorcion del gas.

Cada elemento quimico, al ser tratado como se ha descrito anteriormente, emite siempre las
mismas lineas espectrales, cuyas frecuencias son Unicas para ese elemento y, por lo tanto, pueden
utilizarse para su identificacion. Esta propiedad se manifiesta consistentemente tanto si el elemento
esta puro como si esta mezclado con otros, haciendo de esta técnica una herramienta fundamental
para la identificacién atomica.

Origen de la teoria cuantica

Pero ¢qué tienen que ver los espectros atdbmicos de emision y absorcion, con las ideas de
Planck y Einstein sobre la naturaleza de la radiacién electromagnética?

Las ideas revolucionarias de estos y otros cientificos, al inicio del siglo XX, fueron inspiradas
por 3 grandes problemas que pusieron a temblar a la fisica clasica en esa época.

= Problema 1: El espectro de emisién del atomo de hidrégeno.

= Problema 2: La radiacién del cuerpo negro.

= Problema 3: El efecto fotoeléctrico

A principios del siglo XIX, cientificos como John Herschel (1972-1871) observaron que cada
elemento quimico tiene un espectro de emision unico, como una huella dactilar. Esta observacion
permitié el descubrimiento de nuevos elementos, como el helio.

En la década de 1860, el fisico Gustav Robert Kirchhoff (1824-1887) y el quimico Robert Wilhelm
Bunsen (1811-1899) unieron fuerzas para realizar un descubrimiento trascendental. Utilizando un
espectroscopio, un dispositivo que descompone la luz en sus colores constituyentes, observaron el
espectro del vapor de agua mineral. Para su sorpresa, detectaron lineas de emision nunca antes
vistas, lo que les llevo a la deduccién de la presencia de dos nuevos elementos: rubidio y cesio.

Durante ese periodo, Kirchhoff se enfrent6 al enigma de por qué el espectro de absorcién del
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hidrogeno muestra seis lineas claramente definidas en las regiones visible y casi ultravioleta. A
estas lineas les llamo Hy, Hg, Hy, Hs, He y Hy.

El espectro de emision del hidrégeno es particularmente notable por su importancia histérica y
tedrica. En las regiones visible y casi ultravioleta, este espectro consiste en una serie de lineas
que exhiben un patrén ordenado. Johann Jakob Balmer (1825-1898) fue el primero en abordar
este problema, descubriendo en 1885 una féormula empirica para las longitudes de onda (1) de las
lineas espectrales del hidrogeno:

A—b (2_222> (1.4)

donde b es una constante igual a 364.56 x 10~° m, determinada empiricamente por Balmer, y n
es un numero entero diferente para cada linea. Aunque la férmula de Balmer fue un avance
significativo, aln quedaba la pregunta: ;Qué representaba el valor de n?

El siguiente avance vino de Johannes Robert Rydberg (1854-1919), quien 1888 encontr6 una

férmula empirica mas general:
1 1 1
— =Ryl =_-— 1.5
L ACY (15)

donde A es la longitud de onda de cada linea, n; y n, son numeros enteros (con n; < ny) y Ry es la
constante de Rydberg, con un valor de 1.097 x 10’m~!. A la cantidad 1/A se le denomina numero
de onda.

Tom6 casi tres décadas mas entender por qué las formulas de Balmer y Rydberg funcionaban
tan bien y por qué el hidrégeno emitia en longitudes de onda con esa regularidad tan simple.

Radiacion del cuerpo negro

El origen de este problema se remonta a mas de 3,000 afnos antes de Cristo, con el invento
del vidrio. Sin embargo, alcanzdé mas relevancia en la época medieval. Los artesanos del vidrio
sabian que, combinando diferentes minerales, podian crear vidrios de colores y asi surgio el arte
de fabricar vitrales. Pero habia un fenédmeno que les intrigaba mas: cuando se calentaba un trozo
de mineral (obviamente su temperatura aumentaba), habia un momento en el que éste empezaba
a emitir una luz incandescente.

A mediados del siglo XIX, los fisicos intentaron explicar este fenémeno. Calentaban un objeto
metalico y después de un intervalo breve de tiempo podian sentir como su temperatura aumentaba.
Esto ocurria porque el metal empezaba a irradiar energia en forma de calor, ya que se encontraba
en la zona infrarroja del espectro electromagnético, una regién de baja energia. Si continuaban
suministrandole calor, el metal comenzaba a emitir una luz roja débil; con un poco mas de calor se
veia anaranjada y con mas calor, se veia amarilla. Cuando los cientificos midieron la intensidad de
la luz emitida en este proceso, vieron que ésta dependia de su frecuencia, como se muestra en la
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figura 1.4.
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Figura 1.4: Distribucién de la radiacién de un cuerpo negro en funcion de la temperatura.

Las curvas mostradas en la figura 1.4 se llaman distribuciones de intensidad luminosa, las
cuales tienen un maximo que depende de la temperatura. A mayor temperatura, el maximo se
desplaza a frecuencias mayores (gréafico izquierdo) o longitudes de onda menores (gréafico derecho).

En 1862 Gustav Kirchhoff propuso un modelo tedrico, al que llamé cuerpo negro, para explicar
este fendmenos; lo imagind como un objeto que absorbe toda la luz y la energia radiante que incide
sobre él. Ninguna radiacion incidente se refleja o pasa a través del cuerpo. Después de cierto
tiempo de absorber energia, el cuerpo negro empieza a irradiar.

La fisica clasica trat6 de predecir las distribuciones de energia utilizando la ecuacion de
Rayleigh-Jeans:

By(T) = 2;# (1.6)

donde B, es la densidad de energia del cuerpo negro, ¢ representa la velocidad de la luz, k es
la constante de Boltzmann, T la temperatura (en Kelvin) y A la longitud de onda (en metros).
Aunque esta ecuacion funcionaba correctamente para longitudes de onda largas, fallaba en la
region ultravioleta, ya que predecia que la energia radiada seria infinita a longitudes de onda
muy cortas. Este fenémeno fue denominado la catastrofe ultravioleta, sugiriendo que cualquier
objeto calentado deberia volverse invisible a simple vista, ya que el ojo humano no puede detectar
radiacion ultravioleta. Esto era evidentemente incorrecto.

La solucion a este dilema fue propuesta por Max Planck en 1900. Para resolverlo, Planck tuvo
que abandonar los principios de la fisica clasica y asumir que el cuerpo negro emite radiacion
en forma de pequenos paquetes discretos de energia, llamados cuantos (del latin quantum). La
energia de cada uno de estos cuantos esta descrita por la ecuacion 1.3, conocida como la ecuacién
de Planck, que presentamos nuevamente:
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E=hv

donde 1 es la constante de Planck (6.62607 x 1073* J s). Cada cuanto de energia es un mdltiplo
entero de hv. Como la frecuencia (v) de una radiacién esta relacionada con su velocidad (c) y
su longitud de onda (1) mediante la ecuacion 1.2, v = 7, la ecuacion de Planck también puede
expresarse de la siguiente manera:

Las dos representaciones de la ecuacion de Planck (ecuaciones 1.3 y 1.7) muestran que la
energia (E) de cualquier radiacion electromagnética, es directamente proporcional a su frecuencia
(v) e inversamente proporcional a su longitud de onda (A).

Efecto fotoeléctrico

Una serie de descubrimientos accidentales a finales del siglo XIX habia llevado a la conclusién
de que la luz era capaz de arrancar electrones de un metal. Este fenémeno fue observado en 1888
por Heinrich Hertz. Para entonces, se conocian algunos aspectos cualitativos:
1. El efecto era facil de producir con luz azul o ultravioleta, pero no con roja.
2. El numero de electrones emitidos depende de la intensidad de la radiacion incidente.
3. Si se media la energia de los electrones desprendidos, resultaba que era independiente de la
intensidad de la luz, pero parecia que dicha energia dependia de la frecuencia de la luz.
Este problema fue resuelto por Albert Einstein en 1905, aprovechando las ideas de Planck.
La explicacién que dio fue muy sencilla: un metal es como un mar de electrones, los cuales se
encuentran unidos a los nucleos atomicos del material por una energia conocida como funcion
trabajo, energia de ligado o energia de amarre (E, ... = E4 ). Cada metal tiene una funcién
trabajo que lo caracteriza. Cuando la luz incide sobre la superficie del metal, lo hace como particula
con una energia equivalente al cuanto de Planck (hv). En la interaccion de la luz con el metal, debe
ocurrir un equilibrio energético de la siguiente forma:

Efot(in = Eq) + Ecinética (1 8)

donde E;q4: €S la energia de la luz incidente, E, es la funcion trabajo del metal y Ecinsica €S la
energia para mover a los electrones. Cuando los electrones viajan de la placa 1 a la placa 2, a
través de la camara de vacio (ver figura 1.5), es posible generar corriente eléctrica.

La ecuacién 1.8 se puede escribir como:

hvfot(in = E(I) + Ecinética (1 9)
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Figura 1.5: Representacion del experimento para mostrar el efecto fotoeléctrico.

donde v, €s la frecuencia de la luz incidente. De esta ecuacion se desprenden 3 posibilidades:
® Si AV foron < Eg
- El efecto fotoeléctrico no se produce, porque la energia del foton es menor que la energia
de amarre de los electrones (frecuencias bajas).
m Si AV foron = Ey
- El efecto fotoeléctrico si ocurre, pero no hay corriente eléctrica, porque la energia del
fotén solo vence la energia de amarre de los electrones. A la frecuencia de esta radiacion
se le conoce como frecuencia umbral (v,).
® Si AV foon > Eg
- El efecto fotoeléctrico si ocurre y hay corriente eléctrica.

Con esta teoria, Einstein estableci6é que la naturaleza de la luz es dual: onda y particula al
mismo tiempo. De esta manera quedé resuelto el problema. En 1916 Robert Andrews Millikan
demostré que la teoria sobre el efecto fotoeléctrico propuesta por Einstein era correcta. Eso permitié
que Einstein y Millikan recibieran el Premio Nobel de Fisica en 1921 y 1923, respectivamente.

Uno de los conceptos importante de la fisica y la quimica es el de energia, que podemos definir
como:

La energia es la capacidad de un sistema para realizar trabajo o producir cambios en su
entorno.

La energia es una propiedad fundamental de la materia y se presenta en diversas formas, tales
como energia cinética, potencial, térmica, eléctrica, quimica, nuclear y radiante. La energia se
conserva en sistemas aislados, conforme al principio de conservacion de la energia, lo que
significa que no puede ser creada ni destruida, solo transformada de una forma a otra.

La unidad de la energia, en el S, es el joule (J), en honor al fisico inglés James Prescott Joule
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(1818-1889). El joule se define como el trabajo realizado sobre un objeto cuando se le aplica una
fuerza de 1 newton y se desplaza 1 metro (1 J =1 N m). En el S, las unidades fundamentales del
joule son:

kg-m?

1d=1 &

Existen otras unidades para expresar los valores de energia, que se usan comunmente en
quimica y fisica. Aqui hay una tabla de equivalencias:

Tabla 1.2: Equivalencias de unidades de energia.

Energia: 1J =107 erg =0.738 ft-Io = 0.239 cal =9.48 x 10~* Btu =2.78 x 10~7 kWh
1 kcal = 4,186J = 3.968 Btu
1 Btu = 1055J = 778 ft-lb = 0.252 kcal
1 cal =4.186J = 3.97 x 1073 Btu = 3.09 ft-lb
1 ft-lb =1.36J = 1.29 x 1073 Btu
1eV=160x10""J

Ejemplo 1.4: La ecuacion de Planck en la vida diaria

Cuando el cobre es bombardeado con particulas de alta energia, se emiten rayos X que se
usan para obtener radiografias. Calcula la energia (en joules) asociada con los fotones si la
longitud de onda de los rayos X es 0.154 nm.

Estrategia:

Tenemos la longitud de onda de los rayos X y se nos pide calcular su energia. Estas dos
cantidades estan relacionadas en la ecuacion de Planck (ecuacién 1.4). Recuerda que
la constante de Planck # es igual a 6.62607 x 1073*J-s. Como en los ejercicios previos,
debemos considerar que se trata de una radiacion que viaja a una velocidad de 3.00 x 108my/s.

Solucién:
Como la longitud de onda esta en nm, debemos convertirla a m. Recuerda que 1nm =
1 x 10~ m. Escribimos:

1x10°m
(

0.154nm = 0.154nm =1.54%x10""m

Ahora sustituimos los valores de 4, ¢ y A en la ecuacion de Planck (ecuacién 1.4) y tenemos:

E =

hc

A

(6.63 x 1073*J-s) (3.00 x 10¥ m/s)
1.54x1071m

E=129x107"J m
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Verificacion:

El resultado es un valor muy pequeno de energia, porque se trata de un sola onda-particula.
Pero si tuviéramos una cantidad del orden de 6 x 10?2 ondas-particulas, la energia de esa
cantidad de rayos X seria de aproximadamente 7 x 10® J. Sélo para comparar, un foco de
60 watts emite una radiacion de 60 J por segundo.

Ejemplo 1.5: El efecto fotoeléctrico

La funcién trabajo del metal titanio es de 6.93 x 10~'°J. Calcula la energia cinética de los
electrones expulsados si se utiliza luz de frecuencia 2.50 x 10'9s~! para irradiar el metal.

Estrategia:

Tenemos la frecuencia de la luz incidente sobre el metal y la funcién trabajo del mismo.
Estas dos cantidades estan relacionadas en la ecuacién del efecto fotoeléctrico propuesta
por Einstein (ecuacion 1.9).

Solucion:
La ecuacién de Einstein la escribimos en la forma:

Ecinética = hvfotén - E¢
Sustituimos los datos y tenemos:

Ecinética = hvfoto’n - Eq)
= (6.63x107*J-s)(2.50x 10P°s™ 1) —6.93 x 107"°J
Ecinérica =9.64x1071°J W

Verificacion:
El valor de la energia cinética obtenida es menor que la energia del foton (hvy,s,), por lo
tanto, la respuesta es razonable.

Ejercicios de la Seccidon

Ejercicio 1.22. El ensayo a la llama (también conocido como prueba de llama o prueba de
la flama) es una técnica de quimica analitica que permite la identificacién de elementos en una
muestra. Esta se basa en el principio de que al arder algunos elementos emiten luz de un color
especifico. Las longitudes de onda caracteristicas de algunos elementos se muestran en la siguiente
tabla:



1.3 Radiacién electromagnética y origen de la teoria cuantica 21

Al 396.152 nm Fe 359.941 nm
Cd 228.802 nm K 766.491 nm
Hg 253.652 nm Mg 279.553 nm
Ca 422.673 nm Na 589.592 nm
Cu 324.754 nm Ni  231.604 nm
V  292.464 nm Zn 213.856 nm

a) Sin necesidad de realizar célculos, indica cual elemento emite la radiacion de mayor energia
y cual la de menor energia.

b) Cuando se quema una muestra de una sustancia desconocida, emite luz cuya frecuencia
es 7.098 x 10'* s~!, ;cual de los elementos, reportados en la tabla, es probable que se
encuentre en la muestra?

Ejercicio 1.23. Una luz de argén emite radiacion con una longitud de onda de 514.5 nm.
a) Determina la frecuencia de dicha radiacion.
b) Con la ayuda de un esquema del espectro electromagnético, indica el color asociado a esta
longitud de onda.

Ejercicio 1.24. De acuerdo con el Sistema Internacional (Sl) de unidades, el segundo es la
unidad de tiempo y expresa la duracion de 9 192 631 770 periodos de la radiacion correspondiente
a la transicion entre los dos niveles hiperfinos del estado fundamental del &tomo de Cesio-133. (tip:
recuerda la definicion de frecuencia de una onda). A partir de esta informacion, determina:

a) La energia de la radiacién emitida por el Cesio-133 en un segundo.
b) Indica si esta radiacién es visible por el ojo humano. Si no lo es, ¢en qué regidén del espectro
electromagnético se localiza?

Ejercicio 1.25. El compuesto sensible a la luz, en la mayoria de las peliculas fotograficas, es
el bromuro de plata (AgBr). Una pelicula queda expuesta cuando la energia luminosa absorbida
disocia esta molécula en sus atomos. La energia de disociacion de una molécula de AgBr es de
1.04 eV (eV es una unidad de energia llamada electrén-Volt; 1 eV = 1.602 x 10712 J).

a) ¢,Cudl es la longitud de onda de la radiacion que posee la energia necesaria para exponer la
pelicula?
b) ¢Se podria utilizar esta pelicula para fotografia infrarroja?

Ejercicio 1.26. Ordena las siguientes radiaciones electromagnéticas en orden decreciente de
su longitud de onda:
a) Radiacion de una estacién de radio FM en el 89.7 del cuadrante. Recuerda que la frecuencia
de las estaciones de radio de FM esta dada en MHz.
b) La radiacion de una estacion de radio AM en el 1640 del cuadrante. Recuerda que la
frecuencia de las estaciones de radio de AM esta dada en kHz.
c) Los rayos X utilizados en el diagnéstico médico.



22 Capitulo 1. ESTRUCTURA DE LA MATERIA

d) La luz roja de un diodo emisor de luz (LED), como el utilizado en las pantallas de las
calculadoras.

Ejercicio 1.27. ;A qué particula atémica corresponde la siguiente definicion?: Particula minima
de energia luminosa o de otra energia electromagnética que se produce, se transmite y se absorbe
en forma de luz.

Ejercicio 1.28. Nombre del cientifico aleman, de origen judio, que explicé el fenémeno foto-
eléctrico.

Ejercicio 1.29. Usando un diagrama sencillo, explica en qué consiste el efecto fotoeléctrico.

Ejercicio 1.30. ldentifica como verdadera o falsa cada una de las siguientes aseveraciones
sobre el efecto fotoeléctrico. Justifica tus respuestas.
a) El numero de electrones emitidos es proporcional a la intensidad de una luz incidente cuya
frecuencia es mayor a la frecuencia de umbral.
b) La funcién trabajo, también llamada energia de amarre, de enlace o ligazén, de un metal
depende de la frecuencia de la luz incidente.
c) La maxima energia cinética de los electrones emitidos es directamente proporcional a la
frecuencia de la luz incidente.
d) La energia de un foton es directamente proporcional a su frecuencia.

Ejercicio 1.31. Un diodo LED transforma hasta el 90% de la energia eléctrica que consume
en luz visible. En cambio, un foco tradicional solo convierte en luz el 15% de la energia que gasta,
por lo que el restante 85% se pierde en forma de calor (radiacion infrarroja). Si un LED de 100
Watts (W) convierte 90 % de la energia suministrada en luz visible (supdn que la longitud de onda
de la luz visible emitida por el foco es de 550 nm), ¢ cuantos fotones emite el foco por segundo? (W
es la unidad de potencia llamada Watt o vatio, que cumple con la relacion 1 W = 1 J/s).

Ejercicio 1.32. El ojo humano puede percibir luz con una intensidad minima de aproxima-
damente 1x 107! W/m?, donde W es la unidad de potencia llamada Watt o vatio (1 W = 1
J/s).

a) ¢Cuantos fotones de 600 nm de longitud de onda interactian con la pupila en un segundo si
la intensidad de la luz es la minima para ser percibida? (Area de la pupila = 0.5 x 10~* m?).

b) ¢La cantidad de fotones calculada en el inciso anterior es mayor o menor a 6.023 x 102
fotones?

Ejercicio 1.33. ;Cudl sera el cambio de energia neto (en kJ) cuando una molécula de clorofila
absorbe luz azul con A= 460 nm y emite luz roja con A= 660 nm?

Ejercicio 1.34. Una forma de generar rayos X es bombardeando atomos de cobre (Cu) con
electrones de alta energia. Si la longitud de onda de los rayos X es de 0.154 nm, calcula la energia,
en joules, de esta radiacion.
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Ejercicio 1.35. Indica si es verdadera o falsa la siguiente afirmacién: En el experimento del
efecto fotoeléctrico, la energia cinética del electron emitido siempre es menor que la energia de la
luz incidente.

Ejercicio 1.36. Dibuja una grafica que muestre el comportamiento de la energia cinética de los
electrones emitidos como una funcion de la frecuencia de la luz incidente en el efecto fotoeléctrico.

Ejercicio 1.37. Dibuja una grafica que muestre el comportamiento de la energia cinética de
los electrones emitidos como una funcién de la longitud de onda de la luz incidente en el efecto
fotoeléctrico.

Ejercicio 1.38. Si la superficie de una placa metalica de calcio se ilumina con una luz de
longitud de onda de 400 nm, se emiten electrones cuya energia cinética es de 6.3 x 10720 J.
Determina la energia de union (E,) de los electrones en el calcio, la frecuencia minima y la longitud
de onda maxima de la luz requerida para producir este efecto fotoeléctrico.

Ejercicio 1.39. En la busqueda de fuentes alternativas de energia, se ha sugerido que la
fotodisociacién del agua puede ser una fuente de hidrégeno, de acuerdo con la siguiente reaccion:

H20 (1) ™5 Ha (g) + £ 02(0)

La energia requerida para disociar una molécula de agua y transformarla en Hzx(g) y O2(g), es de
1.5238x10718 J.
a) Calcula la maxima longitud de onda (expresada en nm) de la radiacion que suministraria la
energia necesaria para que la reaccion se efectue.
b) ¢Sera factible utilizar la luz solar como fuente de energia para llevar a cabo este proceso?

Ejercicio 1.40. La energia de enlace quimico es la energia requerida para romper un enlace
quimico y separar los atomos individuales que forman una molécula. Para descomponer una
molécula de oxigeno (O2) en sus elementos constituyentes, se requiere de una energia minima de
0.824 aJ (1 aJ =1 x 1078 J). Si un mol de moléculas de O tiene 6.023 x 10> moléculas de Oy,
¢, CGuantos fotones y de qué longitud de onda se necesitan para romper un mol de moléculas de O,?

Ejercicio 1.41. Para extraer un electrén de la superficie del sodio metalico, es necesario bom-
bardear la superficie del metal con una radiacion cuya energia minima sea de 2.3 eV. Recordatorio:
1eV=1.6x10""J.

a) Sila radiacion utilizada es luz amarilla con longitud de onda de 5 890 A, ;presentara efecto
fotoeléctrico el sodio?
b) Calcula la longitud de onda umbral del sodio.

Ejercicio 1.42. Usando el aparato experimental que se muestra en la siguiente figura, cuando
la luz ultravioleta con una longitud de onda de 240 nm incide sobre una placa de metal, se emiten
electrones desde la placa 1 hacia la placa 2, haciendo que fluya una corriente a través del cable que
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conecta las dos placas. El voltaje de la bateria se incrementa gradualmente hasta que la corriente
en el amperimetro cae a cero, momento en el cual el voltaje de la bateria es de 1.40 V.

Fotoelectrones

) ¢ Cuanto vale la energia de los fotones en el haz de luz, en eV?
b) ¢Cual es el valor de la energia cinética maxima de los electrones emitidos, en eV?
) ¢ Cual es la funcion trabajo del metal, en eV?
) ¢Cual es la longitud de onda maxima que causaria la emision de electrones para este metal
en particular?
e) ¢Esta en el espectro visible esta longitud de onda?
f) Sino, ¢en qué parte del espectro se encuentra esta luz?

1.4 Modelo atomico de Bohr e hipotesis de De Broglie

En 1913, poco después de los avances de Planck y Einstein, el fisico danés Niels Henrik David
Bohr (1885-1962), conocido simplemente como Niels Bohr, presenté una explicacion teérica del
espectro de emisién del atomo de hidrégeno. La contribucién de Bohr se relaciona con el problema
de la fisica clasica tratado por Balmer y Rydberg. Los espectros atomicos obtenidos experimental-
mente indicaban la existencia de estados energéticos discretos en los atomos, sugiriendo que los
electrones poseian diferentes niveles de energia dependiendo de su posicién en el atomo.

Para dar cuenta de las lineas espectrales observadas en el atomo de hidrégeno, Bohr propuso
un modelo atémico innovador que consideraba la existencia de niveles de energia cuantizados,
superando asi las limitaciones del modelo atémico de Rutherford. Segun el modelo de Bohr, el
atomo estaba compuesto por electrones que giraban alrededor del nucleo en 6rbitas circulares
a altas velocidades (modelo planetario). En el caso del atomo de hidrégeno, Bohr sugirié que el
electrén (con carga negativa) podia orbitar el nlcleo (con carga positiva) sin colapsar hacia él,
debido a un equilibrio de fuerzas: la fuerza de atraccién coulombiana se contrarrestaba con la
fuerza centripeta resultante del movimiento circular del electrén.

El modelo atdmico propuesto por Bohr se fundamentaba en los siguientes principios:

1. Los electrones en los atomos sélo pueden existir en ciertos niveles energéticos especificos,
en los que poseen una energia fija y definida (energia permitida). En otras palabras, la energia
de los estados esta cuantizada.

2. Solo se permiten 6rbitas con radios especificos, correspondientes a determinadas energias
permitidas.
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3. La absorcion de radiaciéon sucede cuando un electron brinca desde una 6rbita de menor
energia a otra de mayor energia. Por otra parte, la emision de radiacion ocurre cuando el
electrén cae de una oOrbita de mayor energia a otra de menor energia (figura 1.6).

Espectro de absorcién de hidrégeno _— Niveles de energia
Hh%\ Nucleo /
2 < D © El .
Electrén ® .- o= Electrén
b—

Espectro de emisién de hidrégeno

Figura 1.6: Proceso de absorcion y emisién segun el modelo de Bohr.

Bohr demostr6 que las energias posibles para el electron en el atomo de hidrégeno estan dadas

por:
1
E,= Ry <2> (1.10)
n

donde el nimero n, que Bohr denominé numero cuantico principal, es un entero que puede tomar

los valores n =1,2,3,..., y Ry es la constante de Rydberg, cuyo valor para el atomo de hidrégeno
es 2.18 x 107!8J. Cabe destacar que la constante de Rydberg puede expresarse en unidades de
energia (Ry = 2.18 x 1078 J) 0 en unidades de nimero de onda (Ry = 1.097 x 10’m~'), como
aparece en la férmula heuristica de Rydberg de la ecuacion 1.5. Para obtener el valor de 2.18 x
10~13J, basta con multiplicar el valor de 1.097 x 10’ m~! por la constante de Planck y la velocidad
de la luz, es decir, por el producto hc.

Para explicar los espectros atomicos, Bohr aplicé los conceptos cuanticos introducidos por
Planck y Einstein. Bohr consideraba que los niveles de energia estaban vinculados con el movi-
miento del electron al describir drbitas alrededor del nicleo. En otras palabras, cada electrén ocupa
un nivel de energia especifico dentro del atomo.

Bohr propuso que los electrones pueden transitar entre diferentes niveles de energia mediante
la absorcién (ganancia de energia) o emision (pérdida de energia) de un fotén, cuya energia es:

Esoion :Ef—Ei:hV (111)
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donde los subindices i y f se refieren a los niveles inicial y final, respectivamente.

En el atomo, los electrones ocupan niveles energéticos especificos. Cuando todos los electrones
estan en los niveles de energia mas bajos posibles, se dice que el &tomo se encuentra en su
estado fundamental o estado basal. Si al atomo se le proporciona energia, uno o mas electrones
pueden absorber esta energia y moverse a niveles superiores, lo que se conoce como el estado
excitado del atomo. Después, los electrones regresan a sus niveles originales, ya sea directamente
o a través de niveles intermedios, emitiendo fotones correspondientes a la energia de la transicién
realizada.

Con su modelo atémico, Bohr también pudo explicar fendmenos como la fluorescencia y la
fosforescencia. En la fluorescencia, un material absorbe energia de la luz ultravioleta y emite
radiacion luminosa casi de inmediato; el tiempo de excitacion es menor a 1 nanosegundo (1ns =
1 x 107%s). En la fosforescencia, el material almacena energia y la libera lentamente durante
minutos u horas, incluso después de que la fuente de radiacién excitadora haya sido apagada.

Para aplicar la ecuacion 1.10 al proceso de emisién en un atomo de hidrégeno, Bohr propuso
que el electrén se encontraria inicialmente en un estado excitado descrito por el nimero cuantico
principal n;. Durante la emision de radiacién, el electron cae a un estado de energia mas bajo
caracterizado por el numero cuantico principal n, (donde los subindices i y f indican los estados
inicial y final, respectivamente). El estado de menor energia podria ser otro estado excitado o el
estado fundamental.

La variacién de energia entre los estados inicial y final se expresa como:

AE =E;—E;=hv

Usando la ecuacion 1.10, tenemos:

1
Ef:—RH - Yy Ei:—RH<2)
i

I”lf n:
Por lo tanto,
1 1
ny n;
Que se puede escribir como:
1 1
ni l’lf

Con esta ecuacion, Bohr fue capaz de determinar la energia y la longitud de onda de cada
linea del espectro de emision del &tomo de hidrégeno. jEl problema estaba resuelto! Gracias a su
modelo atémico, Bohr recibié el Premio Nobel en 1922.

El modelo atémico de Bohr, a pesar de su gran relevancia cientifica, muestra serias limitaciones
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al aplicarlo a atomos distintos del hidrégeno. En &tomos con més de un electrdn, se observaron
discrepancias entre las longitudes de onda experimentales y las calculadas. Para abordar este
problema, Bohr introdujo el concepto de atomos hidrogenoides, que son atomos con un solo
electrén pero un nucleo mas grande que el del hidrogeno. Estos a&tomos tienen propiedades
quimicas similares al hidrogeno debido a que contienen el mismo nimero de electrones. Ejemplos
de 4tomos hidrogenoides son los iones He*, Li?*, Be®* y B**.

Ejemplo 1.6: Lineas espectrales del atomo de Hidrogeno

¢,Cual es la longitud de onda (en angstroms) de un foton emitido durante la transicién desde
el estado n; = 3 al estado ny =2 en el atomo de hidrogeno? ;A qué linea del espectro
de emisién del atomo de hidrégeno corresponde esta transicion? Para responder a esta
pregunta, puedes apoyarte de esta imagen:

5000

A (Angstroms)

Estrategia:

Tenemos la informacion de los estados inicial y final en el proceso de emision. Podemos
calcular la energia del foton emitido usando la ecuacion 1.12. Después, usando la ecuacién
de Planck (ecuacion 1.7) podemos calcular el valor de la longitud de onda del fotén.

Solucién:
Considerando que n; =3 y ny = 2, podemos escribir la ecuacion 1.12 como:

11
AE:RH<2—2>
n; nf

11
—18

= (2.18x 10 J)(,32 2)

22
= (2.18 x 107 '%) 2
' 36
= -3.028 x 107"J
El signo negativo indica que esta energia esta asociada al proceso de emision. Si el proceso

fuera de absorcidn, el signo de la energia seria positivo. Para calcular la longitud de onda,
omitiremos el signo de AE porque la longitud de onda no puede ser negativa.
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Usando la ecuacion de Planck (ecuacion 1.7) para AE tenemos:

he
AE = —
A

entonces:

_ he
T AE
(3.00x 10 m/s) (6.63 x 1073*J-s)
3.028 x 107"

=6.57%x 107" m

A

Sabiendo que 1A= 1x 10~ 'm, tenemos:

A=657x10"m _ s
1x1071m

1 =6,568.60A W

Esta longitud de onda corresponde a la linea identificada como Hy,.

Verificacién:

La longitud de onda calculada es de 6,568.69 A, la cual se encuentra en la regién visible
del espectro electromagnético. En la serie de Balmer las lineas espectrales del hidrégeno
se encuentran entre 3,646 Ay 6,562 A por lo tanto, el resultado es congruente. Esta linea
espectral se identifica como H, en el espectro experimental.

\, y

Aunque la teoria de Bohr fue ampliada y revisada, seguia siendo incompleta, ya que no explicaba
todos los fenédmenos observados. Las principales deficiencias del modelo de Bohr fueron:

= Con espectroscopios mas precisos, se observo que algunas lineas espectrales se desdobla-

ban en varias senales.

= Al aumentar el nUmero cuantico principal n, la constante de Rydberg crecia ligeramente, lo

que indicaba que no era constante como proponia Bohr.

A pesar de que el modelo atémico de Bohr tuvo una corta existencia, de 1913 a 1927, dio una
imagen simplificada del atomo e introdujo conceptos fundamentales como el nimero cuantico
principal y los niveles de energia. Sin embargo, dado que el modelo de Bohr no podia explicar
adecuadamente las observaciones experimentales en dtomos més grandes que el hidrégeno,
finalmente tuvo que ser reemplazado tras varios intentos de modificacion. En 1916, con el objetivo
de sostener el modelo de Bohr, el fisico aleman Arnold Sommerfeld (1868-1951) propuso las
siguientes modificaciones:

1. Dentro de un mismo nivel energético (n), existen diferentes subniveles.

2. No sélo existen 6rbitas circulares, sino también 6rbitas elipticas, determinadas por un nuevo
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numero cuantico conocido como numero cuantico secundario o azimutal (/).

3. Los electrones se mueven a velocidades cercanas a la velocidad de la luz, lo que requiere la
incorporacion de efectos relativistas.

4. El electron se comporta como una corriente eléctrica.

Para explicar la separacion (desdoblamiento) de las lineas espectrales, Sommerfeld introdujo el
namero cuantico secundario o azimutal, denotado por la letra [, el cual puede tomar los valores
del=0,1,2,...,(n—1) y representa el momento angular del electrén en cada érbita. Sommerfeld
sugirié que en cada nivel de energia, determinado por el nimero cuantico principal n, existen [
subniveles correspondientes a cada valor del nUmero cuéntico secundario, y estos subniveles son
responsables de la separacién de las lineas espectrales en el hidrégeno. Los espectroscopistas
asignaron letras especificas a los valores de [, de acuerdo con la Tabla 1.3.

Tabla 1.3: Equivalencia entre el valor de [ y su simbolo correspondiente.

[ Simbolo Significado
0 S sharp

1 p principal

2 d diffuse

3 f fundamental
& g

5 h

Las limitaciones del modelo de Bohr llevaron al desarrollo del modelo cuantico moderno del
atomo, que es mas complejo y menos intuitivo. Este modelo se basa en la teoria cuantico-mecanica
desarrollada por Erwin Schrédinger (1887-1961) y Werner Heisenberg (1901-1976).

En 1927, Schrdédinger y Heisenberg propusieron, de forma independiente, sus respectivas
teorias que se consideran la base de la mecanica cuantica moderna.

m |a teoria de Schrédinger se centr6 en la formulacién y solucién de una ecuacion diferencial,

conocida como la ecuacion de Schrédinger.

m |a teoria de Heisenberg se fundamenté en un enfoque matricial.

Aunque ambas teorias son matematicamente equivalentes, la ecuacion de Schrédinger obtuvo
mayor reconocimiento y aceptacion en la comunidad cientifica de su tiempo y hasta nuestros dias.

Hipétesis de De Broglie

El problema que llevé a Schrédinger a desarrollar su teoria fue la hipétesis formulada por
Louis-Victor Pierre Raymond De Broglie (1892-1987) en 1924. Esta hipotesis puede expresarse de
la siguiente manera:

“Si las ondas de luz se comportan como una corriente de particulas, entonces estas particulas (fotones,
electrones, etc.) también pueden tener propiedades ondulatorias”

Basandose en esta idea, De Broglie postulé que la materia posee una naturaleza dual, es
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decir, tiene propiedades tanto de onda como de particula, y acuné el término ondas de materia.
La hipotesis de De Broglie se fundamenta en la siguiente ecuacion:

(1.13)

donde A es la longitud de onda, % es la constante de Planck y p es la cantidad de movimiento o
momentum, que se calcula como p = mv, donde m es la masa y v es la velocidad de la particula.

Ejemplo 1.7: Dualidad de la materia

Calcula la longitud de onda de De Broglie (en nanémetros) asociada a una pelota de
ping-pong de 2.5 ¢ que viaja a una velocidad de 15.6 m/s.

Estrategia:

Se trata de un objeto macroscépico cuyas dimensiones son facilmente imaginables. Tenemos
la masa m y la velocidad v del objeto, por o que debemos homogeneizar unidades y calcular
el momentum como p = mv. Una vez calculada esta cantidad, se sustituye en la ecuacién
1.13 para obtener la longitud de onda.

Solucién:
Convertimos la masa a kilogramos, tomando el factor de conversién de 1kg = 1 x 10° g, para
homogeneizar las unidades en el SI. Tenemos:

1kg

m) =25 1073 kg

259=25¢ (
Calculamos el momentum como:

p=my
_ -3 i
= (25x10kg) (1567
—0.030k9"M
s
Sustituimos este valor en la ecuacion 1.13 y tenemos:
h
A=—
p
6.63 x 1073J-s
0.039%.m
=1.7x107%m

A=17x10%2m$m =W
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donde hemos usado el factor de conversion 1 m = 1 x 10° nm.

Verificacion:

La longitud de onda calculada de 1.7 x 10-2* nm es tan pequefa que no existe el instrumento
para medirla en el espectro electromagnético. Por esta razén, la porcion de materia que
constituye la pelota de ping-pong sb6lo se comporta como una particula.

Es importante entender el andlisis dimensional que se hizo en este ejercicio, para obtener
como unidad de la longitud de onda al metro. Tomando en cuenta que el J = kgs'zmz, a partir
de la ecuacion 1.13, tenemos:

Ejercicios de la Seccion

Ejercicio 1.43. La serie de Balmer es el conjunto de lineas espectrales que resultan de la
emision del atomo de hidroégeno cuando un electron pasa desde un nivel n >3 an =2 (donde n
representa el nimero cuantico principal referente al nivel de energia del electrdn). Las transiciones
se denominan secuencialmente por letras griegas: desden=3an=2sellamaH,,den=4an=2
es Hg, de n=5an =2 es Hy, etc. Calcula la energia (en eV) de la linea espectral H, y determina
su longitud de onda.

Ejercicio 1.44. ;Qué parametro determina cada nivel energético en el modelo atémico de
Bohr?

Ejercicio 1.45. Explica qué es el estado fundamental (o basal) y qué es el estado excitado de
un atomo.

Ejercicio 1.46. En la serie de Lyman, el electron del &tomo de hidrégeno hace una transicién
desde un estado energético de numero cuantico principal »; al estado ny = 1. Si el foton emitido
tiene una longitud de onda de 121.6 nm, ;cuél es el valor de n;?

Ejercicio 1.47. Considera los siguientes niveles de energia de un atomo hipotético:

Ei _ -136x10719J
Es _ -242x10°19J
E, ___ -545x10719J
E, 218 x10719J

a) ¢Cudl es la longitud de onda (en nm) del foton requerido para excitar un electrén del nivel E;
al nivel E5?
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b) ¢Cual es la energia (en joules) que debe tener un fotdn para excitar un electrén del nivel E, al
nivel E5?

¢) Cuando un electrdn baja del nivel E4 al nivel E; se dice que el &tomo experimenta una emision.
Calcula la longitud de onda del fotén emitido en este proceso.

Ejercicio 1.48. La energia de ionizacion, también llamada potencial de ionizacion, es la energia
que hay que suministrar a un atomo neutro, gaseoso y en estado fundamental, para arrancarle el
electron mas débil retenido. En términos del modelo atémico de Bohr, podemos calcular la energia
de ionizacién de un atomo de hidrégeno en estado basal suponiendo que el electrén sufre una
transicion del estado »; = 1 al estado n; = infinito. Considera que un mol de atomos de hidrégeno
contiene 6.023 x10>* atomos de hidrogeno.

a) Calcula la energia de ionizacién del atomo de hidrégeno (en kd/mol).

b) Determina la longitud de onda méaxima de la luz que podria causar la ionizaciéon del &tomo de
hidrégeno.

c) ¢Se absorbe o0 se emite luz durante el proceso de ionizacion?

d) Calcula la energia de ionizacion (en kd/mol) de un atomo de hidrégeno en estado excitado
conn; = 2.

Ejercicio 1.49. Calcula la energia, frecuencia y longitud de onda de la radiacién asociada a
cada una de las siguientes transiciones electrénicas en el atomo de hidrégeno:
a) Den=4an=2
b) Den=5an=1
c) Den=383an=6
Indica la naturaleza de cada transicion (absorcion o emision).

Ejercicio 1.50. En el &tomo de hidrégeno, un electron que se encuentra en un estado excitado
puede regresar al estado fundamental de dos formas distintas:

[) Por una transicion directa en la cual se emite un fotdén de frecuencia v;.

II) A través de un estado excitado intermedio que se alcanza por la emisiéon de un fotén de
frecuencia v,. Este estado intermedio decae luego al estado fundamental al emitir otro fotén
de frecuencia vs.

a) Escribe una ecuacién que relacione v; con v, y vs.

b) Escribe la ecuacion anterior en términos de la longitud de onda A de cada proceso.

Ejercicio 1.51. ;Qué concepto se usa para definir que la materia y la radiacion electromagnéti-
ca se comportan como onda o como particula segun el experimento al que se sometan para medir
su magnitud?

Ejercicio 1.52. ;Qué particula tiene la mayor longitud de onda?
a) Una particula y (fotdn) moviéndose con v = 100 cm/s.
b) Un proton (atomos de hidrégeno completamente ionizados) moviéndose con v = 100 cm/s.
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Ejercicio 1.53. Calcula la longitud de onda asociada a:
a) Un electron (masa = 9.11 x 10728 g) moviéndose a 1500 km/s.
b) Una abeja de 10 g moviéndose a 150 cm/s.
¢) Una persona de 85 kg esquiando a 70 km/h.
d) Un atomo de helio (masa = 6.64 x 1027 kg) que tiene una velocidad de 1.5 x 10°> m/s.
e) Considerando que longitudes de onda menores a 10> metros (rayos cosmicos) no son
detectables, ¢ que longitudes de onda, de las arriba calculadas, son detectables?

Ejercicio 1.54. La difraccién de neutrones es una técnica utilizada para caracterizar comple-
tamente una molécula que contiene elementos ligeros y también muy util para las que tienen
diferentes isdtopos en la estructura. Calcula la velocidad de un neutrén (masa = 1.675 x 107%7 kg)
que tiene una longitud de onda de 0.88 A.

Ejercicio 1.55. Los neutrones térmicos son neutrones que se mueven a velocidades compara-
bles a las de las moléculas del aire a temperatura ambiente. Estos neutrones son los mas efectivos
para iniciar una reaccién nuclear en cadena entre los isétopos de 22°U. Calcula la longitud de onda
(en nm) asociada a un rayo de neutrones que se mueven a 7.00 x 10?> m/s (La masa de un neutrén
es 1.675 x 107?7 kg).

Ejercicio 1.56. El molibdeno produce rayos X caracteristicos a 17.4 keV, por lo que si se utiliza
este material como blanco del tubo de rayos X se obtiene un haz de radiacion con un porcentaje
muy elevado de energia. Estos rayos X se emplean en experimentos de difraccién para determinar
las estructuras de moléculas. ;,Con qué rapidez tendria que moverse un electrén (masa = 9.11 x
10~28 g) para tener la misma longitud de onda que estos rayos X?

Mecanica cuantica moderna y atomos hidrogenoides

En la teoria de Schrddinger, los electrones no tienen trayectorias fijas, solamente se conocen las
probabilidades de encontrarlos en determinadas regiones, y dichas probabilidades se extienden a
grandes distancias del nicleo, de modo que el concepto de tamafio de un atomo pierde significado.

La distribucion electronica de un atomo se obtiene resolviendo la ecuacion de Schrédinger, y
ésta solo tiene solucion exacta para el atomo de hidrégeno y &tomos hidrogenoides. Para atomos
de mas de dos electrones se utilizan métodos aproximados.

El modelo atdémico de Schrédinger se basa en las siguientes ideas:

= Los electrones son ondas de materia que se distribuyen el espacio segun la funcion de onda

(W), la cual es solucion de la ecuacion de Schrédinger. Sélo con fines ilustrativos mostramos
esta ecuacion, en su forma méas general:

oV (r,t) W ¥ (r)

e = Tom ar

(1.14)
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dondei=+/—1,h= % t es el tiempo, r las coordenadas espaciales, m es lamasay ¥ (r,t)
es la funcion de onda.

= La funcién de onda ¥ (r,) es una expresién matematica que no tiene sentido fisico. En 1927,
Niels Bohr propuso la interpretacion de Copenhague, segun la cual el cuadrado de la funcién
de onda (|¥(r)|?) del &tomo de hidrégeno, representan una distribucion probabilistica que
indica donde podria estar el electron.

= La ecuacion de Schrédinger es complicada y su solucién no esta al alcance de este libro. Sin
embargo, es importante mencionar que para simplificar la solucién de la ecuacién 1.14, se
elimina la dependencia en el tiempo ¢, de modo que se puede trabajar con la ecuacion de
Schrédinger independiente del tiempo, que se expresa como:

HY¥(r,0,0) = E¥(r,0,0) (1.15)

donde A es el operador Hamiltoniano, ¥(r, 0, ¢) es la funcién de onda dependiente de las
coordenadas espaciales r y las coordenadas angulares 6, ¢, y E es la energia asociada a la
funcion de onda ¥(r,6,9¢).

m | os electrones se distribuyen orbitales, que se pueden imaginar como regiones en el
espacio donde es altamente probable encontrar un electréon. Esta probabilidad esta
determinada por el cuadrado de la funcién de onda (|¥(r)[?).

= Como se menciond anteriormente, la ecuacion de Schrédinger sélo tiene soluciones exactas
para el &tomo de hidrégeno y los atomos hidrogenoides. La solucién de esta ecuacion
introduce tres niUmeros cuanticos:

» n: Numero cuantico principal (» = 1,2,3,...), que describe el nivel de energia del
electron y su distancia efectiva al nucleo.

 [: Namero cuantico secundario o azimutal (/ =0,1,2,...,n — 1), que describe los
subniveles energéticos dentro de cada nivel principal y define la forma del orbital.

« m;: NUmero cuantico magnético (m; = —1,...,0,...,+[), que determina la orientacion
del orbital en presencia de un campo magnético.

» En 1926, George Eugene Uhlenbeck y Samuel Abraham Goudsmit propusieron un cuarto
numero cuantico, que no surge de la solucién de la ecuacién de Schrédinger:

- m;: NUmero cuantico de espin (m, = 1,—1), que es una propiedad intrinseca del
electron. Aungue inicialmente se pensé que estaba asociado a una rotacion, no depende
de coordenadas espaciales y es independiente del estado de movimiento de la particula.
Un hecho relevante de este cuarto numero cuantico es que muestra que el momento
angular de espin esta cuantizado.

Al resolver la ecuacion de Schrédinger independiente del tiempo se obtienen dos cantidades
fundamentales, que son paramétricamente dependientes de los tres numeros cuanticos n, [ y m;:

» La funcidn de onda, W,;,,(r,6,9).
= |a energia total del sistema, E,, ;.
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La funcién de onda de Schrédinger para el atomo de hidrégeno se puede expresar como el
producto de una funcién radial R,;(r) y una funcién angular Y;,,(6, ¢ ), llamada armdnicos esféricos:

[ anlm(rvea‘P):Rnl(r)Ylm(97¢) ] (116)

donde R, (r) es la parte radial de la funcién de onday Y;,,(6,¢) es la parte angular. La parte radial
R, (r) esta definida en términos de la distancia radial r y depende de los nimeros cuénticos n 'y
l. La parte angular Y;,,(0,¢) depende de los angulos 6 y ¢, y estad determinada por los niumeros
cuanticos [ y m.

Cuando se representa graficamente el cuadrado de la parte angular de la funcién de onda,
Y,:(6,0)|%, se obtienen los orbitales atémicos (ver Figura 1.7).

Orbitales s Orbitales p

z z
Yy

£

Orbitales f

Figura 1.7: Forma de los orbitales atomicos. Imagen adaptada del sitio web:
https://www.significados.com/orbital-atomico/

De acuerdo con la mecanica cuantica, los orbitales son las regiones mas probables dénde se
puede encontrar al electron. Cada orbital atomico tiene una energia asociada. Cuando se resuelve
la ecuacién de Schrddinger para el atomo de hidrégeno, se encuentra que la energia s6lo depende
del numero cuantico principal, n, y se puede representar en un diagrama como el que se muestra
en la Figura 1.8.

Para 4tomos polielectrénicos (que tienen varios electrones), la ecuacién de Schrédinger sélo se
puede resolver de forma aproximada. En estos atomos, la ecuacién de Schrédinger muestra que la
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energia de los orbitales depende de los numeros cuanticos n y I. Un hecho importante es que la
energia se desdobla dependiendo del valor de I, como se puede ver en la Figura 1.8.

R

: """ e-s PR af

4s 4p 4d 4f

ENElE

Energia (unidades arbitrarias)
7]
]

Energia (unidades arbitrarias)
N
7]

.
100 me'n)

B Nes

Figura 1.8: Diagrama de energia de los orbitales atdmicos. En el panel a) se muestran las energias
de los 4 primeros niveles del &tomo de hidrégeno. En el panel b) se muestran las energias de los 4
primeros niveles de atomos polielectronicos, incluyendo parte de los niveles superiores.

En este libro usaremos la siguiente convencion para escribir las combinaciones de nimeros
cuanticos:

(nvlamlams)

Asi, los nUmeros cuanticos de los electrones 1s son:

1001 1,0,0 :
7775 777_5

1 1
2,0,0, = 2,0,0,—=
<7772) <7’7 2>

Con los 4 numero cuanticos, dependiendo del valor que tome cada uno de ellos, se pueden
generar las combinaciones descritas en la Tabla 1.4 (la tabla solo incluye las combinaciones
posibles de n = 1 hasta n = 4):

Podemos ubicar a los electrones si se encuentran en un mismo nivel, subnivel u orbital, de
acuerdo con los siguientes criterios:

Para los electrones 2s:

Nivel: Electrones con el mismo valor de n.
Subnivel: Electrones con los mismos valores de ny I.
Orbital: Electrones con los mismos valores de n, [ 'y m;.
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Tabla 1.4: Diferentes combinaciones de nimeros cuanticos.

Nivel Subnivel Orbital (2/+1) Espin | No. de electrones
n 1=0,1,...n—1 | mp=—1,...,0,...,+1 my 2n?
1 0 (s) 0 (s) +lh 1) 2

0 (s) 0(s) +lf2,-1f2
-1 (px) t1,-1p
2 1 (p) 0(p,) 1) °
+1 (p;) tlh 1)
0(s) 0(s) 2, =12
-1 (px) +1/2,=1/2
1 (p) 0 (py) t1/2,=1/
+1 (p2) +1/2,-1f
3 -2 (d_y2) +tlh —1p 18
-1 (dy2) +1/,-1/
2(d) 0 (d.2) tif2, =12
+1 (dy;) +lh —1ph
+2 (dyy) +lh —1ph
0 (s) 0 (s +tlh —1p
-1 (px) t1/2,=1/2
1(p) 0 (py) 2, =12
+1 (p2) +1/2,=1/2
2 (dp ) +lf2, =12
-1 (dyz) +lh =1/
2(d) 0 (d-) 2, -1
+1 (d,,) tlh =)
. +2 (dyy) tlh —1ph =
-3 (fy32-y2)) +1/2,= 1/
-2 (F2-y2)) 2, -2
-1 (fyZ2 +1/2,~1/
3 (f) 0 () 2, -1
+1 (f,2) t1/2,=1/2
+2 (fyyz) +lh =)
+3 (fy2—3y2)) +1/2,=1/2

También podemos decir que el niumero maximo de electrones en cada nivel energético es de
2n?, donde n es el nimero cuantico que define el nivel.

Cada subnivel admite un namero diferente de electrones:
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= En cada subnivel s caben 2 electrones

» En cada subnivel p caben 6 electrones

= En cada subnivel d caben 10 electrones

= En cada subnivel f caben 14 electrones

¢ Cuantos electrones puede contener un orbital? Si los nimeros cuénticos n, I y m; estan fijos,
s6lo quedan dos posibles valores para el nUmero cuantico de espin m; = % o} —%, por lo tanto, en
un mismo orbital sélo pueden existir 2 electrones.

Ejercicios de la Seccion

Ejercicio 1.57. ;Qué concepto se define de la siguiente manera? Es una region tridimensional
en el espacio alrededor de un nucleo atémico donde hay una alta probabilidad de encontrar un
electron.

Ejercicio 1.58. ;Por qué un orbital atdbmico y una 6rbita del a&tomo de hidrégeno son diferentes?

Ejercicio 1.59. ;Cual es:
a) El valor minimo de n para l = 47
b) La letra usada para designar el subnivel con [ =27
c) El numero de electrones en un subnivel con [ = 37
d) El numero de diferentes subcapas cuando n = 37

Ejercicio 1.60. ;A cuales subcapas corresponden los siguientes conjuntos de numeros cuanti-
cos y cual es el numero de electrones permitido para ocupar esas subcapas?

a) n=2,1=1 b) n=3,/1=2 c) n=4,1=3 d n=2,1=1,m=0

Ejercicio 1.61. Indica el nimero total de:
a) Electrones p en el atomo de Cl (Z = 17).
b) Electrones s en el &tomo de S (Z = 16).

c) Electrones 3d en el atomo de Cu (Z = 29).

Ejercicio 1.62. Da los valores de los numeros cuanticos (n, [, m;) y el niumero de orbitales en
cada subnivel para:

a) 4p b) 4d ) 2d d) 6f

Ejercicio 1.63. Contesta lo siguiente:
a) Escribe los valores posibles de /'y m; cuando n = 3.
b) Indica qué significa cada término de la expresion 4d’.

c) ¢Qué subcapa esta indicada por el siguiente conjunto de nimeros cuanticos: n=4,1=2, m,
=-1?
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Ejercicio 1.64. ;Cual de las siguientes combinaciones de numeros cuanticos no es posible?

a) 3p b) 2f c) 1s d) 4d

1.6 Atomos polielectrénicos, espin y configuraciones electrénicas

La disposicién de los electrones en los diferentes niveles y subniveles de energia del &tomo
se conoce como configuracidn electronica. Esta es una representacién esquematica que des-
cribe cdmo se distribuyen los electrones en cada subnivel energético del atomo. Por ejemplo, la
configuracién electronica del calcio (Ca), que posee 20 electrones, se representa asi:

1522522p83s23p°4s2

donde:

m El/ numero antes de cada letra indica el nivel de energia.

m [a letra denota el subnivel correspondiente.

» El superindice senala la cantidad de electrones en ese subnivel.

Cuando los electrones de un atomo ocupan los niveles y subniveles de menor energia posible,
se dice que la configuracién electrénica esta en su estado fundamental. Si los electrones han
absorbido energia y saltado a subniveles de mayor energia, la configuracion se denomina excitada.
Las configuraciones electrénicas se pueden determinar facilmente utilizando la regla mnemotécnica
de Moéller, que consiste en tachar diagonalmente de abajo hacia arriba los subniveles energéticos
en una matriz de subniveles energéticos, para conocer el orden de llenado, como se muestra en la
Figura 1.9.

Figura 1.9: Regla de Mdller.
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Principio de exclusion de Pauli

El principio de exclusién de Pauli, formulado en 1925 por el fisico austriaco Wolfgang Pauli
(1900-1958), es una regla fundamental en la mecanica cuantica. Este principio establece lo
siguiente:

Principio de exclusion de Pauli: En un atomo, dos electrones no pueden tener los cuatro
numeros cuanticos iguales.

Por ejemplo, la configuracién electronica del Helio es: 1s2. Usando un diagrama de “cajas”

donde una flecha representa un electron con espin positivo (m, = % =1) o negativo (m, = —% =1), la

configuracién del He podria ser una de 3 posibles combinaciones:

1s

1s 1s

Los numeros cuanticos de cada diagrama, usando la representacion (n,l,m;,m;), son:

1s 1s 1s
(1,0,0,3)y(1,0,0,—3) (1,0,0,3)y(1,0,0,%) (1,0,0,—3)y(1,0,0,—1)
Configuracion valida | Configuracion no permitida | Configuracion no permitida

De acuerdo con el principio de exclusién de Pauli, s6lo la primera configuracion es vélida; las
otras dos configuraciones, presentan a su conjunto de niumeros cuanticos identicos, lo cual, no
esta permitido, y por lo tanto, no pueden ser validas.

Regla de Hund

La regla de Hund, formulada en 1927 por el fisico aleman Friedrich Hund (1896-1997), se basa
en el analisis de los espectros atdmicos y la organizacion de los elementos en la tabla periodica.
Esta regla se puede expresar de la siguiente manera:

Al llenar orbitales de la misma energia, conocidos como orbitales degenerados (como los
tres orbitales p, los cinco d, o los siete f, etc.), los electrones se distribuyen con espines
paralelos siempre que sea posible, maximizando la multiplicidad. Una configuracion atomica
es mas estable (tiene menor energia) cuando hay mas electrones desapareados (con espines
paralelos).

Por ejemplo, el atomo de carbono (C) tiene 6 electrones; su configuracion electrénica en el
estado fundamental es: 1s22s?2p?. La distribucion mas estable de los electrones en los orbitales
2pes:

) [

1s 2s 2p
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Segun la regla de Hund, no es permisible que la distribucién de electrones en el nivel 2p sea:

LI
2p

1s 2s

Principio de Aufbau o principio de construccion

Niels Bohr formulé este principio, conocido como Aufbau, que proviene del aleman Aufbauprinzip
y significa principio de construccion. Este principio establece que:

= Los orbitales se llenan siguiendo la regla de Hund.

= Los electrones ocupan los orbitales comenzando por el de menor energia.

» Primero se llena el orbital 1s (con un maximo de 2 electrones), de acuerdo con el nUmero
cuantico /.

* Luego, el orbital 2s se llena también con un maximo de 2 electrones.

+ El subnivel 2p contiene tres orbitales con la misma energia (orbitales degenerados),
correspondientes a sus orientaciones tridimensionales: 2py, 2py, 2p,. Cada uno de
estos tres orbitales puede albergar hasta dos electrones, sumando un maximo de seis
electrones en total.

+ Asi sucesivamente, se van llenando los orbitales segun su ordenergético.

Siguiendo la regla de Hund, cada orbital dentro de un subnivel debe contener al menos un
electrén antes de que se afnada el segundo. En general, la configuracion electronica se debe
construir conforme al siguiente orden:

1s2s2p 3s3p 4s3d 4p 5s 4d 5p 6s 4f 5d 6p 7s 5f 6d 7p ...

Propiedades magnéticas de la materia

Gracias al descubrimiento de los numeros cuénticos y al conocimiento de las configuraciones
electrénicas de los atomos, fue posible entender por qué algunos materiales responden a la accién
de campos magnéticos y otros no. Esto permitié clasificar a los materiales en dos grupos:
Paramagnéticos: Tienen electrones desapareados por lo que responden a los campos magnéticos

externos. Por ejemplo, el nitrdgeno es paramagnético porque tiene una configuracién como:

] o

1s 2s 2p

Diamagnéticos: Todos sus electrones estan apareados, por esa razén no responden a campos
magnéticos externos. Por ejemplo, el berilio es diamagnético porque tiene una configuracion
como:

2s

1s
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Ejemplo 1.8: Configuraciones electrénicas

Escribe la configuracion electrdnica del estado basal o fundamental de los atomos e iones
siguientes: AI**, K, Br™ y Si.

Estrategia:

A la hora de contar los electrones para colocar en la configuracion electronica, hay que
considerar si tenemos un atomo neutro o un ion. Si tenemos un catién o un anién, tendremos
que restar o sumar electrones a la configuracion del &tomo neutro.

Solucion:
Para escribir la configuracion electronica es necesario conocer el numero de electrones que
tiene cada especie quimica. Para ello, buscaremos en una tabla periédica el nimero atémico
del elemento, y a través de la carga idnica, deduciremos su numero de electrones.
= El aluminio (Al) tiene un Z = 13, por lo que el ion AI** resulta con diez electrones; su
configuracion electrénica, siguiendo el principio de Aufau, es: 1s22s?2p®.
= El potasio (K) tiene Z = 19, por lo que tiene 19 electrones; su distribucion electrdnica
es: 1522s22pf3s23pf4as’.
= El bromo (Br) tiene Z = 35, por lo que el ion Br~ resulta con 36 electrones; su configu-
racion electronica es: 1s22s22p®3s23pf4s24pb.
= El silicio (Si) tiene Z = 14 por lo que tiene 14 electrones; su configuracion electrénica
es: 1522522pf3s23p2.

Verificacion:
No requiere verificacion.

Ejercicios de la Seccidon

Ejercicio 1.65. ¢Es posible aplicar la teoria de Bohr para explicar el espectro de emisién de
atomos polielectronicos?, ¢ Por qué?

Ejercicio 1.66. Si queremos determinar la energia de un electron en un atomo de hidrégeno y
en un atomo polielectrénico, ¢qué numero cuantico debemos considerar?

Ejercicio 1.67. Explica el efecto conocido como apantallamiento de electrones o efecto pantalla
en un atomo.

Ejercicio 1.68. ;Qué es un atomo diamagnético y qué es un atomo paramagnético?

Ejercicio 1.69. ;Cuales de las siguientes porciones de diagramas de orbitales que representan
las configuraciones electrénicas del estado fundamental de ciertos elementos violan el principio de
exclusion de Pauli y/o la regla de Hund?
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Tt T O O )
a) d)
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b) e)
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Ejercicio 1.70. Da un ejemplo de un 4&tomo que sea diamagnético y uno que sea paramagnéti-
Co.

Ejercicio 1.71. Indica el concepto al que se refiere la siguiente definicion: Son dos electrones
con espines opuestos que ocupan el mismo orbital atomico, y su disposicion tiene un impacto
significativo en las propiedades quimicas y la reactividad de los atomos.

Ejercicio 1.72. ;Cual de las especies siguientes tiene mas electrones no apareados? S*, S, o
S~. Explica como llegaste a la respuesta.

Ejercicio 1.73. De los siguientes conjuntos de numeros cuanticos, ¢ Cual no es valido para un
atomo y explica por qué?

a) (1,0,+3 +3) b) (3,0,0,+1) 0 (22.1,+))
d) (4,32 +3) e (3211 ) (1,0,0,-4)

Ejercicio 1.74. Los siguientes conjuntos de numeros cuanticos corresponden a cinco electro-
nes distintos del mismo atomo. Ordénalos de acuerdo a su energia, de menor a mayor valor. En
caso de que dos tengan la misma energia escribe primero el que tenga el menor valor para m;.

a) (3,2,-1,+1) b) (1,0,0, +3) o (2,1,1,-1)
d) (3,2,1,+1) e) (2,0,0,+1}) f) (4,00 -1

Ejercicio 1.75. La configuracién electrénica de un atomo neutro es 1s22s22p®3s23p'. Escri-
be un conjunto completo de nimeros cuénticos para cada uno de los electrones del ultimo nivel.
Identifica el elemento.

Ejercicio 1.76. Asigna un conjunto de cuatro numeros cuanticos a:

a) Cada electrén del atomo de berilio. b) El electron 5s del rubidio.

c) Todos los electrones 2p del oxigeno. d) Todos los electrones 3d del vanadio.
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Ejercicio 1.77. Un atomo puede absorber un cuanto de energia y promover uno de sus
electrones a un orbital de mayor energia. Cuando esto ocurre, se dice que el atomo esta en
un estado excitado. A continuacién se proporcionan las configuraciones electrénicas de algunos
atomos excitados. Identifica estos atomos y escribe sus configuraciones electronicas en el estado
fundamental (basal):

a) 1s'2s’ b) 1s22s22p?3d’ c) 1s22s?2pf4s’
d) [Ar]4s'3d'04p* e) [Ne]3s23p*3d' f) [Xe]4f°6d?

Ejercicio 1.78. Las configuraciones electrdnicas siguientes corresponden a las especies hipo-
téticas W, X, Yy Z:

a) zW:1s22p' b) ,X:1s22s22p?3d'

c) ¢Y:1s?2s?2p'2d' d) ¢Z:1s?2s'2p®
¢, Cual es el estado electrénico de W, X, Y y Z (estado excitado, estado fundamental de un atomo o
estado imposible)?
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[2. PROPIEDADES PERIODICAS

Tabla periodica y configuraciones electrénicas

En el capitulo anterior se describié como se acomodan los electrones y se van llenando los
diferentes orbitales atémicos. Algunos elementos tienen configuraciones electrénicas similares y
por lo tanto presentan propiedades fisicas y quimicas semejantes, como se ilustra en la Figura 2.1.

A lo largo del desarrollo histérico de la quimica, incluso antes del surgimiento de la teoria
cuantica y del descubrimiento de las particulas elementales, diversos cientificos notaron que los
elementos quimicos compartian propiedades fisicas y quimicas que seguian ciertos patrones. Estas
regularidades motivaron multiples intentos por organizar los elementos de manera sisteméatica.
Gracias a estas contribuciones, se consolidé la tabla periédica de los elementos, una herramienta
fundamental que no solo permite clasificar los elementos conocidos, sino también predecir el
comportamiento de aquellos ain no descubiertos en su época.

El quimico ruso Dimitri lvanovich Mendeleyev (1836-1907) en 1869 y el quimico aleman Julius
Lothar Meyer (1830-1895) en 1870, propusieron de forma independiente una tabla en funcién de las
propiedades periodicas que presentaban los elementos quimicos hasta ese entonces conocidos.

El mérito de la tabla periddica se le concedié a Mendeleyev (Figura 2.2), quien se adelanté a
Meyer (Figura 2.3), al presentar la conferencia “La relacion de las propiedades de los elementos
quimicos con su peso atémico” en 1869, en la Sociedad Quimica Rusa de San Petersburgo. En
esta conferencia mostré su primera tabla y su ley periédica expresada en ocho puntos que se
pueden resumir en el siguiente parrafo:

“Cuando los elementos se estudian en orden creciente de sus pesos atomicos, la similitud
de las propiedades ocurre periddicamente, es decir, las propiedades de los elementos

son funcion periodica de sus pesos atémicos.”
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Estadoa 0 °Cv  sdlido
Peso Atémico 22.98976928 U v
Energy levels 2,8y1
Electronegatividad 0.93
Punto de fusién 97.720 °C v
Punto de ebullicién  882.9 °C v

Afinidad electrdnica 5... kJ/mol v

ionizacién, 1.° v 495.8 kJ/mol v

|

Estadoa 0 °Cwv Gas

Peso Atémico 15.999 1 v

Energy levels 2y6

Electronegatividad 3.44

Punto de fusién -218 °C v
Estadoa 0 °Cv  sodlido

Punto de ebullicién ~ -183 °C v

Peso Atémico 107.8682 u v
Afinidad electronica 1... kJ/mol v

Energy levels 2,8,18,18y1
tnizacic’m, 1.° v 1,313.9 kJ/mol ¥ |
Electronegatividad 1.93

Punto de fusién ~ 961.780 °C v

Punto de ebullicién 2,162 °C v

Afinidad electrénica 1... kJ/mol v

I
ionizacién, 1.° v 731.0 kJ/mol ¥

Estadoa O °Cv  sdlido

Peso Atémico 39.0983 u v
Energy levels 2,88y1
Electronegatividad 0.82

Punto de fusién 63.380 °C v
Punto de ebullicién  758.9 °C v

Afinidad electrénica 4... kJ/mol v

Estadoa 0 °Cv  Sdlido
Ag Peso Atémico 3206 u v
Energy levels 2,8y6
Au Electronegatividad 2.58
Punto de fusién 116.21 °C v

Estadoa 0 °Cv  sSélido

ionizacion, 1.° v 418.8 kJ/mol ¥

Punto de ebullicién 444.72 °C v
Peso Atémico  196.966570 u v

Afinidad electrénica 2... kJ/mol v
Energy levels 2,8,18,32,18y1

}onizacién, 1.2 v 999.6 kJ/mol v
Electronegatividad 2.54

Punto de fusién  1,064.18 °C v
Punto de ebullicion 2,856 °C v

Afinidad electrénica 2... kJ/mol v

ionizacién, 1.° v 890.1 kJ/mol ¥

Figura 2.1: Tabla periédica moderna que destaca pares de elementos con propiedades similares.
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OIIbITHb CHCTEMbI 9JIEMEHTOBD,

OCHOBAHHOH HA HX'b ATOMHOME BBCH H XHMHYECKOME CXOJICTES,

Ti=50 Zr=90 7=180.
V=51 Nb=94 Ta=182,
Cr=52 Mo=96 W=186.
Mn=55 Rh=1044 Pt=197,.
Fe=56 Ru=104,4 Ir=198.
Ni=Co=59 Pd=106s Os=199.
H=1 Cu=634 Ag=108 Hg=200.
Be=94 Mg=24 Zn=652 Cd=112
B=11 Al=273 ?7=68 Ur=116 Au=1977
C=12 §i=28 =70 Sn=118
Nz14 P=31 As=75 Sb=122 Bi=210?
0=16 =32 Se=794 Te=128?
F=19 Cl=355 Br=80  I=127
Li=7 Na=23 K=39 Rb=854 Cs=133 TI=204.
Ca=40 Sr=87s Ba=137 Pb=207.
?7=45 Ce=92
7Er=56 La=94
7Yt=60 Di=95
?In=75,c Th=1187

. Mengenbess

Figura 2.2: Tabla periddica de Mendeleyev, obtenida de la referencia 7.

Table from Annalen der Chemie, Supplementband 7,354 (1870).
Periodic table according to Lothar Meyer, 1870

L IL IIL V. V. VL VIL VIIL IX.
B=110 Al=273 - 7In=113 4 TI=2027
C=1197 Si=28 - Sn=1178 Pb=206,4
Ti=48 Zr=897 -
N=1401 P=309 As=T49 Sb=1221 Bi=2075
V=012 Nb=937 Ta=18272
0=1596 3198 Se=78 Te=1287 -
Cr=524 Mo=955 W=1835
- F=191 Cl=3538 Br=7975 I=1265 -
Mn=543 Fu=103 5 Os=1986 7
Fe=559 Rh=1041 Ir=1967
Co=Ni=58 & Pd=106"2 Pt=1967
Li=701 Na=2Z299 E=3904 Eb=852 Cs=1327 -
Cu=633 Ag=10766 Au=1962
7Be=93 Mg=239 (Ca=399 S1=870 Ba=1368 -
Zn=64.9 Cd=111¢ Hg=1998

Figura 2.3: Tabla periddica de Meyer, obtenida de la referencia 8.



48 Capitulo 2. PROPIEDADES PERIODICAS

A diferencia de sus antecesores, la tabla de Mendeleyev es la primera basada, de forma conjunta,
en los pesos atomicos de Stanislao Cannizzaro (1826-1910) y en las propiedades quimicas de los
elementos. La primera tabla de Mendeleyev contenia los 63 elementos conocidos e incluia cuatro
mas, a los que asigno los pesos atdmicos 45, 68, 70 y 180, pronosticando el descubrimiento del
escandio, el galio, el germanio y el tecnecio, respectivamente.

La tabla periédica fue aproximandose poco a poco a la que conocemos hoy en dia; su forma
actual se debe a Alfred Werner (1866-1919) y Friedrich Adolf Paneth (1887-1958). La tabla de
Werner, propuesta en 1905, se compone de 18 columnas conocidas como grupos o familias y de
7 filas llamadas periodos, como se muestra en la Figura 2.4. La Unién Internacional de Quimica
Pura y aplicada, IUPAC, por las siglas en inglés de la International Union of Pure and Applied
Chemistry, recomienda nombrar a los grupos del 1 al 18 de izquierda a derecha, y a los periodos
del 1 al 7 de arriba hacia abajo.

H " He
1008, P
S O S : i :

Li | !Be'n CiN'O!Fl Ne
7.03 | c | 9.1 |11 |12 iu.o& 16.00| 19 N

Mg Al Si| B s|0 A

24 36{ 271 i 28.4 | 31.032.06' 95.45 [[35.9

;SGET'! VW;CraniFa Co Ni} Cu'!Zn ' Ga Ge'As| Se| Br 'Kr
441481512 52.1155.0 559 ss.oisw 636 654 70 79 ‘15.0}19.1 7996 BLI2
i 1 H . i

T N i I
¥ |z vl ol -Ru!Rh!Pd: Ag/Cd, Jn Sn 8b

s34 BLE . Ess.omo.1|94 F96.0-  101.7:100.0 105210793112.4“14 1185120
- - e RO Il S . —— S A T
Cs Ba La Ce{Nd|Pr . .Sa. Eun Gdiva Ho! Er Tu Ybi ‘Ta W, ,0siIr-Pt| Au Hgi Tl Pb’ Bil
133 137,0138 130 1436408 | 150315175 156! 160 162,166, T n 78 B T 1544 - 19t --51934194’,3,197‘2 200.3 204.11206.9/1308 5, I
—_— L e : . - — : — L —_—— - L —- J—
: Ra Lax! Th U __ _Ae i\ _ ' _ _._ _ _ _ _. _ PedBialTex _

‘ogs 2 2388 . "23u.5 2
L U SO UU UV

Figura 2.4: Tabla periddica de Werner, obtenida de la referencia 9.

De la misma manera que esta plenamente establecida la contribucién de Mendeleyev a la
creacién de la tabla periddica, no hay duda de que el autor intelectual del concepto de tabla
periddica tal y como lo entendemos actualmente, cuyo ordenamiento sigue los nUmeros atémicos
de los elementos, fue Henry G. J. Moseley (1887-1915). En 1912 Moseley logré determinar el
namero atémico de alrededor de 40 elementos de la tabla peridédica al medir las frecuencias de
los rayos X emitidos de los elementos irradiados; cuando realiz6 el grafico del numero atémico del
elemento en funcién de la raiz cuadrada de la frecuencia, encontrd una correlacion lineal. Por lo
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tanto, la relacién de la estructura atémica y del nimero atémico suponia un criterio adecuado para
clasificar a los atomos a partir de su numero atémico.

Actualmente, los elementos se organizan segun su nimero atémico y su configuracién electro-
nica. Los periodos (filas) corresponden a los niveles de energia (rn) y cada nuevo periodo comienza
con el inicio del llenado de un nuevo nivel de energia.

1. El primer periodo (nivel 1s) contiene Unicamente al hidrégeno y al helio.

2. El segundo periodo (subniveles 2s y 2p) incluye ocho elementos.

3. El tercer periodo (subniveles 3s y 3p) también tiene ocho elementos.

4. El cuarto periodo comienza antes de completar el subnivel 3d, debido a su mayor energia.
Por este motivo, los periodos primero, segundo y tercero se separan, permitiendo la inclusion
de elementos con electrones en subniveles d a partir del cuarto periodo.

5. En los periodos sexto y séptimo, los elementos con electrones en subniveles f se posicionan
fuera de la tabla principal para evitar una extension excesiva, formando las series de lantanidos
y actinidos.

Con este orden en la tabla periédica, es evidente que en cada uno de los grupos o familias
(columnas) se encuentran elementos con la misma configuracién electrénica en su ultimo nivel
de energia o de valencia. Este arreglo muestra que los elementos de un mismo grupo tienen
propiedades similares. En la Tabla 2.1 podemos observar la configuracion electrénica de los
elementos representativos de cada grupo.

Tabla 2.1: Configuracién electrénica de la capa de valencia de los elementos de algunos grupos de
la tabla periddica.

Grupo Configuracion Grupo Configuracion
Alcalinos ns' Nitrogenoideos ns?np®
Alcalinotérreos ns? Calcogenos ns?® np*
Boroideos ns®np' Hal6genos ns?np®
Carbonoideos ns®np? Gases nobles ns?® np®

En los metales de transicion, los electrones se incorporan progresivamente en los subniveles
de tipo d. La configuracién electrdnica general de estos elementos puede expresarse como:

(n—1)d*ns®

donde x es un numero variable que puede tomar valores del 1 al 10, dependiendo del elemento en
cuestion. Esta distribucién refleja que los orbitales d del pendltimo nivel energético se van llenando
a medida que se avanza en el bloque d de la tabla periodica.

Por otro lado, en el caso de las tierras raras, también conocidas como metales de transicién
interna, los electrones se afaden principalmente a los subniveles de tipo f. Su configuracion
electronica caracteristica es:

(n=2)f (n—1)d" ns*
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donde y puede tomar valores del 1 al 14. Esta configuracién indica que los orbitales f situados
dos niveles por debajo del nivel mas externo se estan llenando, lo que es caracteristico de los
elementos de los blogues lanténidos y actinidos.

La inversion de las configuraciones electronicas en los metales de transicion, especificamente
en los bloques d y f, puede parecer un poco contraintuitiva a primera vista, pero la explicaremos de
manera sencilla.

La clave esta en la estabilidad energética. Los electrones buscan siempre la configuracion
mas estable, es decir, aquella que les permita tener la menor energia posible. En los metales de
transicion, los orbitales d y f estdn muy cercanos en energia. Esta condicién energética hace que
tengan relevancia los siguientes fenémenos:

m Efecto pantalla: Los electrones en los orbitales s y p ejercen un efecto pantalla sobre los
electrones en los orbitales d y f. Esto significa que reducen la atracciéon que sienten los
electrones d y f por el nucleo. Explicaremos este efecto cuando abordemos el tema de carga
nuclear efectiva.

» Penetracion de orbitales: Los orbitales d y f tienen una forma mas compleja y penetran mas
cerca del ndcleo que los orbitales s y p. Esto hace que los electrones en los orbitales d y f
sientan una mayor atraccién por el nacleo.

Cuando los electrones se van afiadiendo a un atomo, lo hacen ocupando primero los orbitales
de menor energia. Sin embargo, en los metales de transicion, la diferencia de energia entre los
orbitales s y d (o f) es tan pequena que, en ocasiones, es mas estable energéticamente que un
electrén ocupe un orbital d (o f) antes que un orbital s.

Por ejemplo, en el cromo (Cr) la configuracién electrénica esperada, segun el principio de
Aufbau seria:

1522522pf3s23p°4s23d*
Sin embargo, la configuracion mas estable es:
1522522p83s23p®4s'3d°

¢, Por qué? Porque al tener un electrén en el orbital 4s y cinco en el orbital 3d, se logra una
configuracién semillena en el orbital 3d, lo cual proporciona una mayor estabilidad.

Las inversiones en las configuraciones electronicas de los metales de transicion se producen
debido a la compleja interaccion entre los electrones y el nucleo, y a la busqueda de la configuracion
mas estable energéticamente. La estabilidad de una configuracién depende de factores como el
efecto pantalla, la penetracion de los orbitales y la tendencia a llenar o semillenar los subniveles de
energia.

Con esta informacién, la tabla periédica moderna, que actualmente cuenta con 118 elementos,
se muestra en la Figura 2.5.

Una manera concisa de expresar la configuracion electronica de un elemento es utilizar la
notacién del gas noble mas cercano que lo precede en la tabla periédica. Esto se hace colo-
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Figura 2.5: Sistema periédico actual.
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cando el simbolo del gas noble entre corchetes y luego agregando la configuracion electronica
correspondiente al nivel y subnivel mas externos. Por ejemplo, para el magnesio (Mg) se escribe:

Forma desarrollada: 1s22s22p®3s?
Forma abreviada: [Ne]3s?

Tabla periédica extendida

Algunos autores como Gary Wulfsberg (referencia 6), Eric Scerri (referencia 10), y Martin
Labarca et al. (referencia 11), han propuesto representar a la tabla periédica moderna con 32
grupos, en lugar de los 18 convencionales, como se muestra en la figura 2.6.

Period | 2 3f 4f SF 6 If 8 9 10f 1 127 13/ 14f 15/ 16/ 3 4 5 6 7 & 9 10 11 12 (13) (149 (15 (16) (17) (18)
IMA IVA VA VIA VIIA VIIA

(R T 1s?
1 2

H He
) 25" 253 2p" 2

3 4 5 6 7 8 9 10

Li Be B C N o] F Ne
3 3 Is?3p"?

1n 12 13 14 15 16 17 18

Na Mg Al Si P S Cl Ar
4 & 452342 4stapn?

19 20 21 022 23 24 25 26 27 28 29 30 31 32 33 M 35 36

K Ca S Ti V Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn Ga Ge As Se Br Kr
5 55" Ss*4d" 2 552 5p"2

37 38 39 40 41 42 43 44 45 46 47 48 49 50 51 52 53 54

Rb Sr Y Zr Nb Mo Tc Ru Rh Pd Ag Cd In Sn Sb Te 1 Xe
6 65 65743 6525d" 2 652 6p" 2

55 56 57 58 59 60 61 62 63 64 65 66 67 68 69 70 71 72 73 74 75 T6 77 78 79 80 8l 82 83 B4 85 86

Cs Ba La Ce Pr Nd Pm Sm Eu Gd Tb Dy Ho Er Tm Yb Lu Hf Ta W Re Os Ir Pt Au Hg TI Ph Bi  Po At Rn
7 75" 752502 Tst6d"?

87 B8 89 90 91 92 93 94 95 9 97 98 99 100 101 102 103 104 105 106 107 109

Fr Ra Ac Th Pa U Np Pu Am Cm Bk Cf Es Fm Md No Lr Rf Ha

To obtain the characteristic valence electron configuration of an clement, use the formulas given, in which n refers to the numerical part of the group designation. Thus for Np, in group 7/, the
characteristic valence electron configuration 7525/ % is 755/
The group designations given in parentheses are those recommended by the American Chemical Society Division of Inorganic Chemistry Nomenclature Committee.

Figura 2.6: Tabla periddica extendida o de 32 grupos, obtenida de la referencia 6.

La tabla periddica de 32 grupos constituye una representacion extendida del formato tradicional
que incorpora las series de lantanidos y actinidos como parte integral de la estructura principal.
Esta disposicién organiza los elementos quimicos en 32 columnas verticales, reflejando de manera
mas completa las propiedades periddicas y eliminando la separacion convencional de los elementos
de tierras raras.

La integracién directa de los elementos del blogque f en la tabla principal ofrece varias ventajas
significativas:

= Continuidad periodica: Las tendencias en configuraciones electrénicas y propiedades

quimicas se visualizan de forma ininterrumpida a lo largo de todos los periodos.

= Relaciones entre elementos: Se facilita la comprensién de las relaciones entre elementos

de los bloques d y f, especialmente en términos de sus configuraciones electrénicas.

= Prediccion de propiedades: La estructura permite una mejor prediccién de las propiedades

quimicas basada en la posicion del elemento en la tabla.
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Esta organizacién resalta la importancia de las interacciones entre electrones en capas inter-
nas y su influencia en el comportamiento quimico. Los elementos de transicion interna, al estar
integrados en la secuencia principal, muestran claramente cédmo las configuraciones electrénicas
de los orbitales f afectan las propiedades quimicas observables, proporcionando una herramienta
mas efectiva para el analisis y prediccién del comportamiento elemental.

Ejemplo 2.1: Configuraciones electronicas en accion

Considera a tres elementos cuyos numeros atémicos son 19, 23 y 48. Define la configura-
cion electronica de cada uno de ellos en el estado fundamental. Explica en funcién de su
configuracion electrénica, ¢ cuales de estos elementos se encuentran en el mismo periodo o
en el mismo grupo?

Estrategia:

Como se trata de elementos neutros, es decir, sin carga en su estado basal, el nimero de
protones en el nlcleo es igual al nUmero de electrones; debemos recordar que el nimero
atémico (Z) representa el nimero de protones que tiene un atomo en su nucleo.

Solucién:

La configuracién electronica de los primeros 3 elementos es:

Z =19: [Ar]4s’

Z = 23: [Ar]4s3d°

Z = 48: [Kr]5s24d'°

Para el cuarto elemento:

Z = 30: [Ar]4s?3d'°

Al comparar la configuracién del elemento 30 con los elementos 19 y 23 podemos ver que
los 3 se encuentran en el mismo periodo (la fila 4 de la tabla), porque los tres tienen el mismo
valor maximo de n (numero cudntico principal), esto es n = 4.

Por otro lado, si comparamos el elemento 30 con el 48, podemos ver que los dos comparten
la misma “ocupacién” de los orbitales s y d, pero con diferencia de una unidad en sus
valores de n. Esto implica que los elementos 30 y 48 estan en una misma columna o familia.
Evidentemente, el elemento 30 debe estar arriba del elemento 48 en la tabla periddica.
Finalmente, podemos identificar a cada uno de los elementos:

Z = 19: Potasio (K)

Z = 23: Vanadio (V)

Z = 30: Zinc (Zn)

Z = 48: Cadmio (Cd) |

Verificacion:
Revisando una tabla periddica podemos validar las respuestas.
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Ejemplo 2.2: Problema con los electrones de valencia

Escribe el conjunto completo de numeros cuanticos del electron més externo del Cloro (Cl)
en su estado basal o fundamental.

Estrategia:
Como se trata del elemento Cl (sin carga) en su estado fundamental, el nUmero atémico (Z)
del Cloro es 17, por lo tanto, tiene 17 protones y 17 electrones.

Solucién:

La configuracién electronica del Cloro es:

Z =17: [Ne]3s23p°

De esta configuracién podemos ver que el nivel n mas alto en energia y ocupado es el 3,
pero hay dos subniveles de energia diferentes, s y p. Estrictamente, no hay un sélo electrén
“mas externo” sino al menos 5 electrones si consideramos al subnivel p como el més externo.
Pero si consideramos al nivel n = 3 como el mas externo, entonces tendremos 7 electrones
en lugar de 5. Este es un problema comun al usar un concepto ambiguo como “electrones
mas externos”. Sin embargo, el problema se resolvera estableciendo un convenio: vamos a
considerar a los electrones mas externos como aquellos que se encuentran en el subnivel
ocupado mas alto en energia.

Con este convenio, para el Cl los electrones mas externos son los que se encuentran en el
subinvel 3p°. Esto implica que no sélo es un electrén, sino 5. Escribiendo la configuracion
en un esquema, los 5 electrones se acomodan de la siguiente manera:

3p

Con esta informacion, podemos escribir el conjunto de nUmeros cuanticos para cada uno de
estos electrones:

1. (3,1,1,%) L] 4. (3,1,1,-1) LI
2. (3,1,0,1) e 5. (3,1,0,—1) L]
3. (3,1,-1,%) LU

Verificacion:
Si revisamos las opciones, todas tienen combinacién de numeros cudnticos diferentes,
ademas de cumplir con la regla de Hund y el principio de exclusion de Pauli.
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Atomos e iones

Un ion es un atomo que ha cedido o ganado electrones, por lo tanto, adquiere una carga
eléctrica, positiva formando un catién o negativa formando un anion. Para escribir la configuracién
electrénica de un ion, es necesario contar el numero de electrones presentes.

= Los atomos neutros pierden electrones para formar cationes. Cada ion positivo busca adquirir

la configuracion electrénica estable de un gas noble.

Elemento neutro | Conf. elec. | Cation | Conf. elec. ion
Na [Ne]3s' Na* [Ne]
Ca [Ar]4s? Ca* [Ar]
Al [Ne]3s23p' | AP [Ne]

= |Los atomos neutros ganan electrones para formar aniones. Cada ion negativo busca alcanzar
la configuracion electrénica estable de un gas noble.

Elemento neutro | Conf. elec. | Anion Conf. elec. ion
F 1s22s22p° | F~ | 1s22s22p® = [Ne]
0 1s22s22p* | 0%~ | 1s22s%2p°® = [Ne]
N 1s22s22p% | N3~ | 1522522p® = [Ne]

En el caso de los cationes formados a partir de un metal de transicion, se debe establecer que
los primeros electrones que se pierden siempre son los del orbital ns y posteriormente se pierden
los electrones de los orbitales (n-1)d. Por ejemplo:

Atomo o ion | Configuracion electrénica
Fe [Ar]4s23d°®
Fe2* [Ar]4s°3d° = [Ar]3d°®
Fe3+ [Ar]4s°3d° = [Ar]3d°®
Mn [Ar]4s?3d°
Mn2* [Ar]4s°3d° = [Ar]3d°®

Cuando dos 0 mas atomos e iones presentan el mismo numero de electrones decimos que
forman una serie isoelectronica, que se caracteriza porque todos los miembros de la serie tienen
la misma configuracion electronica. Por ejemplo, los iones de la siguiente tabla son una serie
isoelectronica del neén (Ne).

Atomo o ion | Configuracion electrénica
Na* 1522522p% = [Ne]
AR+ 1522522p% = [Ne]
F- 1522522p° = [Ne]
0?- 1522522p® = [Ne]
N3- 1522522p® = [Ne]




56 Capitulo 2. PROPIEDADES PERIODICAS

Ejemplo 2.3: Series isoelectronicas

¢, Qué atomo neutro es isoelectrénico con el H™?

Estrategia:
Para ser isoelectrénico al H™, el atomo o ion debe tener dos electrones. Los protones del
nucleo de los atomos o iones no se modifican.

Solucién:

La configuracion electrénica del ion H™ es: 1s2.

El atomo de He tiene una configuracion: 1s2.

Por lo tanto la serie isoelectronica es: H™ y He. [

Verificacion:
Usando una tabla periédica, podemos comprobar que tanto el ion H™ como el atomo de He
presentan igual nimero de electrones.

Electrones de valencia

El concepto de electrones de valencia tiene un origen empirico e intuitivo. Los quimicos los
definieron como aquellos electrones que estan en el dltimo nivel electrénico del atomo (llamado
“capa” u orbital de valencia) y tienen una alta posibilidad de participar en una reaccion quimica.

Los electrones de valencia son muy importantes en la formacién de moléculas, ya que determi-
nan la capacidad del atomo para formar enlaces quimicos. Cuando un elemento se une a otro lo
hace a través de sus electrones de valencia. También se puede decir que estos electrones son
los mas alejados del nucleo del atomo, y por lo tanto los que comunmente pueden participar en la
formacién de enlaces quimicos.

Los metales de transicién también
tienen 2 electrones de valencia,

F 2]
1]| > Gl s
12]r ) 11314|5]6]7(8
1/2 314|5|6]7|8
12 3/4|5/6|7(8
1|2 3|14|5/6(7|8
12 314|5|6

Figura 2.7: Representacion esquematica de los electrones de valencia en la tabla periddica.
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Estableceremos el siguiente convenio: “Los electrones de valencia son aquellos que tienen el
mayor numero cuantico principal n”. Asi, los electrones de valencia para cada elemento se pueden
identificar en la tabla periédica segun el grupo o familia (columna) a la que pertenezca (Figura 2.7);
el nimero indica los electrones de valencia de cada familia.

Los electrones de valencia estan estrechamente relacionados con la configuracién electrénica
de los atomos.

Ejercicios de la Seccidén

Ejercicio 2.1. Analiza la tabla periédica para responder: ;cuales de los periodos contienen 8,
18, y 32 elementos?

Ejercicio 2.2. Explica por qué los elementos quimicos de la tabla periédica se han clasificado
en metales, no metales y metaloides.

Ejercicio 2.3. Dibuja un esquema de la tabla periddica e indica donde se localizan los metales,
los no metales y los metaloides.

Ejercicio 2.4. Los metales y los no metales presentan propiedades muy diferentes. Elabora
una tabla donde se comparen algunas de las propiedades fisicas y quimicas. Sugerencia: puedes
emplear elementos del mismo periodo para una mejor comparacion.

Ejercicio 2.5. Proporciona la definicién de elemento representativo. Describe el nombre y
simbolo de al menos 2 elementos representativos de un periodo.

Ejercicio 2.6. Explica claramente qué son los electrones de valencia.

Ejercicio 2.7. Los elementos representativos se caracterizan porque el numero de electrones
de valencia y el grupo en el que se localizan, del IA al VIIIA, son iguales. Con base en el sistema
periédico moderno, considera el siguiente grupo de elementos para comprobar la afirmacién previa:
Ga, Na, Br, N, S, Si.

Ejercicio 2.8. Para el atomo de Ca, cuyo numero atémico es 20:
a) Representa su configuracion electrénica en su estado fundamental.
b) Indica si el calcio es paramagnético o diamagnético.
c) Emplea la configuracién electronica para determinar el conjunto de nimeros cuanticos
(n,1,m;,ms) de los electrones de valencia.

Ejercicio 2.9. Las siguientes especies quimicas se localizan en el mismo periodo y correspon-
den al boro y al fllior y sus iones mas comunes: B, F, B3*, F~. Analiza la serie y contesta:
a) ;Qué especies son paramagnéticas?
b) ¢Cuéantos electrones no apareados tiene cada especie?
c) ¢Qué especies tienen configuracion de gas noble?
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d) Indica el gas noble con el que estas especies son isolelectrdnicos.

Ejercicio 2.10. En funcién del nimero de electrones no apareados, indica cuales de los
siguientes elementos son paramagnéticos.

a) Ca b) N c) Br d TI

Ejercicio 2.11. Escribe el simbolo del gas noble que sea isolectrdnico con cada una de las
siguientes especies:

a) I- b) Ba’**

Ejercicio 2.12. Sin consultar la tabla periédica, analiza las siguientes configuraciones electré-
nicas e identifica el periodo y el grupo al que pertenece cada elemento:

a) [Xe]6s' b) [Ar]4s? c) [Kr]5s24d'® d) [He]2s22p'

Ejercicio 2.13. Analiza las siguientes configuraciones electrénicas y sin consultar la tabla
periédica, identifica si se trata de: gas noble, halégeno, alcalino o elemento de transicion.

a) [Ne]3s' b) 1s?2s22p® c) [Ar]4s?3d'%4p® d) [Kr]5s%4d?

Ejercicio 2.14. Escribe la férmula (simbolo y carga) para cuatro atomos o iones que sean
isoelectronicos con cada uno de los siguientes iones:

a) Br- b) 02" c) Xe d) Ca*

Ejercicio 2.15. Para cada uno de los siguientes elementos nuevos o no descubiertos, indica
en qué grupo estarian y cual seria la configuracién electrénica para los electrones mas externos
(de valencia):

a) 119 b) 120 c) 121 d) 122

Ejercicio 2.16. El elemento con numero atémico 78 es un:

a) Un halégeno. b) Un gas noble. c) Un lantanido. d) Un metal de transicion.

Ejercicio 2.17. Aqui hay simbolos para cinco de los nueve elementos de la tabla periodica
cuyos nombres comienzan con la letra S: Si, Sr, S, Sn'y Sm. Identifica cada simbolo con una de las
siguientes descripciones.

a) Un elemento radiactivo. b) Un sélido no conductor.  ¢) Un metaloide.

d) Un metal. e) Un elemento alcalinotérreo.
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Tamanos de los atomos, radio atdmico y radio i6nico

Los elementos en la tabla periddica tienen una relacion directa entre su nimero atémico y
su configuracién electrénica. Derivado de esto, las propiedades fisicas y quimicas presentan
tendencias periddicas. De acuerdo con la mecanica cuéntica, los &tomos estan constituidos por:

= Un nucleo donde residen los protones (particulas-ondas con carga positiva, p™) y los neutro-
nes (particulas-ondas sin carga, n°).

= Orbitales o regiones de mayor probabilidad donde se podrian “localizar” a los electrones
(particulas-ondas con carga negativa, e™).

En un atomo hay interacciones electrostaticas de 2 tipos:

Interacciones atractivas: proton-electron.
Interacciones repulsivas: electron-electron y proton-proton.

La fuerza de estas interacciones se pueden medir usando la ley de Coulomb

F:ke|q1'2q2| (21)
r

donde F es la magnitud de la fuerza eléctrica (N), g1 Yy ¢» son las cargas eléctricas (C), r es
la distancia entre las cargas (m) y k. es la constante de Coulomb, cuyo valor en el vacio es
k. ~ 8.99 x 10°N-m?/C2. Estas interacciones estan determinadas por la configuracion electrénica
de cada atomo.

Por ejemplo: en el atomo de hidrégeno (H), el tnico electrén del nivel 1s es atraido por el protdén
del nacleo con cierta fuerza electrostatica; sin embargo, en el helio (He) cada electrdn del nivel 1s
se ve atraido por 2 protones del nucleo, por lo que las fuerzas de atraccién son mayores.

En los atomos polielectronicos, cada electrén de valencia que experimenta fuerzas atractivas y
repulsivas, es atraido hacia el nicleo por la carga positiva y repelido por los demas electrones al
tener la misma carga.

En términos generales, hay muchas fuerzas repulsivas que no se pueden analizar con exactitud.
Sin embargo, podemos realizar una estimacion de la atraccion neta que sufre cada electrén de
valencia por el nucleo y el resto de los electrones del elemento, a través del célculo de la carga
nuclear efectiva.

Este método permite considerar a cada electrén de valencia individualmente, es decir, podemos
evaluar cémo afecta a un electron el campo eléctrico neto generado por el nucleo y la repulsion de
los demas electrones en un atomo.
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Carga nuclear efectiva

e D

La carga nuclear efectiva, Z.r, se puede definir como la carga que afecta a un electron
considerando las interacciones atractivas ejercidas por el nucleo, es decir, la carga nuclear
real (2) y las interacciones repulsivas que ejercen los demas electrones, conocido como el
efecto pantalla (o).

\. J

La carga nuclear efectiva, se puede calcular restando a la carga real (Z) la constante de
apantallamiento (o), de acuerdo con la ecuacion:

[ Zef:Z—G ] (22)

La constante de apantallamiento (o) depende del orbital donde se encuentre el electron
considerado; generalmente nos referimos a los electrones de valencia. John C. Slater (1900-1976)
propuso una forma de calcular la constante de apatallamiento, conocida como reglas de Slater
(ver referencia 13):

1. Escribimos la configuracién electrénica del &tomo en la siguiente forma:
(1), (2s2,2p"), (352,3p%), (3d'0), (4s2,4p%), (4d'9), (4'%), (552, 5p®), asi sucesivamente.
2. ldentificamos el electrén de interés e ignoramos todos los electrones de los grupos superiores
(a la derecha en la lista del Paso 1). Estos no apantallan o protegen a los electrones de los
grupos inferiores. Usaremos el término proteger como sinénimo de apantallar.
3. Las reglas de Slater ahora se dividen en dos casos:
= El apantallamiento experimentado por un electrén s o p,
* Los electrones dentro del mismo grupo apantallan 0.35 , excepto los electrones del
nivel n = 1 que protegen 0.30.
* Los electrones dentro del grupo n — 1 protegen 0.85.
* Los electrones dentro de los grupos n—2 o inferiores protegen 1.00
m El apantallamiento que experimentan los electrones de valencia nd o nf.
+ Electrones dentro del mismo grupo apantallan 0.35
* Los electrones dentro de los grupos inferiores protegen 1.00

La constante ¢ se obtiene sumando las contribuciones de cada electrén, las cuales varian en
funcién del tipo de orbital y el subnivel. A continuacién se muestra la Tabla 2.2 con la contribucién
del tipo de orbital y subnivel en la constante de apantallamiento.

Tabla 2.2: Reglas de Slater para el calculo de las constantes de apantallamiento.

Grupo  Otros electrones Electrones del Electrones de
del nivel » nivel n—1 hiveles menores que n — 1
Ls 0.30 : :
[ns,np] 0.35 0.85 1.0
[nd] o [nf] 0.35 1.0 1.0
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Los parametros de apantallamiento de la Tabla 2.2 se obtuvieron mediante métodos semiempi-
ricos, que combinan datos experimentales con simplificaciones teéricas. Esta aproximacion resulta
necesaria debido a las limitaciones computacionales y a la complejidad de los calculos cuanticos
para sistemas atémicos de muchos electrones.

Electrones internos
(efecto pantalla)

Ndcleo

<+—— Electrones externos

Figura 2.8: Representacion esquematica del efecto pantalla en un atomo.

El efecto pantalla es una consecuencia de las repulsiones electronicas, como se ilustra en
la Figura 2.8. Este efecto se manifiesta porque los electrones de los niveles mas externos se
ven menos atraidos por el nucleo, de lo que deberia esperarse, debido al apantallamiento de los
electrones ubicados en los niveles mas internos del atomo.

Es de esperarse que la carga nuclear efectiva sea menor que la carga nuclear real (Z.r < Z),
debido a que la primera considera el efecto pantalla que ejercen los electrones internos presentes
en el atomo.

En la siguiente tabla se muestran los valores de la carga nuclear efectiva y la carga nuclear real
para los elementos del segundo periodo, se puede apreciar cierta tendencia:

Li | Be | B C N o F | Ne
Z | 3 4 5 6 7 8 9 10
Zy | 1312026 |325|39|455|52]585

Y a lo largo de una familia o grupo:

Li Na K Rb | Cs
Z 3 11 19 37 55
Z,r | 1.28 | 2.51 | 3.50 | 4.98 | 6.36

De las tablas anteriores, se puede observar que la carga nuclear efectiva tiene un compor-
tamiento periodico. Para los elementos representativos, la tendencia es aumentar conforme nos
movemos de izquierda a derecha en un periodo y de arriba hacia abajo en un grupo.
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Ejemplo 2.4: Carga nuclear efectiva

¢ Cudl es la carga nuclear efectiva que experimenta un electrén de valencia s en el calcio
(Ca)?

Estrategia:

Para resolver este problema, es necesario determinar la configuracién electrénica del calcio
e identificar el electrén de interés. Después usamos la regla de Slater adecuada para
calcular la constante de apantallamiento del electron y con ayuda de la tabla periédica deter-
minamos la carga nuclear real del calcio. Finalmente, determinamos la carga nuclear efectiva.

Solucién:
La configuracién electronica del calcio es:

1s2,252,2p8 3s2,3p°%, 452

Podemos ver que hay dos electrones de valencia en el calcio, que residen en el subnivel 4s.
Agrupando la configuracion electrénica como o sugieren las reglas de Slater, tenemos:

(1s2)(2s2,2p®)(3s2,3p%)(3d'0)(4s?)

= Hay un electrén en el orbital 4s, lo que contribuye con 0.35.

= Hay ocho electrones en los orbitales 3s y 3p, los que contribuye con 0.85.

= Hay diez electrones entre los orbitales 2s y 2p y los 1s, que contribuyen con 1.0.
Por lo tanto, la constante de apantallamiento es:

o = 1(0.35)+8(0.85)+10(1.0)= 17.15

Usando la tabla periédica, vemos que el calcio tiene un nimero atémico de 20, por tanto, su
carga nuclear es igual a 20 (Z = 20). Finalmente, la carga nuclear efectiva se calcula usando
la ecuacion 2.2:

Zyy=72—-0=20-17.15=2.85 [

Verificacién:
Como las operaciones son simples, el resultado es correcto.

Radio Atomico

En general, existe una relacién directa entre la mayoria de las propiedades fisicas, como los
puntos de fusion, puntos de ebullicién, propiedades magnéticas, etc. y el radio atdmico.

En modelos atdmicos anteriores a la mecanica cuantica, se consideraba que los atomos eran
duros y esféricos, sin embargo, ahora se sabe que tanto los atomos como los iones no presentan
fronteras claramente definidas en las que su densidad electrénica sea cero.
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Actualmente el tamano de un atomo se determina en funcion de su radio atomico, el cual se
considera como la mitad de la distancia entre los nucleos de dos atomos adyacentes, ya sea un
metal, una molécula diatémica o moléculas poliatémicas.

El radio atébmico muestra un comportamiento periddico. Para los elementos representativos, la
tendencia es aumentar conforme nos movemos de derecha a izquierda en un periodo y de arriba
hacia abajo en un grupo, como se ilustra en la Figura 2.9.

L

Figura 2.9: Tendencia periodica del radio atomico. El sentido de la flecha indica un mayor valor de
la propiedad.

Ejemplo 2.5: Tamafos de los atomos

Ordena de manera decreciente de su radio atomico al siguiente conjunto de atomos: C, Li,
Be.

Estrategia:

Para ordenar un grupo de atomos, es necesario responderse las siguientes preguntas:
¢cuales son las tendencias de los radios atdmicos?, ¢qué elementos se localizan en el
mismo periodo o grupo?

Solucién:

En la tabla periédica podemos ver que el C, Li y Be estan en el mismo periodo, por lo tanto
el atomo mas pequerio sera el que esté a la derecha de ese periodo (el Carbono) y el &tomo
mas grande sera el que esté a la izquierda de ese periodo (el Litio). A partir de este analisis
tenemos que los atomos propuestos se ordenan de forma decreciente de radio atémico,
como:

Li > Be > C. u

Verificacion:
Usando una tabla periédica, podemos ver que los valores del radio atémico son: Li = 1.34 A,
Be=0.90A yC=0.77A.
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Ejemplo 2.6: Distancia de enlace

El gas empleado en la cocina es inodoro, en caso de fuga no seria detectado y por lo tanto,
representa un peligro para la salud, ya sea por peligro de asfixia o explosién. Para resolver
este problema se le adicionan sustancias con olores fuertes y que sean detectadas en caso
de fuga. El ejemplo mas comun es el metanotiol, mas conocido como metilmercaptano, cuya
formula es CH3SH. Emplea los radios atomicos para establecer las distancias de enlace
entre C—S, C—H y S—H del metanotiol.

H
\
\“C_ S\

Estrategia:
En esta molécula tenemos tres enlaces diferentes. Supondremos que cada longitud de
enlace es la suma de los radios de los dos atomos implicados.

Solucioén:
Longitud de enlace C — S radio atomico del C + radio atomico del S
= 077A + 1.03A = 1.80A
077A + 037A = 1.14A ]

1.03A + 037A = 1.30A

Longitud de enlace C — H
Longitud de enlace S — H

Verificacion:

Las distancias de enlace descritas en la literatura son C—S = 1.82 A, C—H = 1.10 Ay
S—H = 1.33 A. Cabe mencionar que las longitudes de los enlaces con hidrogeno muestran
desviaciones mas grandes respecto a los calculados con los radios atomicos, que aquellos
enlaces donde no hay hidrégeno presente.

Radio ionico

El radio iénico es el radio que presenta un atomo cuando ha ganado o perdido electrones, se
mide experimentalmente usando difraccién de rayos X.

Un atomo neutro forma un catién cuando son removidos los electrones que se encuentran en
el ultimo nivel de energia ocupado, es decir, los mas alejados del nlcleo y que se conocen como
electrones de valencia. Cuando se pierde uno o mas electrones, las repulsiones electrén-electrén
disminuyen, esto provoca una disminucién en el tamafo del cation. Significa que un catién tiene un
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menor tamano que el atomo neutro.

Por el contrario, cuando el lugar de perder, un atomo gana electrones, existe un incremento
de los efectos repulsivos electron-electrén, provocando un distanciamiento entre los electrones vy,
por lo tanto, ocupando mayor espacio, esto significa que un anion tendrd un mayor tamarno que el
atomo neutro.

Por otra parte, en un grupo, como los alcalinos, donde los atomos forman cationes con la misma
carga, su tamafo aumenta de arriba hacia abajo en la tabla periédica. Sin embargo, hay que hacer
hincapié en que la tendencia periddica del radio idnico se observa por bloques, los cationes por
una parte y los aniones por la otra.

Ejemplo 2.7: Tamanos de los iones

Ordena los siguientes atomos e iones, de forma decreciente en su tamafio: Mg?*, Ca®* y Ca.

Estrategia:

Para ordenar un grupo de iones y &tomos neutros, necesitamos responder las siguientes
preguntas: ;Cémo son las tendencias para los radios atémicos e iénicos?, ;qué atomos o
iones se ubican en el mismo periodo o en el mismo grupo?

Solucion:

Los atomos neutros son de mayor tamaro que los cationes que forman, por lo tanto, el Ca
es de menor tamarno que el Ca. Y dado que el Mg esta en el mismo grupo, pero arriba que el
Ca, el cation Mg?* es méas pequefio que el catién Ca?*, por lo tanto, el orden decreciente es:

2+

Ca > Ca®* > Mg?*. ]

Verificacion:
Usando una tabla periédica, podemos ver que los radios iénicos son: Ca = 1.74 A Ca?* =
0.99 A y Mg?* =0.66 A.

Ejercicios de la Seccion

Ejercicio 2.18. Explica como se mide el radio atémico.

Ejercicio 2.19. De acuerdo con el modelo atémico propuesto por la mecanica cuantica, los
electrones no giran alrededor del nucleo en trayectorias definidas como se plantea en el modelo
atomico de Bohr, sino que se pueden mover en regiones del espacio mas probables, regiones
llamadas orbitales o nubes electronicas. Con base en lo anterior, consideras que tiene sentido
hablar de un radio bien definido para un &tomo? Justifica tu respuesta.

Ejercicio 2.20. La distancia de enlace entre el arsénico e hidrégeno en el hidruro de arsénico,
conocido como arsano, es de 1.519 A y fue determinada experimentalmente. Determina la longitud
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del enlace As-H empleando sus radios atdmicos y comparalo con el valor experimental.

Ejercicio 2.21. Explica a qué se deben las diferencias de radios atémicos entre el atomo de
Hey el de H.

Ejercicio 2.22. Explica a qué se deben las diferencias de radios atémicos entre el atomo de
He y el de Ne.

Ejercicio 2.23. A partir de las respuestas de los ejercicios 2.21 y 2.22, contesta lo siguiente:
a) Indica la tendencia periddica del radio atomico a lo largo de un periodo en la tabla periédica.
b) Si nos movemos de arriba hacia abajo en la tabla periodica, ¢ cual es la tendencia del radio

atémico?

Ejercicio 2.24. Para cada par de atomos ¢ cual tiene el mayor radio atomico?

a) NaoK b) KoCa c) CloBr
d) BroCr e) TeoBr fy CaoCs
g NoO h) OoP i) AluAu

Ejercicio 2.25. ;Qué es radio i6nico?
Ejercicio 2.26. Cuando un atomo se convierte en un ion, este sufre un cambio en su tamafo.
Explica brevemente a qué se debe ese cambio de tamafno cuando el &tomo se convierte en:

a) Un cation. b) Un anion.

Ejercicio 2.27. ;Por qué los aniones son de mayor tamano que los cationes en iones isoelec-
tronicos?

Ejercicio 2.28. Cuando un atomo de sodio se convierte en un ion monoatémico:
a) ¢Cuantos electrones pierde o gana?
b) ¢Qué atomo de gas noble tiene la misma cantidad de electrones que un ion sodio?

Ejercicio 2.29. Cuando los atomos de oxigeno y azufre se convierten en iones monoatémicos:
a) ¢ Cuantos electrones pierde o0 gana cada uno?
b) ¢Qué atomo de gas noble tiene la misma cantidad de electrones que un ion oxigeno?
c) ¢Qué atomo de gas noble tiene la misma cantidad de electrones que un ion sulfuro?

Ejercicio 2.30. Ordena los siguientes elementos en forma decreciente del radio atémico:
a) O,P,Si,Ge b) Mg, K, Na, Rb c) F,O,Ne,S
d) Ca,Al,Mg,Ba e) Al,B,C,K,Na fy Ca,Rb,P,Ge,Sr
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Ejercicio 2.31. Ordena de menor a mayor radio idnico a las siguientes especies: N~ F~, O?~,
Mg?*.

Ejercicio 2.32. Ordena de menor a mayor radio iénico a las siguientes especies: Ca®*, Na*,
K*, Mg?*.

Ejercicio 2.33. Explica cual es la tendencia en el radio idnico conforme nos movemos en un
grupo o familia en la tabla periédica. Analizalo para los metales alcalino-terreos (carga 2*) y los
calcdgenos (del oxigeno, carga 27).

Ejercicio 2.34. Empleando el tercer periodo de la tabla periddica, explica como es la tendencia
en el radio i6nico.

Ejercicio 2.35. Todas las especies isoelectrénicas que se describe en los libros de texto tienen
configuraciones electrénicas de gases nobles. ;Pueden dos iones ser isoelectrénicos sin tener
configuraciones electronicas de gas noble? Explica tu respuesta.

Ejercicio 2.36. Analiza las siguientes configuraciones electrénicas de los elementos identifica-
dos como Eq, Ep, E3, E4 y Es:
Ey: 1s22s22p®3s?
Es: 1s22522p83s!
Es: 1s22s22p®
Eq: 1s225%2p°
Es: 1s22s22p*
Responde las preguntas:
a) ¢Cual elemento tiene mayor radio atomico?
b) ¢Qué ion isoelectronico a E3 tiene el menor radio ionico?
c) ¢ Cual elemento tiene menor radio atémico?
d) ¢Qué ion isoelectrénico a Eg3 tiene el mayor radio ionico?

Ejercicio 2.37. Entre los siguientes iones, hay varios pares que son isoelectronicos. Identifica
dichos pares: Fe?*, Sc®*, Ca?*,F~, Co?*, Co®", Sr?*, Cu*, Zn?* y AR+,

2.3 Energia de ionizacion

La capacidad de un atomo para formar un cation se puede medir experimentalmente y se
conoce como energia de ionizacion o potencial de ionizacion.

Energia de ionizacion (El o ): es la energia minima necesaria para remover un electrén de
un atomo en estado fundamental o de un ion aislado en estado gaseoso
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Cuanto mayor sea la energia de ionizacién, mas dificil sera desprender el electrén del atomo.
El proceso de ionizacién se puede representar como:

energia + A(g) — A*(g) + 1e”

donde A(g) es un atomo cualquiera en su estado basal y en estado gaseoso y A*(g) es el cation
correspondiente. La energia necesaria para realizar este proceso se llama primera energia de
ionizacion (I, ).

Cuando a un atomo neutro (contiene el mismo nimero de protones que de electrones) se le
remueve un electrén, las interacciones repulsivas entre los electrones disminuye, mientras que el
nuamero de protones se mantiene constante. Por lo tanto, se requiere de una mayor energia para
remover a un segundo electrén y de la misma manera para un tercer electron.

A pesar de ser mas dificil “arrancar” un segundo electron, es posible medir la energia asociada
a este proceso:

energia + A*(g) — A%*(g) + 1e~ (segunda ionizacién, )

y para un tercer electron:
energia + A%*(g) — A3*(g) + 1e~ (tercera ionizacién, I5)

Por lo tanto, las energias de ionizacién siempre van a aumentar en el orden:
L<bh<h<..

Todas las energias de ionizacion son cantidades positivas. Las unidades de las energias de
ionizacién son: kd/mol, kcal/mol o electron-Volt (eV). Las equivalencias entre estas unidades se
pueden ver en la tabla 1.2 (pagina 19 del capitulo 1). Hablaremos del concepto mol en el capitulo 4
de este libro; por el momento sélo diremos que es una medida de cantidad de materia.

La energia de ionizacién muestra una tendencia periodica: se incrementa conforme nos despla-
zamos a la derecha en un mismo periodo (renglén) y de abajo hacia arriba en un grupo (columna),
como se muestra en la Figura 2.10.

Cabe senalar que los metales tienen poca atraccion por sus electrones mas externos y, por lo
tanto, sus energias de ionizacién son mas bajas en comparacién con los no metales.

Por otra parte, es importante mencionar que los términos energia de ionizacion y potencial
de ionizacioén, se utilizan con frecuencia en quimica y fisica atomica para describir esencialmente
el mismo concepto. Sin embargo, hay una sutil diferencia:

m La energia de ionizacidn se refiere a la cantidad de energia que se necesita para remover

un electrén de un atomo gaseoso en su estado fundamental. Es decir, es una medida de la
energia que se debe suministrar al sistema para que ocurra este proceso.
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Figura 2.10: Tendencia periddica de la energia de ionizacion. El sentido de la flecha indica un mayor
valor de la propiedad.

m El potencial de ionizacién hace referencia a la capacidad o tendencia de un atomo a perder
un electrén. Es decir, es una medida de la facilidad o dificultad con la que un electrén puede
ser extraido de un atomo.

En esencia, ambos términos describen el mismo fendémeno fisico, pero desde perspectivas
ligeramente diferentes. La energia de ionizacién enfatiza el aspecto energético del proceso, mientras
que el potencial de ionizacién se centra en la tendencia del atomo a ionizarse.

Ambas magnitudes se expresan en las mismas unidades, como electronvoltios (eV) o kilojulios
por mol (kd/mol).

Ejemplo 2.8: Tendencias periddicas de la energia de ionizacion

Ordena los siguientes atomos en orden creciente de la primera energia de ionizacion: Ne,
Na, P, Ar, K.

Estrategia:

Para ordenar a los atomos de los elementos indicados, debemos ubicar su posicién en
la tabla periddica. Posteriormente relacionar su ubicacién con la tendencia de la primera
energia de ionizacion y predecir correctamente el orden creciente.

Solucioén:

Teniendo en cuenta que el potencial de ionizaciébn aumenta de izquierda a derecha y de
abajo hacia arriba en la tabla periédica. Ubicamos al Na, P y Ar en el tercer periodo, por lo
tanto, su orden es Na < P < Ar. El K se localiza abajo del Na (cuarto periodo) por lo tanto
tiene una menor energia de ionizacién que el Na. El Ne se localiza arriba del Ar (segundo
periodo), por lo que tiene mayor energia de ionizacion que el Ar. Con estas consideraciones,
podemos establecer el siguiente orden de energia de ionizacion:

K < Na <P < Ar < Ne [ |
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Verificacion:
Usando una tabla periddica, podemos ver que la primera El (en kd/mol) para estos elementos
es: K=419,Na=496,P =1012, Ar=1 521y Ne = 2 080.

Ejercicios de la Seccion

Ejercicio 2.38. Describe qué es la energia de ionizacién o potencial de ionizacion.

Ejercicio 2.39. Experimentalmente se he demostrado que para cualquier atomo, la segunda
energia de ionizacion siempre es mayor que la primera. Proporciona una breve explicaciéon de estas
conclusiones.

Ejercicio 2.40. ;Existen atomos para los cuales la segunda energia de ionizacion es mas
pequefia que la primera? Explica tu respuesta.

Ejercicio 2.41. Elabora un esquema general de la tabla periédica e indica las tendencias (con
lineas o flechas) de la primera energia de ionizacion de los elementos tanto por periodos como por
grupos.

Ejercicio 2.42. Explica por qué las tendencias descritas en el ejercicio 2.41 solo se aplican a la
primera energia de ionizacion y no en la segunda, tercera o cuarta energia de ionizacion. Recopila
y analiza datos de la segunda energia de ionizacién y determina si es posible establecer alguna
tendencia. Con la informacion recopilada puedes trazar una gréfica para un mejor analisis.

Ejercicio 2.43. El aluminio y el magnesio se localizan en el tercer periodo, sin embargo, no
mantienen la tendencia en el aumento de la energia de ionizacién. Explica esta discrepancia.

Ejercicio 2.44. Analiza la tendencia de la primera energia de ionizacion para contestar: ;Qué
tipo de elementos presentan las mayores y qué tipo de elementos las menores energias de
ionizacion?

Ejercicio 2.45. ;Cuédl de los siguientes grupos de elementos esta ordenado correctamente de
menor a mayor energia de ionizacién?

a) C<Si<Li<Ne b) Ne <Si<C <Li
c) Li<Si<C<Ne d) Ne <C < Si<Li

Ejercicio 2.46. Dos atomos tienen las siguientes configuraciones electrénicas, A: 1s22s22p®3s?
y B: 1522522pf3523p°®. Uno de ellos tiene una primera energia de ionizacién de 1520.6 kJ/mol,
mientras que la del otro es 737.7 kd/mol.
a) Analiza las configuraciones electronicas y asigna el valor de energia de ionizacién que le
corresponde a cada uno de los atomos.
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b) Identifica los elementos a los que corresponden dichas configuraciones electrénicas.
Justifica tu eleccion.

Ejercicio 2.47. Entre el Ky el Ca, ¢cual tendra la segunda energia de ionizacién mayor?
Justifica tu respuesta.

Ejercicio 2.48. La primera energia de ionizacién del Rb es 403 kd/mol. ; Cuénta energia, (en
Joules), se debe absorber para convertir todos los atomos presentes en 1.00 mg de Rb gaseoso
en Rb*?

Ejercicio 2.49. El valor de la cuarta energia de ionizacién para el aluminio (Al) es de 11 577
kd/mol, sin embargo, la cuarta energia de ionizacion para el silicio (Si) es 4 355.5 kdJ/mol. Analiza
los elementos y la informacién proporcionada para explicar esta gran diferencia.

Ejercicio 2.50. Para el calcio (Ca), los valores sucesivos de las energias de ionizacién (en
kJ/mol) son 589.8, 1145.4, 4912.4 y 6491. ; Cédmo puedes explicar estos valores?

Ejercicio 2.51. A continuacion se presentan los valores correspondientes a la tercera energia
de ionizacion de varios elementos representativos del tercer periodo. Analiza la informacion y/o
construye una grafica para determinar si: ;hay alguna tendencia general?, ;se puede explicar?,
¢ hay alguna excepcion que salga de la tendencia?

Elemento | Tercera energia de ionizacion (kJ/mol)

Mg 7732.7

Al 2744 .8

Si 3231.6

P 2914 .1

S 3357

Cl 3822

Ar 3931

Ejercicio 2.52. En el planeta Krait, la tabla periddica de los elementos es ligeramente diferente
de la nuestra. En Krait, existen sélo dos orbitales p, por lo que una subcapa p puede contener sélo
4 electrones. Hay s6lo 4 orbitales d, por lo que una subcapa d sé6lo puede contener 8 electrones.
Todo lo demas es igual que en la Tierra, como por ejemplo el orden de llenado (1s, 2s, etc.), asi
como lo caracteristico de los gases nobles, metales y no metales. Construye una tabla periddica
kraitiana utilizando los numeros para elementos hasta el elemento niumero 50. Luego, responde las
siguientes preguntas:

1. ¢Cuantos elementos hay en el primer periodo?
2. ¢Cuantos elementos hay en el tercer periodo?
3. ¢Cudles son los numeros atémicos de los gases nobles al final del tercer y cuarto periodo?
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4. ;Cbémo es el radio atémico del elemento nimero 12 comparado con el del elemento niumero
137

5. ¢Cdmo es el radio atébmico del elemento numero 6 comparado con el del elemento numero
127

6. ¢Como sera la primera energia de ionizacion del elemento numero 15 comparada con la del
elemento nimero 147

7. ¢Como serd la afinidad electronica del elemento numero 8 comparada con la del elemento
nuamero 107

Ejercicio 2.53. De acuerdo con la tendencia en la primera energia de ionizacion, la del magne-
sio es mayor que la del sodio, sin embargo, en la segunda energia de ionizacion la del Na es mayor
que la del Mg. Analiza y explica estos resultados.

Ejercicio 2.54. La primera energia de ionizacién del sodio (Na, Z = 11) es de 118.5 kcal/mol,
mientras que la del berilio (Be, Z = 4) es de 214.98 kcal/mol. ;Cual de las segundas energias de
ionizacién de estos elementos sera mayor y por qué?

Ejercicio 2.55. Acomoda a los elementos S, Cl, Ky Ca en orden creciente de:
a) Primera energia de ionizacion.
b) Radio atémico.

Ejercicio 2.56. En la siguiente tabla se muestran cuatro energias de ionizacion de dos elemen-
tos quimicos. Deduce y explica a qué grupo pueden pertenecer estos elementos.

Energia de ionizacion (kJ/mol) Elemento1 Elemento 2

12 E.l 800.6 577.5
22 ELI 2427.1 1816.7
32 E.IL 3 659.7 27448
42E.l 25 025.8 11 577

Ejercicio 2.57. El ion K* y el &tomo de Ar son isoelectrénicos. La energia para perder un
electrén del atomo de Ar gaseoso, es de 1520.6 kJ/mol. La energia para perder un electrén del ion
K* en estado gaseoso, es de 3052 kdJ/mol. ¢ Por qué estos valores no son iguales?

Ejercicio 2.58. En un mol de nitrégeno gaseoso, ¢cuanta energia (en kilojulios) se requiere
para desprender todos los electrones de la segunda capa de este gas?

Afinidad electrénica

Cuando los 4&tomos ganan electrones forman aniones. A esta capacidad de ganar electrones se
le conoce como afinidad electronica o electroafinidad.
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Afinidad electronica (AE): es el valor negativo de la cantidad de energia liberada cuando
un electron se agrega a un atomo aislado en fase gaseosa para formar un anion.

El proceso se puede representar como:
A(Q)+1e” — A7 (9)

La afinidad electronica es una propiedad que se puede medir experimentalmente mediante
la entalpia (AH), es una propiedad termodinamica. Como ya se describid, cuando se afiade un
electrén a un atomo se libera energia. En quimica a los procesos que ocurren con la liberacion de
calor se les conoce como procesos exotérmicos, ya que liberan la energia en forma de calor y la
energia tiene valores negativos, mientras que a los procesos que requieren calor, se les denominan
procesos endotérmicos y su valor de entalpia es positivo.

Entonces, tomando el valor negativo de la entalpia obtenemos la afinidad electrénica:

AE = —(—AH)

Un elemento de la tabla periddica con un valor positivo grande tendra una mayor afinidad para
aceptar un electrén y convertirse en anién.

Como ejemplo podemos considerar al atomo de bromo (Br); cuando se le agrega un electrén al
atomo de bromo y se convierte en el anion bromuro (Br™), hay un cambio de entalpia de -324.6
kd/mol, es decir, por el signo de la entalpia podemos decir que el proceso es exotérmico. Si
aplicamos la ecuacién anterior, el valor de la afinidad electrénica del bromo es de 324.6 kJ/mol.

' — e
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Figura 2.11: Tendencia periddica de la afinidad electronica. El sentido de la flecha indica un mayor
valor de la propiedad.

Hasta el momento se han analizado algunas de las tendencias periddicas que presentan los
elementos por periodos o por grupos. Sin embargo, se debe prestar especial atencién en la energia
de ionizacion y la afinidad electronica, ya que su tendencia es la misma. La energia de ionizacion
mide la facilidad con la que un atomo pierde un electrdn, entre mas pequeno sea este valor el
atomo pierde el electron mas facil es convertirse en un cation. Mientras que la afinidad electrénica
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determina la facilidad en la que un a&tomo gana un electron, entre mayor sea ese valor, mayor es la
facilidad de convertirse en un anion.

En términos generales la afinidad electrénica aumenta de izquierda a derecha en un periodo
y de abajo hacia arriba en los grupos de la tabla periédica, como se muestra en la Figura 2.11,
aunque la tendencia no es homogénea.

Ejemplo 2.9: Afinidad electrénica

Los valores de electroafinidad en el caso de los elementos del grupo IlA son cercanos a
cero, incluso ligeramente negativos. Explica estas observaciones.

Estrategia:
Para resolver el problema, debemos tener en cuenta:
a) Las configuraciones electrénicas de los elementos del grupo IIA.
b) Como sera la carga nuclear efectiva hacia un electrén extra en un atomo del grupo Il

Solucién:

Los elementos del grupo IIA tienen una configuracién electrénica ns?, (n es el nimero
cuantico principal del ultimo nivel energético ocupado). El proceso para medir la afinidad
electrdénica en los elementos del grupo IIA es:

M(g) + e = M (g)

ns ns2np1
donde M es un elemento del grupo IlA, e~ es el electron adicional que se localizara en el
subnivel np. Este nuevo electron esta apantallado tanto por los electrones ns como por los
electrones mas internos. Como consecuencia, su carga nuclear efectiva disminuye y por lo
tanto, los elementos del grupo IIA no son capaces de aceptar al electrén extra. |

Verificacion:

La respuesta se verifica revisando los valores de afinidad electronica de los elementos
alcalinotérreos. Por ejemplo, para los elementos Mg, Ca y Sr, sus afinidades electrénicas
son 0.0, 2.37 y 5.03 kd/mol, respectivamente.

Es comun confundir algunas de las propiedades periodicas, sobretodo aquellas que presentan
la misma tendencia, por ejemplo: la afinidad electrénica y la electronegatividad. En la siguiente
seccion definiremos a esta Ultima y comentaremos sobre sus diferencias.

Ejercicios de la Seccién

Ejercicio 2.59. ¢Qué es la afinidad electronica?
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Ejercicio 2.60. Explica por qué la energia de ionizacién siempre es un valor positivo mientras
que la afinidad electronica puede tener valores positivos o negativos.

Ejercicio 2.61. Analiza los valores de afinidad electrénica de los elementos del grupo IA'y
explica si es posible que formen un anién M.

Ejercicio 2.62. Cuando un electron es aceptado por la mayoria de los atomos neutros y todos
los cationes, se libera energia, es decir, son procesos exotérmicos y su entalpia es negativa. Explica
por qué se desprende energia cuando se acepta un electrén. Indica, ademas, si mientras mas
negativo sea el valor de la entalpia ¢ la atraccidén del electron extra sera mayor o menor?

Ejercicio 2.63. Para el siguiente conjunto de elementos, sefala cudl tiene una mayor afinidad
electrénica: He, K, Co, S, o Cl.

Ejercicio 2.64. ;Cual miembro de cada par de atomos tiene la mayor afinidad electrénica
exotérmica?

a) AroCl b) FuO c) BroGe d) AloMg

Ejercicio 2.65. Considera un elemento quimico que tiene un valor grande de la primera energia
de ionizacion. Escribe en el espacio los términos: débilmente, fuertemente, alto, bajo, no metalicas
o metalicas, segun corresponda.

a) Su afinidad electrénica es

b) Sus electrones de valencia se encuentran unidos.
c) Presenta propiedades
d) Sus electrones de valencia se encuentran unidos.

Ejercicio 2.66. Analiza las siguientes configuraciones electronicas:
Ey: 1s22s22p®3s?
Es: 1s22s22pf3s!
Es: 1s22s22p®
E4: 1522s22p°
Es: 1s22s22p*
Responde las siguientes preguntas:

a) ¢Qué elemento tiene el menor valor de la primera energia de ionizacion?

b) ¢A qué elemento le corresponde la primera afinidad electronica més exotérmica, es decir, el
mayor valor?

c) ¢A qué elemento le corresponde la mayor primera energia de ionizacién?

Ejercicio 2.67. Para los siguientes grupos de elementos, selecciona el que tenga la propiedad
indicada:
a) El atomo mas grande: Mg, Mn, Mo, Ba, Bi, Br.
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b) La primera energia de ionizacién mas pequenfa: B, Sr, Al, Br, Mg, Pb.
c) La afinidad electronica mas negativa: As, B, CI, K, Mg, S.
d) El mayor nimero de electrones desapareados: F, N, S, Mg?*, Sc3*, Ti**.

Electronegatividad

En 1811, J6ns Jacob Berzelius (1779-1848) introdujo el término electronegatividad. Berzelius
intent6 explicar, de forma empirica, la naturaleza del enlace entre los atomos para formar moléculas.
Fue Linus Carl Pauling (1901-1994) quien en 1932 desarroll6 un método para determinar los valores
relativos de electronegatividad para la mayoria de los elementos.

La electronegatividad es una propiedad relativa, debido a que solo se puede determinar respecto
a la de otros elementos. El atomo de fluor (F) es el mas electronegativo.

La definicion mas aceptada en la literatura es:

Electronegatividad: es /a capacidad que tiene un atomo para atraer hacia si a los electrones
en un enlace quimico.

Como puedes ver, ha aparecido el concepto de enlace quimico.

La electronegatividad, al igual que otras propiedades, también tiene un comportamiento periodi-
Co.

Se dice de manera general que todo apunta al fllor, es decir, aumenta de izquierda a derecha a
lo largo de un periodo y de abajo hacia arriba en un grupo. De hecho, tiene una tendencia inversa
al incremento del caracter metalico. Al ser una propiedad relativa, no tiene unidades. Como ya se
menciond, el fllor es el mas electronegativo y tiene un valor de 4.0 en la escala de Pauling. Dato
muy importante, es que los metales del bloque d no siguen la misma tendencia.

Los elementos mas electronegativos, los cercanos al flior como el cloro, el bromo, el oxigeno,
el nitrégeno y el azufre, se localizan hacia la esquina superior derecha de la tabla periédica, es
decir, en donde se encuentran los no metales. Mientras que elementos con menores valores de
electronegatividad se localizan en la esquina inferior izquierda, es decir, donde se ubican los
elementos con mayor caracter metalico.

Como se puede ver, la electronegatividad tiene una estrecha relacién con otras propiedades
peridédicas como son la energia de ionizacion y la afinidad electrénica. Para un atomo, a valo-
res bajos de electronegatividad, mayor capacidad de convertirse en cation y a valores altos de
electronegatividad, mayor capacidad de convertirse en anion.

Es importante sefalar que la afinidad electrdnica y la electronegatividad son conceptos rela-
cionados, pero se refieren a fendmenos distintos. Como lo establecimos en la seccion previa, la
afinidad electrdnica es la cantidad de energia liberada cuando un &tomo neutro, en estado gaseoso,
acepta un electrén para formar un ion negativo. En cambio, la electronegatividad es una medida de
la capacidad de un atomo para atraer electrones hacia si mismo cuando forma parte de un enlace
quimico. Mientras que la afinidad electrénica es una propiedad cuantificable basada en un proceso
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energético especifico, la electronegatividad es una tendencia relativa que depende del entorno
quimico del atomo.

Para relacionar estas propiedades analicemos a dos elementos. El oxigeno (O) tiene la segunda
electronegatividad més alta (3.5, solo abajo del fluor), también tiende a ganar electrones faciimente,
por lo tanto, tiene valores de afinidad electrénica altos. Por otro lado, el sodio (Na), tiene un valor
de electronegatividad bajo (0.9, la mas baja es de 0.7), por lo tanto, tiene baja afinidad electrénica
y también baja energia de ionizacién, es decir, tiene facilidad de perder electrones. Cuando estos
dos elementos se unen forman un compuesto. En el siguiente capitulo se describe con detalle el
enlace quimico y otros conceptos relacionados con la electronegatividad.

Ejercicios de la Seccidon

Ejercicio 2.68. ;Qué es la electronegatividad?

Ejercicio 2.69. Analiza las siguientes afirmaciones sobre la electronegatividad e indica la que

sea falsa.

a) La electronegatividad es la capacidad de un atomo para atraer a los electrones hacia si

mismo en un enlace.

b) La electronegatividad y la afinidad electrénica son lo mismo.
c) Los valores numéricos de electronegatividad no tienen unidades.
d) Elfldor es el elemento con el valor mas alto de electronegatividad.
e) El cesio es el elemento con el valor mas bajo de electronegatividad.

Ejercicio 2.70. Indica como es la tendencia de la electronegatividad a lo largo de un periodo
en la tabla periddica.

Ejercicio 2.71. Indica como es la variacién de electronegatividad de los elementos en un
mismo grupo en la tabla periédica.

Ejercicio 2.72. La afirmacion "los elementos mas facilmente ionizables positivamente son los
mas electronegativos”, ;es verdadera o falsa?

Ejercicio 2.73. Selecciona, de entre cada uno de los siguientes grupos de elementos, aquel
con la mayor electronegatividad.

a) Na, Mg, K, Ca. b) P, S, As, Se. c) Be, B, C,Si. d) Zn, Ge, Ga, As.

Ejercicio 2.74. Empleando las tendencias de la electronegatividad, contesta lo siguiente:
a) El elemento mas electronegativo en el grupo VIA.
b) El elemento menos electronegativo en el grupo Al, Si, P.
c) El elemento més electronegativo en el grupo Ga, P, Cl, Na.
d) Elemento entre K, C, Zn, F que forme un compuesto idnico con el Ba.
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Metales, no metales y metaloides

El caracter metalico es la capacidad que tiene un atomo, de un elemento quimico, para perder
electrones. Mientras mayor sea esa capacidad, mayor es el caracter metalico del elemento. Estos
fenémenos electronicos se manifiestan a nivel macroscopico definiendo propiedades, tanto fisicas
como quimicas, que permiten clasificar a los elementos quimicos en metales y no metales. Las
propiedades mas comunes de estos materiales se muestran en la Tabla 2.3.

Tabla 2.3: Propiedades de los metales y los no metales.

| METALES NO METALES

- Alta conductividad eléctrica. - Mala conductividad eléctrica.

- Alta conductividad térmica. - Buenos aislantes del calor.
PROPIEDADES | - Con brillo propio. - Sin brillo.

FiSICAS - So6lidos a temperatura ambiente. - Sélidos, liquidos o gases.

- Maleables. - Quebradizos.

- Dactiles (sirven para fabricar cables). | - No ductiles.

- Bajas afinidades electrénicas. - Grandes afinidades electrénicas.

- Bajas energias de ionizacién. - Grandes energias de ionizacion.
PROPIEDADES | - Pocos electrones de valencia. - Muchos electrones de valencia.

QUIMICAS - Son electropositivos. - Son electronegativos.
- Son agentes reductores. - Son agentes oxidantes.

El caracter metalico tiene un comportamiento periédico, como se ilustra en la Figura 2.12; este
aumenta de derecha a izquierda en un mismo periodo porque la atraccion del nucleo hacia los
electrones de valencia es mas débil, lo que permite una pérdida mas facil de electrones; y aumenta
de arriba hacia abajo en un mismo grupo porque el tamano atomico aumenta. Cuando aumenta el
tamano atémico, las capas exteriores estdn mas lejos del nucleo atémico. Los electrones de la capa
de valencia tienen menos atraccién hacia el nicleo y como resultado, pueden perder electrones
mas facilmente.
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Figura 2.12: Tendencia periddica del caracter metalico y no metélico de los elementos.
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Ejemplo 2.10: Tendencias periodicas

Dados los elementos A y B, cuyas configuraciones electronicas son las siguientes:
A: 1s22s?2p®3s23pf4523d°
B: 1522s22p®3523p84523d'%°4p°®
Determina:
1. ¢Cudl elemento tiene mayor electronegatividad?
2. ¢Cudl elemento tiene mayor caracter metélico?

Estrategia:

A partir de la configuracion electrénica es posible determinar el nimero atémico del elemento
(2) y, mediante el uso de la tabla periddica, establecer las relaciones entre las propiedades
periédicas de ambos elementos.

Solucion:
Dado que el elemento A posee 26 electrones y el elemento B cuenta con 35 electrones, sus
ndmeros atomicos corresponden a Z = 26 y Z = 35, respectivamente. Ambas configuraciones
electronicas presentan todos los electrones distribuidos en los niveles energéticos méas bajos,
lo que indica que ambos elementos se encuentran en su estado basal. Al consultar la tabla
periddica, podemos identificar que el elemento A corresponde al hierro (Fe), mientras que el
elemento B corresponde al bromo (Br). Los dos elementos estan en el mismo periodo, por lo
que podemos compararlos facilmente y ver que:

1. El Br es mas electronegativo que el Fe.

2. El Fe tiene mayor caracter metalico que el Br. [ |

Verificacion:
El Fe es un metal y su electronegatividad es 1.83, mientras que el Br es un no metal y su
electronegatividad es 2.96.

Los metaloides o semimetales, por o general, poseen cuatro electrones en su ultimo orbital,
por lo tanto, sus propiedades son intermedias entre los no metales y los metales. Como conducen
la electricidad, son utilizados para fabricar semiconductores. Estos elementos se ubican en una
diagonal en la regién derecha de la tabla periddica. Ejemplos de algunos elementos metaloides y
sus aplicaciones son:

Boro: utilizado como semiconductor, en fuegos pirotécnicos, etc. Sus fibras son utilizadas en
aplicaciones mecanicas espaciales, debido a que es el elemento quimico con la mas alta
resistencia a la traccion.

Silicio: aplicado en elementos electrénicos, por ejemplo, diodos, transistores, circuitos integrados,
microprocesadores, etc.

Germanio: tiene alto costo, por lo tanto su uso es limitado. Puede utilizarse para radares y fibras
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opticas de amplificadores de guitarras eléctricas.
Antimonio: se utiliza en diodos, detectores infrarrojos, etc.

Ejercicios de la Seccidon

Ejercicio 2.75. Localiza el siguiente conjunto de elementos en la tabla periddica e indica cuales
serian los dos mejores conductores de calor y electricidad: Li, Mg, As, O, F, Ar, V, y Nb.

Ejercicio 2.76. En la tabla periédica hay elementos que tienen simbolos parecidos y que
pueden confundirse, un ejemplo son el titanio y el talio. Para estos elementos proporciona: el
simbolo, numero atémico, peso atémico, numero del grupo y periodo de cada elemento, indica si
son metales, metaloides o no metales.

Ejercicio 2.77. El arreglo correcto de Ge, As y Ga en orden de su habilidad para conducir
electricidad es:

a) Ga> As >Ge b) Ge > Ga > As c) As>Ga>Ge d Ga> Ge > As

Ejercicio 2.78. Un elemento de la tabla periédica tiene la siguiente configuracién electrénica
1s22s22p®3s23p'. ;, Qué propiedades listadas a continuacion se le pueden atribuir?
a) Lustroso.
b) Conductividad eléctrica baja.
¢) Mal conductor del calor.
d) Alta conductividad eléctrica.

Ejercicio 2.79. Dados tres elementos con las siguientes configuraciones:
[Ar]4s23d'104p?
[Ar]4s23d'04p®
[Ar]4s?3d?
Identifica el elemento e indica:

a) ¢Cudl no es lustroso?

b) ¢Cual es maleable?

c) ¢ Cual es un semiconductor eléctrico?

Ejercicio 2.80. Sabiendo que los electrones de valencia de los elementos de un grupo A se
localizan en los subniveles s, mientras que los de un grupo B en los subniveles p, contesta las
siguientes preguntas:

a) Explica el tipo de compuesto, ibnico o covalente, que se obtendra si reaccionan los elementos
del grupo A con los del grupo B.
b) ¢Qué grupo de elementos forma exclusivamente compuestos covalentes?

Ejercicio 2.81. Enuncia la Ley de la Periodicidad, también conocida como Ley Periddica.
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Ejercicio 2.82. En la siguiente figura se representa un extracto de la tabla periddica y obedece
a todas las tendencias periédicas descritas previamente.

A|B|C|D
E|F|G|H
I 1J|K|L
MIN|O|P

Los elementos estan representados con letras y solamente debe observarse la posicidn entre estas
para responder a lo siguiente, marcando con una X el paréntesis que corresponda a cada uno de
los siguientes planteamientos:

Mayor Menor Igual

El elemento M respecto al A tendra
un numero de electrones de valencia: () () ()

El elemento G respecto al O tendra

una afinidad electrénica: () () ()
El elemento P respecto al J tendra
una energia de ionizacion: () () ()
El elemento K respecto al E tendra
un caracter metalico: () () ()
El elemento H respecto al B tendra
un radio atémico: () ) )

Ejercicio 2.83. El atomo de hidrégeno (H) exhibe propiedades similares tanto a las del grupo
1, del litio, como a las del grupo 17, del fluor. Explica esta particularidad del hidrégeno baséndote
en su configuracion electrénica.

Ejercicio 2.84. Responde las siguientes preguntas después de comparar los elementos: B, Al,
Cy Si.
a) ¢ Cual tiene el mayor caracter metalico?
b) ¢Cudl tiene el radio atdmico mas grande?
c) ¢Cual tiene la afinidad electrénica mas grande?
d) Ordena los elementos con el criterio de menor a mayor primera energia de ionizacion.






3. ENLACE QUIMICO

3.1 Enlace quimico

El mundo que nos rodea esta compuesto por una vasta diversidad de sustancias quimicas,
las cuales, en su esencia mas fundamental, se encuentran formadas por atomos, las unidades
basicas de la materia. A excepcién de los gases nobles, que existen en estado natural como atomos
individuales, la mayoria de las sustancias quimicas se encuentran conformadas por la unién de dos
0 mas atomos, dando lugar a las moléculas.

@) )

H H

e +
@ @

Molécula de
hidrégeno

Figura 3.1: Representacion orbital para la formacién de la molécula de Hs.

La formaciéon de moléculas surge de la interaccion entre los &tomos, a través de un equilibrio
entre fuerzas atractivas y repulsivas, que permiten su unién estable. Estas uniones interatémicas,
denominadas enlaces quimicos, son el resultado de la redistribucién de electrones entre los
atomos involucrados. En el caso mas simple, la union de dos atomos de hidrégeno para formar una
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molécula de hidrégeno (Hz), como se ilustra en la Figura 3.1, se produce cuando se comparte un
par de electrones, lo que genera una atraccion electrostatica entre los nucleos atémicos de carga
positiva y la nube electrénica compartida.

En este proceso de enlace, los electrones de valencia, aquellos que se encuentran en el orbital
mas externo de los atomos, juegan un papel fundamental. Estos electrones, al ser los menos ligados
al ndcleo, son los mas propensos a participar en interacciones con otros &tomos. La atraccion de
los electrones de valencia hacia los nlcleos de atomos vecinos es la fuerza impulsora detras de la
formacién de enlaces quimicos.

En la naturaleza, existe una tendencia inherente hacia la estabilizacion espontanea. Esto signifi-
ca que los sistemas tienden a evolucionar hacia un estado de minima energia. En el contexto de
los enlaces quimicos, esta tendencia se manifiesta en la unién de atomos para formar compuestos,
buscando asi disminuir su energia y aumentar su estabilidad.

Inicialmente, cuando dos a&tomos se encuentran suficientemente separados, no ejercen ninguna
influencia mutua. A medida que se aproximan, comienzan a actuar fuerzas atractivas de largo
alcance entre los nacleos atémicos y la nube electrénica del otro atomo. Esta atraccion disminuye
la energia del sistema y lo estabiliza.

Sin embargo, al continuar disminuyendo la distancia interatdmica, las nubes electrénicas de los
atomos comienzan a interactuar, generando fuerzas repulsivas de corto alcance. Estas fuerzas
repulsivas, en contraposicion a las atractivas, aumentan la energia del sistema, desestabilizandolo
progresivamente.

El equilibrio entre las fuerzas atractivas y repulsivas determina la distancia interatomica 6ptima
para la formacién de un enlace quimico estable. Este equilibrio se representa graficamente en
la Figura 3.2, donde la curva de estabilidad energética muestra el punto de minima energia,
correspondiente a la distancia interatomica de equilibrio para la formacion de la molécula.

ry Distancia internuclear, r (pm) ———

r=150

H}\H)

A

Energia potencial (kJ/mol)

r=74

Distancia de enlace
experimental en la
molécula de Hz

H H
b

Figura 3.2: Curva de estabilidad para la molécula de Ha.
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Energia de enlace y energia de disociacion de enlace

La curva de estabilidad energética (Figura 3.2) revela la existencia de una distancia internuclear
optima (dp), llamada distancia de enlace, para la cual el sistema alcanza su maxima estabilidad.
En este punto, la suma algebraica de las fuerzas atractivas y repulsivas es minima, lo que resulta
en un valor energético minimo conocido como energia de enlace (E.,....). La energia de enlace
representa la energia liberada durante la formacién del enlace quimico. Cuanto mas profundo sea
el minimo en la curva de estabilidad, mayor sera la energia liberada y, por consiguiente, mayor la
estabilidad de la molécula.

La formacién de un enlace especifico (idnico, covalente o metalico) depende de las capacidades
de intercambio de electrones entre los atomos involucrados.

Por otra parte, existe la energia de disociacion, también conocida como entalpia de enlace
(AH®); esta es la energia requerida para romper un enlace quimico en una molécula y separar sus
atomos llevandolos al estado gaseoso. Esta energia se mide experimentalmente e indica la fuerza
del enlace; un enlace con una alta energia de disociacidén sera mas dificil de romper.

Modelo de Lewis y regla del octeto

La explicacion de los mecanismos de formacion de enlaces ionicos y covalentes se remonta
a 1916, con los trabajos de Walther Ludwig Julius Kossel (1888-1956) y Gilbert Newton Lewis
(1875-1946), respectivamente. Ambos cientificos atribuian la baja reactividad de los gases nobles
a su estructura electronica de ultima capa completa, conferiéndoles una estabilidad excepcional.

Lewis introdujo una notacién abreviada para representar las uniones atémicas covalentes
en las moléculas, conocida actualmente como diagramas o estructuras de Lewis. En estos
diagramas, cada atomo se simboliza con su correspondiente elemento quimico rodeado de puntos
que representan sus electrones de valencia, como se muestra en la Figura 3.3.

Los diagramas de Lewis admiten diferentes representaciones:

:FF: :F--F: F-F
Puntos: La forma convencional, donde cada punto representa un electrén de valencia.

Simbolos X: Cada simbolo X representa un electron de valencia.
Rayas: Cada raya representa un par de electrones.

Regla del octeto

Lewis propuso la regla del octeto, la cual establece que:

Los atomos, exceptuando el hidrégeno, tienden a ganar, perder o compatrtir electrones
para completar su capa de valencia con ocho electrones, logrando asi una configuracion
electrénica similar a la de los gases nobles, (ns°np®). Esta configuracion representa una
distribucion electronica estable.
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1 18
0| 2 13 14 15 16 17 |He:
.Li | -Be- .B- C G- Ne
Na [-Mg| 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 [.Al|Sic[-Pe 8. |2C [ AR
K |-ca- Gar | Ge- [ &a- | -8+ | B | i
“Rb | -Sr- In- sﬂ T I I O D
.Cs | -Ba- T | Poe | Bi | 2By Al [:Ra:
«Fr | -Ra-

Figura 3.3: Representacion de los diagramas de Lewis de los elementos representativos en la tabla
periédica.

Siguiendo esta regla, los atomos se unen mediante la cesién, captura o comparticién de
electrones, buscando alcanzar el octeto electrdnico en sus capas externas. Esta configuracion
representa la maxima estabilidad para la mayoria de los atomos. Sin embargo, es importante
destacar que la regla del octeto no es universal y solo se cumple, en algunos casos, para los
atomos de los primeros cinco periodos de la tabla periédica.

Ejercicios de la Seccion

Ejercicio 3.1. Define el concepto de simbolo o estructura de Lewis.
Ejercicio 3.2. Escribe los simbolos de Lewis para los elementos: K, Mg, P, S, F y Ar.

Ejercicio 3.3. ;Es posible representar con simbolos de Lewis a todos los elementos de la tabla
periédica?

Ejercicio 3.4. ;Qué informacién sobre el tipo de enlace quimico se puede obtener a partir de
los simbolos de Lewis?

Ejercicio 3.5. Dibuja los simbolos de Lewis para los siguientes iones:
a) Mg? b) Br- c) 02° d) Ga**
e) As®~ fy Ca? g) Ge* h) Bi®~

Ejercicio 3.6. El olor a huevo podrido en las aguas del drenaje se debe al sulfuro de hidrégeno,
H>S, que ademas es un gas venenoso. La reaccion para la formacién del HoS a partir de sus
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elementos es: %83 (s) + Ha (g) —— H2S (g). Escribe esta reaccidén usando las estructuras de Lewis
para cada compuesto e indica el tipo de electrones que forman parte de las estructuras.

Ejercicio 3.7. A partir de las estructuras de Lewis de los atomos que intervienen en la reaccion,
determina la formula molecular mas probable para los compuestos formados al reaccionar:

a) Boroy fluor b) Arsénico e hidrogeno c) Flaory azufre

Ejercicio 3.8. ¢Cudl serd la estructura de Lewis méas probable para cada una las siguientes
especies quimicas?

a) BHs~ b) CO, c) NHs

Enlace metalico

El enlace metalico, la fuerza que une a los atomos en los metales, es un fenémeno fascinante
que dota a estos materiales de propiedades Unicas y esenciales para diversas aplicaciones.

A diferencia de los enlaces covalentes e idnicos (que revisaremos en las siguientes secciones)
donde los electrones se comparten entre dos atomos o se transfieren de uno a otro, los electrones
de valencia en los metales se encuentran deslocalizados, es decir, no pertenecen a un atomo
especifico sino que se mueven libremente por toda la estructura metalica. Estos electrones forman
un mar de electrones que rodea a los iones positivos de los atomos metalicos, creando una fuerza
de atraccién electrostatica que los mantiene unidos. En la Figura 3.4 se muestra una representacién
de este tipo de enlace.

Figura 3.4: Representacion esquematica del enlace metalico.

Los compuestos metalicos, al igual que los compuestos idnicos, forman estructuras cristalinas
a nivel atdmico, como se ilustra en la Figura 3.5.
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Estructura cristalina
de atomos de oro

- ‘\ L V. / Mineral de oro

-

Cristal de oro

Figura 3.5: Representacion de un compuesto metalico como el oro.

Propiedades de los compuestos metalicos

El enlace metalico otorga a los metales una serie de propiedades distintivas que los convierten

en materiales indispensables en diversos campos:

Estado fisico: Los metales son sélidos a temperatura ambiente, excepto el mercurio (Hg) cuyo
punto de fusién es -38.4°C; aunque sus puntos de fusién y ebullicién varian notablemente: el
galio funde a 29.8°C, mientras que el wolframio lo hace a 3 410°C.

Ductilidad y maleabilidad: La deslocalizacion de los electrones permite que los atomos
metalicos se reordenen facilmente, lo que les confiere la capacidad de ser estirados en hilos
(ductilidad) o aplanados en laminas delgadas (maleabilidad).

Conductividad térmica y eléctrica: Los electrones libres del mar de electrones pueden
transportar energia térmica y eléctrica de manera eficiente, convirtiendo a los metales en
excelentes conductores de calor y electricidad.

Brillo metalico: La interaccion de los electrones libres con la luz produce una reflexion
especular, dando como resultado el caracteristico brillo metélico que observamos en los
metales.

Alta densidad: La red compacta de iones metéalicos rodeados por el mar de electrones
genera una alta densidad en los metales, lo que los hace mas pesados que la mayoria de los
materiales.

El enlace metélico es la base de las propiedades que hacen del cobre (Cu) un excelente

conductor eléctrico, del hierro (Fe) un material ideal para la construccion y del oro (Au) un metal
precioso codiciado por su belleza y maleabilidad. La comprension del enlace metalico nos permite
desarrollar nuevas aleaciones con propiedades especificas para aplicaciones en electrénica,
construccién, aeroespacial y otras areas.
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Enlace ionico

El enlace idnico surge de la atraccién electrostatica entre iones de carga opuesta. Un atomo
metalico, con baja energia de ionizacion, cede uno o més electrones a un atomo no metalico, de
alta afinidad electrénica. Este proceso transforma al atomo metalico en un catién (ion positivo) y
al no metalico en un anién (ion negativo). La atraccion electrostatica entre estos iones de carga
opuesta los mantiene unidos en una estructura cristalina tridimensional.

Las sustancias i6nicas no se presentan como moléculas individuales, sino que forman redes
cristalinas, estructuras tridimensionales altamente ordenadas donde los iones se distribuyen en
posiciones fijas. Esta disposicién, resultado de la minimizacién de la energia potencial del sistema,
garantiza la electroneutralidad del compuesto. Un ejemplo de red cristalina se ilustra en la Figura
3.6.

Figura 3.6: Representacion de la estructura cristalina del cloruro de sodio: a) geometria de la red
cristalina y b) empaquetamiento real.

El cloruro de sodio (NaCl), comunmente conocido como sal de mesa, representa un ejemplo
comun del enlace iénico. El sodio (Na) posee un electrén de valencia (3s'), mientras que el cloro
(Cl) requiere un electrén para completar su octeto (3s23p®). Al transferir un electrén del Na al Cl,
ambos atomos alcanzan configuraciones estables de gas noble: Na* ([Ne]3s') y CI~ ([Ar]3s23p®).
Esta reaccidn se puede representar con diagramas de Lewis de la siguiente forma:

Na + CI Na* + [::C:I:]—
[Ne]3s’ [Ne]3s?3p® ., [Ne] [Ar]

La atraccion electrostética entre estos iones de carga opuesta conduce a la formacién de la
red cristalina cubica simple del NaCl, donde cada ion Na* se rodea de seis iones Cl~ y viceversa
(Figura 3.6).

Las propiedades fisicas y quimicas de los compuestos idnicos estan estrechamente relaciona-
das con la naturaleza idnica de su enlace. Los compuestos ibnicos tienen algunas propiedades
caracteristicas:
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Solidez y Dureza: A temperatura ambiente, los compuestos iénicos suelen ser sélidos y duros
debido a la fuerte atraccion electrostatica entre los iones en la estructura cristalina. Esto les
confiere altos puntos de fusion y ebullicién.

Solubilidad: La solubilidad de los compuestos i6nicos en solventes polares como el agua es
generalmente buena. El agua, con su caracter polar, es capaz de interactuar con los iones y
romper las fuerzas electrostaticas que los mantienen unidos en la red cristalina, permitiendo su
disolucién. En cambio, los solventes apolares como los compuestos organicos generalmente
no son capaces de disolver estos cristales.

Conductividad Eléctrica: En estado s6lido, los compuestos iénicos no conducen la electricidad
debido a que los iones se encuentran fijos en sus posiciones en la red cristalina. Sin embargo,
en estado fundido o en solucion, los iones se liberan y pueden moverse libremente bajo la
influencia de un campo eléctrico, lo que les otorga una conductividad eléctrica elevada. En
este caso, se comportan como electrolitos.

Ejemplo 3.1: Enlace iénico

Emplea las estructuras de Lewis para describir el proceso de formacién del 6xido de aluminio
(Al203).

Estrategia:

Los compuestos idnicos, formados por la union entre cationes y aniones, presentan una
caracteristica fundamental: la electroneutralidad. Esto significa que la suma de las cargas
positivas de los cationes es igual a la suma de las cargas negativas de los aniones,
resultando en un compuesto eléctricamente neutro.

Solucién:

Los simbolos de puntos de Lewis para el Al'y O son:

La formacién del éxido de aluminio (AloO3) se basa en la atraccién electrostatica entre
cationes de aluminio (AI**) y aniones de oxigeno (O?~). El aluminio, con 3 electrones de
valencia, cede sus electrones al oxigeno, que necesita 2 electrones para completar su octeto.
Para alcanzar la electroneutralidad, se requiere una proporcién especifica de cationes y
aniones. En este caso, la razon de neutralizacién mas simple es 2:3, donde dos iones ARt
(carga total +6) se combinan con tres iones O?~ (carga total -6). Asi, reaccién de formacién
del éxido de aluminio sera:

2 -Al- + 3 :0- . 2AR 4+ B[0P

O en forma desarrollada:
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A+ -0- AR [0
+ O . + [Zé)::]%
Al -0~ A%+ [:0: ]~

Verificacion:
Para verificar el resultado, se pueden contar los 24 puntos que representan los electrones de
valencia en ambos lados de la flecha.

Redes cristalinas, celda unitaria y redes de Bravais

Los compuestos metalicos e idnicos, a diferencia de las moléculas simples, se caracterizan
por su estructura tridimensional extendida. Estos no existen como unidades aisladas, sino que
se organizan en redes cristalinas, formando arreglos periddicos de iones a escala macroscoépica
conocidos como cristales.

Las redes cristalinas son estructuras tridimensionales infinitas, formadas por la repeticién
ordenada de una unidad basica llamada celda unitaria. Esta celda unitaria define la geometria y
el patron de organizacion de los iones en el cristal. Los compuestos metélicos e idnicos adoptan
estas estructuras ordenadas para maximizar las atracciones electrostaticas entre iones de carga
opuesta.

Una celda unitaria es la unidad estructural mas pequena que se repite en tres dimensiones
para formar un cristal completo.

Es decir, si imaginamos un cristal como un edificio construido con ladrillos, la celda unitaria
seria el ladrillo individual. Esta unidad basica contiene la informacion necesaria para reconstruir
todo el cristal simplemente repitiéndola en las tres direcciones del espacio.

m Caracteristicas de una celda unitaria:

* Repetitividad: La celda unitaria se replica de manera periédica en todas las direcciones
del espacio para formar la estructura cristalina.

« Simetria: Las celdas unitarias presentan una simetria inherente, lo que determina la
forma y orientacién de todo el cristal.

» Composicion: Cada celda unitaria contiene un niumero especifico de atomos o iones en
posiciones definidas.

» Tipos: Existen diferentes tipos de celdas unitarias, clasificadas segin su geometria (cu-
bica, tetragonal, ortorrémbica, etc.) y la posicién de los atomos dentro de ella (centrada
en el cuerpo, centrada en las caras, primitiva).

La mayoria de los metales cristalizan a temperatura ambiente en una de tres celdas unitarias
béasicas —cubica centrada en las caras (fcc), cubica centrada en el cuerpo (bcc) o hexagonal
compacta (hcp)— que se ilustran en la Figura 3.7.

En los soélidos i6nicos, con frecuencia la red de aniones adopta un empaquetamiento compacto



92 Capitulo 3. ENLACE QUIMICO

(fcc u hep) vy los cationes se acomodan en los huecos intersticiales; sin embargo, también son
comunes otras disposiciones mas complejas (p. €j., tipo CsCl, perovskita o espinela) que no
encajan estrictamente en esas tres celdas.

Figura 3.7: Representacion de las celdas unitarias: a) estructura cubica centrada en las caras (fcc),
b) cubica centrada en el cuerpo (bcc) y ¢) hexagonal compacta (hcp). Las esferas de color naranja
representan atomos localizados en el cuerpo o en las caras, mientras que las esferas en azul
representan atomo localizados en los vértices de la celda unitaria.

= Importancia de la celda unitaria:

» Descripcion de estructuras cristalinas: La celda unitaria permite describir de manera
precisa y concisa la estructura interna de un cristal, facilitando su andlisis y comparacion.

» Propiedades de los materiales: La disposicion de los atomos en la celda unitaria tiene
una influencia directa en las propiedades fisicas y quimicas de un material, como la
conductividad eléctrica, la dureza, el punto de fusién, etc.

» Simulacién computacional: Las celdas unitarias son la base para realizar simulaciones
computacionales de las propiedades de los materiales a nivel atémico.

En resumen, la celda unitaria es una herramienta esencial para comprender la estructura
y las propiedades de los sélidos cristalinos. Al estudiar la celda unitaria, los cientificos pueden
obtener informacién valiosa sobre la naturaleza de los materiales y disefiar nuevos materiales con
propiedades especificas.

En la naturaleza, existen 14 tipos de redes cristalinas béasicas, conocidas como redes de
Bravais. Estas redes representan las formas en que los atomos (en este caso, iones) pueden
organizarse en el espacio sin dejar huecos sin ocupar. Todos los compuestos iénicos y metalicos
(como veremos mas adelante) se forman a partir de una de estas 14 redes de Bravais (Figura 3.8).

Si bien los compuestos iénicos forman redes cristalinas colosales, para su representacion se
utiliza la formula minima. Esta férmula indica la proporcion mas simple en la que se encuentran
los atomos en el compuesto, sin considerar la disposicién tridimensional de la red cristalina.

Por ejemplo, la férmula minima del cloruro de sodio (NaCl) representa la proporcion 1:1 de
iones sodio (Na*) y cloro (CI™), sin especificar su organizacién espacial. El cloruro de sodio (NaCl)
es un ejemplo paradigmatico de un compuesto i6nico que adopta la forma de una red cristalina



3.4 Enlace i6nico

93

a+b+£c

¢ a, B, y+ 90°

Triclinico Monoclinico

a+b+c
a=8=y=90°
c C [ c
a a [#) a
b b b b
P | Ortorrombico C F
y=120°
i
a=b+c
_ s €
B c ==y=90
[£) @
a
a a a
Tetragonal Hexagonal Romboédrico
i a=b=c¢
a ¢l a a=F=y=90°
a 0 a
a a a
P Cubico I F

Figura 3.8: Representacion de las 14 redes de Bravais; a, b y ¢ son las dimensiones de los vectores
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clbica centrada en las caras, como se muestra en la Figura 3.6. En esta estructura, los iones Na*
ocupan los vértices y el centro de cada cara de un cubo, mientras que los iones Cl~ se situan en los
centros de los cubos alternos. Esta disposicién espacial maximiza las atracciones electrostaticas
entre iones de carga opuesta, resultando en un sélido cristalino con propiedades caracteristicas
como alto punto de fusién y solubilidad en agua.

Energia de red cristalina o energia reticular

~

La energia de red cristalina, también conocida como energia reticular, es la energia
necesaria para separar completamente un mol de un compuesto ionico solido en sus iones
gaseosos.

Hablaremos del mol en el siguiente capitulo. En otras palabras, la energia de red cristalina
representa la energia que se requiere para romper las fuerzas electrostaticas que mantienen unidos
a los iones en la estructura cristalina del compuesto.

La magnitud de la energia de red cristalina proporciona una medida importante de la estabilidad
de los compuestos ionicos. Cuanto mayor sea la energia de red cristalina, mayor sera la estabilidad
del compuesto. Esto se debe a que una mayor energia de red cristalina indica que se requiere mas
energia para romper las fuerzas electrostaticas entre los iones, lo que dificulta la desintegracion del
compuesto.

Si bien la energia de red cristalina no se puede medir directamente de forma experimental,
existen métodos indirectos para su determinacién:

1. Ciclo de Born-Haber: Este método termodinamico relaciona la energia de red cristalina con
otras energias termodinamicas como las energias de ionizacién y las afinidades electrénicas.
El estudio del ciclo de Born-Haber se aborda en el curso de Termodinamica, lo que esta fuera
del alcance de este texto.

2. Ley de Coulomb: Establece que la energia potencial electrostatica entre dos iones es direc-
tamente proporcional al producto de sus cargas e inversamente proporcional a la distancia
que los separa. Esta relacién se expresa mediante la Ecuacion 3.1:

E:kQ+’:Q (3.1)

donde E es la energia potencial electrostatica (en kd/mol), k es la constante de Coulomb (en
kd'm>C?), 0* y O~ son las cargas de los iones (en C) y r es la distancia entre los iones (en
m).

La Tabla 3.1 muestra algunos ejemplos de valores de energia de red cristalina para distintos
compuestos idnicos. Estos valores proporcionan informacién valiosa sobre la estabilidad relativa de
estos compuestos.

Para explicar los valores que se muestran en la Tabla 3.1 podemos generalizar las tendencias
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Tabla 3.1: Energia de red cristalina para algunos compuestos iénicos.

Compuesto Energiade red Compuesto Energia de red

(kd/mol) (kd/mol)

LiF 1030 MgCl» 2326
LiCl 834 SrCly 2127

Lil 730

NaF 910 MgO 3795
NaCl 788 CaOo 3414
NaBr 732 SrO 3217
Nal 682

KF 808 ScN 7547
KClI 701

KBr 671
CsCl 657

Csl 600

empleando la ley de Coulomb (ecuacién 3.1) para los compuestos iénicos NaF, Na,O y S,0.

En los tres casos, el catién es el mismo, con carga +1, en el caso de los aniones, el fltor y el
oxigeno estan en el mismo periodo, mientras que el oxigeno y el azufre se encuentran en el mismo
grupo con carga —2. El oxigeno tiene una mayor carga que el flior, ademas de menor radio i6nico,
por lo tanto, su energia reticular sera mayor. Por otra parte, el oxigeno y el azufre tienen la misma
carga (—2), sin embargo, el azufre tiene un mayor radio iénico, por lo que, su energia reticular sera
menor.

Ejemplo 3.2: Energia reticular

Ordena los siguientes compuestos idnicos segun el incremento en su energia de red cristali-
na: NaF, Csly CaO.

Estrategia:
Usando la ecuacion 3.1 como referencia, es necesario establecer de qué manera la dis-
tancia entre los centros de los iones y la magnitud de sus cargas influyen en la energia de red.

Solucion:

El NaF esta formado por los iones Na*y F~.

El Csl esta formado por los iones Cs* e ™.

El CaO por los iones Ca?* y 0?~.
Debido a que el producto de las cargas, Q; - 0>, se encuentra en el numerador de la ecuacion
3.1, la energia de red incrementara al aumentar las cargas de los iones. Por ello, se espera
que la energia de red del Ca0O, que posee iones 2+ y 2—, sea la mas alta entre los tres
compuestos. Las cargas idnicas en NaF y Csl son iguales; por lo tanto, la diferencia en sus
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energias de red dependera de la distancia entre los centros de los iones en sus estructuras
cristalinas. Considerando que el tamano de los iones aumenta al descender en un grupo
de la tabla periédica, sabemos que el Cs* es mas grande que el Na* y el I~ es mas grande
que el F~. Asi, la distancia entre los iones Na* y F~ en NaF serd menor que la distancia
entre los iones Cs* e I~ en Csl, resultando en una mayor energia de red para el NaF en
comparacioén con el Csl.

Por lo tanto, en orden creciente de energia de red, los compuestos se organizan como:

Csl < NaF < CaO. [ |
Verificacion:

La tabla 3.1 de la pagina 95 confirma que el orden de las energias de red es Csl < NaF <
CaO.

Ejercicios de la Seccidén

Ejercicio 3.9. A qué tipo de enlace se refiere la siguiente definicion: se forma cuando los
electrones se transfieren completamente de un atomo a otro. Durante este proceso, un atomo
pierde electrones y otro los gana, lo que permite que dichos atomos se unan por interacciones
electrostaticas.

Ejercicio 3.10. ¢;Cual es laimportancia de la energia de ionizacién de un elemento y la afinidad
electrénica de otro elemento en su capacidad para formar compuestos iénicos?

Ejercicio 3.11. Los compuestos i6nicos se caracterizan, entre otras cosas, por ser conductores
de la electricidad cuando se encuentran en alguna de las siguientes condiciones. Justifica tus
respuestas.

a) Solido b) Fundido c) Disuelto en agua

Ejercicio 3.12. Sabiendo que el cloruro de magnesio, MgCl,, es un compuesto idnico, indica si
es verdadera (V) o falsa (F) cada una de las siguientes afirmaciones:
a) Para formar el enlace se transfieren 2 electrones del Mg a los atomos de Cl.
b) Al formar el enlace iénico, el atomo de Mg gana dos electrones.
c) Los atomos de cloro participan como iones CI~.
d) La atraccién que une a los iones de CI~ con el ion de Mg?* es de naturaleza electrostatica.

Ejercicio 3.13. Escribe la formula quimica del compuesto idnico formado por los siguientes
pares de elementos:

a) CayCl b) KyS c) ScyO d MgyO
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Ejercicio 3.14. Escribe la reaccidn entre los siguientes pares de atomos y predice la formula
quimica del compuesto iénico formado, usando los diagramas de Lewis:

a) NayS b) CayO

Ejercicio 3.15. Representa los siguientes compuestos con estructuras de Lewis:
a) AI(OH)3 b) Ca(CN)2 c) NH4F d) KCIOs e) Baz(POas)2

Ejercicio 3.16. Define el concepto de energia de red cristalina o energia de red.

Ejercicio 3.17. Describe cémo cambia la energia de red cuando cambia la carga de los iones
y cuando cambia el tamafio de los iones que forman un compuesto iénico.

Ejercicio 3.18. ;Por qué la estabilidad de los compuestos i6nicos depende de la magnitud de
su energia de red cristalina?

Ejercicio 3.19. Indica la razdn por la que ocurre la tendencia en la energia de red cristalina
para cada par de compuestos que se escriben a continuacion:

a) MgO > MgS b) LiF > CsBr c) CaO > KF

Ejercicio 3.20. De los siguientes compuestos, ¢ cudl es el que tiene la mayor energia de red?
a) LiCl b) NaF c) MgO d KF e) KBr

3.5 Enlace covalente

El concepto de molécula, piedra angular de la quimica, se remonta al siglo XVII. Sin embargo,
no fue hasta principios del siglo XX que los cientificos comenzaron a desentrafar los misterios de las
moléculas. En 1916, el quimico estadounidense Gilbert N. Lewis propuso una teoria revolucionaria:
los atomos se unen mediante enlaces covalentes, los cuales se forman porque los atomos
comparten electrones para alcanzar la estabilidad energética.

Los principales elementos que forman el enlace covalente son los no metélicos, aquellos que
se ubican en el lado derecho de la tabla peri6dica. Estos dtomos buscan completar su ultima capa
o nivel de energia, generalmente con ocho electrones, para cumplir con la regla del octeto.

El hidrégeno, a pesar de ser un no metal, presenta un comportamiento unico. A diferencia
de otros no metales que buscan completar el octeto, el hidrégeno solo busca alcanzar un duo
de electrones en su capa de valencia. Por lo tanto, el hidrégeno también puede formar enlaces
covalentes con elementos no metélicos.

La esencia del enlace covalente se encuentra en compartir electrones. Cada par de electrones
compartidos entre dos atomos se comporta como si perteneciera exclusivamente a cada uno de
ellos. En atomos con multiples capas de electrones (atomos polielectrénicos), solo los electrones
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de valencia participan en la formacion de enlaces covalentes. Los electrones internos, de menor
energia, permanecen en sus capas interiores sin participar en la formacién de enlaces.

Para ilustrar el concepto de enlace covalente, tomemos como ejemplo la formacién de la
molécula de fluor (F2). El fluor, ubicado en el grupo 17 de la tabla periédica, posee la configuracion
electrénica 1s22s?2p°. Los dos electrones 1s del fllior, de baja energia y cercanos al nicleo, no
participan en la formacion del enlace. Cada atomo de fluor posee siete electrones de valencia: los
dos electrones 2s y los cinco electrones 2p. Un atomo de fldor aislado presenta un electrén no
apareado en su orbital 2p, representado por un punto en el diagrama de Lewis. Los &tomos de fluor
comparten sus electrones no apareados, formando un enlace covalente y completando el octeto en
cada atomo. La representacién de Lewis para la molécula F> queda de la siguiente manera:

:F- + :F: —— :F::F: 0 :F-

Tipos de enlace covalente

Los diagramas de Lewis permiten distinguir entre los electrones que forman el enlace covalente
y aquellos que no participan en él, llamados pares libres, como se ilustra en la Figura 3.9. Estos
pares libres son pares de electrones de valencia que no se comparten con otros atomos y por tanto
no forman parte del enlace covalente. La covalencia de un 4&tomo se define como el numero de

pares libres ——»iF — F:\/‘— pares libres
enlace covalente sencillo

Figura 3.9: Representacion de equematica de los pares libres en una estructura de Lewis.

electrones que se comparte en enlaces covalentes. Si la covalencia es mayor a 1, pueden formarse
enlaces dobles o triples entre los &tomos, denominados genéricamente enlaces multiples.

Con base en lo anterior, podemos clasificar los enlaces covalentes en:

= Enlace covalente sencillo: Dos atomos se unen compartiendo un par de electrones.

8e” 8e” 2e” 8e” 2e”

= Enlace covalente doble: Dos atomos comparten dos pares de electrones.

H H
GECED) o §=0=0 g
8¢ 8¢ 8¢ H 8e SC'H H H

= Enlace covalente triple: Dos atomos comparten tres pares de electrones.

m@m o :N=N: H o H-C=N:

8e” 8¢~ 8e” 8e”
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Esta clasificacion permite explicar la evidencia experimental que muestra que algunos enlaces
son mas cortos que otros. Los enlaces multiples son mas cortos que los enlaces covalentes
sencillos. Gracias a su capacidad para explicar estas observaciones, la propuesta de Lewis se
convirti6 en un modelo fundamental del enlace quimico. Este modelo permiti6 comprender la
correlacién entre la longitud o distancia de enlace y el tipo de enlace covalente presente en las
moléculas.

Ejercicios de la Seccion

Ejercicio 3.21. Describe qué es el enlace covalente.
Ejercicio 3.22. ;Cual fue el aporte de Gilbert Lewis para la comprension del enlace covalente?

Ejercicio 3.23. Crea una tabla comparativa de las propiedades fisicas y quimicas de los
compuestos idnicos y los compuestos covalentes.

Ejercicio 3.24. En las especies quimicas Cl, y NaCl, ¢ cudl tiene enlace covalente?

Ejercicio 3.25. Utilizando simbolos de Lewis representa la reaccion entre:
a) Atomos de magnesio y azufre para formar MgS.
b) Atomos de Gay Cl.
c) Atomos de N e H para formar NHs.
Indica si los compuestos formados son i6nicos o covalentes.

Ejercicio 3.26. §Qué compuesto tiene el enlace mas covalente?
a) AICl3 b) MgCly c) NaCl d) BCls e) RbF f) KCI

Ejercicio 3.27. 4Como se define la distancia o longitud de un enlace?

Ejercicio 3.28. Escribe la férmula de una molécula con enlace sencillo, otra con enlace doble
y otra con enlace triple.

Ejercicio 3.29. ;Cdmo cambia la longitud de enlace, en moléculas con los mismos atomos,
cuando pasamos de un enlace sencillo a uno doble y luego a uno triple?

Ejercicio 3.30. Escribe una estructura de Lewis para el O, donde cada atomo obtenga un
octeto de electrones y justifica la necesidad de un enlace doble en esta estructura. Asimismo,
explica por qué la longitud del enlace O-O en el O, es menor en comparacion con compuestos que
poseen enlaces sencillos.

Ejercicio 3.31. Empleando una estructura de Lewis para cada compuesto, determina la canti-
dad de enlaces simples, dobles o triples en:
a) CO. b) NHs c) N d) H>O e) O
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Electronegatividad y polaridad del enlace

Como lo describimos en el capitulo previo, en el &mbito de la quimica, la electronegatividad
se define como la tendencia de un atomo a atraer hacia si los electrones compartidos en un
enlace quimico. Este concepto fundamental permite comprender la formacién y las propiedades de
diversos tipos de enlaces.

Un enlace covalente se forma cuando dos atomos comparten un par de electrones. En moléculas
como el hidrégeno (Hz), donde ambos atomos son idénticos, se espera una distribucion equitativa
de los electrones, es decir, que pasen el mismo tiempo alrededor de cada nucleo. A este tipo de
enlace también se le conoce como enlace covalente no polar.

En moléculas como el fluoruro de hidrégeno (HF), la diferencia de electronegatividad entre
el fluor (F) y el hidrégeno (H) genera una distribucion desigual de los electrones compartidos.
El &tomo de F, siendo mas electronegativo, atrae con mayor fuerza los electrones, creando una
polarizacion del enlace. Este efecto se ilustra en la Figura 3.10.

Region rica

f Region pobre
g B en electrones

en electrones
(H H—F:
ot &
o »

- Dipolo de enlace

Figura 3.10: Representacion de la molécula de HF, que ilustra la formacién de un dipolo.

Por lo anterior, los enlaces covalentes se pueden clasificar en dos tipos principales:

a) Enlaces covalentes no polares: Si la distribucién de electrones es simétrica entre los
atomos, se forma un enlace covalente no polar. En este caso, la molécula no presenta un
dipolo eléctrico.

b) Enlaces covalentes polares: Cuando la distribucion de electrones en el enlace no es
equitativa, es decir, uno de los atomos atrae los electrones con mayor fuerza, se genera
un enlace covalente polar. Esto resulta en una molécula con un dipolo eléctrico, donde un
extremo es ligeramente positivo y el otro ligeramente negativo.

El desplazamiento de la densidad electronica hacia el &tomo mas electronegativo genera un
dipolo de enlace, representado por un vector que apunta desde el atomo menos electronegativo
hacia el méas electronegativo. La magnitud de este vector refleja la intensidad de la polarizacion.

En moléculas con mas de dos atomos, los dipolos de enlace individuales se suman vectorial-
mente para determinar el momento dipolar molecular (i), que es una propiedad que se mide
experimentalmente. La geometria molecular juega un papel crucial para determinar esta propiedad.
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En funcién del valor del momento dipolar, las moléculas se clasifican en:

Moléculas no polares (apolares): Si i =0, la molécula presenta una distribucioén simétrica de la
carga electrdnica, sin polos definidos. Un ejemplo de este tipo de moléculas es el dibéxido de
carbono (COy).

Moléculas polares: Si i # 0, la molécula presenta una distribucion asimétrica de la carga electro-
nica, con polos definidos positivo y negativo. Un ejemplo de este tipo de moléculas es el agua
(H20).

Ejercicios de la Seccion

Ejercicio 3.32. ;A qué concepto se refiere la siguiente definicidon? Es la capacidad que tiene
un atomo de atraer hacia si los electrones de otro atomo para formar un enlace quimico y asi
generar un compuesto.

Ejercicio 3.33. Segun la escala de electronegatividades de Linus Pauling, ¢ cual es el elemento
de la tabla periodica con la electronegatividad més alta (incluye su valor) y cuél es el elemento con
la electronegatividad més baja (incluye su valor)?

Ejercicio 3.34. Cuando se forma un enlace entre dos atomos, ¢como influye la electronegativi-
dad de los 4tomos en el tipo de enlace que se forma?

Ejercicio 3.35. De acuerdo con la polaridad del enlace determinada por la electronegatividad
de los atomos involucrados (consulta las tablas si es necesario), ordena los enlaces de forma
ascendente segun su polaridad. Senala las cargas parciales (6+, §—) asociadas a cada atomo.

a) Si-O, C-Bry As-Br b) H-Se, P-Cly N-Cl ¢) H-F, O-FyBe-F
d) C-S,B-FyN-O e) O-Cl, S-BryC-P

Ejercicio 3.36. Las distancias de enlace de los halogenuros de hidrogeno H-F, H-Cl, H-Br y H-I
son 0.92 A, 1.27 A, 1.41 Ay 1.61 A, respectivamente.

a) Determina el momento dipolar en debyes (D) para cada una de estas moléculas, asumiendo
que los enlaces son iGnicos puros (ideales).

b) Los valores experimentales de los momentos dipolares para esta serie de halogenuros son
1.82 D, 1.08 D, 0.82 D y 0.44 D, respectivamente. ;Qué puedes inferir sobre las magnitudes
de las cargas parciales que generan los momentos dipolares experimentales en comparacién
con las cargas utilizadas para calcular los momentos dipolares en el inciso anterior? ;Son
mayores o menores? Recuerda que 1 D = 3.34 x 1073° coulombs -metro (C-m) y que la carga
del electrén es 1.6 x 1071 C.

Ejercicio 3.37. Utilizando los datos del ejercicio anterior:
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a) Calcula la magnitud de la carga parcial (en términos de la carga del electrén) del atomo de
hidrégeno que produce el momento dipolar experimental en cada uno de los halogenuros de
hidrégeno.

b) Grafica las cargas parciales obtenidas en el inciso anterior en funcion de las diferencias de
electronegatividad entre el hidrégeno y el halégeno correspondiente (consulta una tabla de
electronegatividades para ello).

c) ¢Qué relacién puedes observar entre las cargas parciales y las diferencias de electronegativi-
dad?

3.7 Estructuras de Lewis

Los atomos se asocian entre si mediante enlaces quimicos, compartiendo o transfiriendo
electrones. Una herramienta valiosa para comprender este proceso es la representacion gréfica
conocida como estructuras de Lewis o diagramas de Lewis. Estas estructuras nos permiten
visualizar la disposicion de los electrones en las moléculas, brindando informacién crucial sobre su
enlace y propiedades.

En los diagramas de Lewis, los &tomos se representan por sus simbolos quimicos, mientras
que los electrones se muestran como puntos o lineas. Un enlace covalente simple se representa
por una linea que conecta los &tomos, mientras que un enlace doble o triple se representa por dos
o tres lineas, respectivamente. La regla del octeto, principio fundamental en la quimica, dicta que
los atomos tienden a completar su capa de valencia con ocho electrones (o dos para el hidrégeno),
logrando asi una configuracién estable.

A manera de ejemplo, consideremos la molécula de oxigeno (O»). Cada atomo de oxigeno posee
seis electrones en su capa de valencia. Para alcanzar la estabilidad, estos atomos comparten dos
electrones, formando un enlace doble covalente. La estructura de Lewis para el O, se representa
de la siguiente manera:

0=—Q
En esta representacion, cada atomo de oxigeno esta rodeado por ocho electrones, cumpliendo

con la regla del octeto. Sin embargo, es importante recordar que seis de estos electrones pertenecen
al atomo original, mientras que los dos restantes forman parte del enlace covalente que los une.

Estrategia para dibujar estructuras de Lewis

Para dibujar estructuras de Lewis de moléculas mas complejas, podemos seguir los siguientes
pasos:
1. Identificar los atomos: Se identifican los atomos presentes en la molécula y su disposiciéon
espacial.
2. Seleccionar el atomo central: Generalmente, el a&tomo menos electronegativo o de mayor
tamario se coloca en el centro de la estructura, excepto el hidrogeno y los halogenuros. El
resto de los &tomos de la molécula se colocan de forma simétrica para optimizar la estabilidad.
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3.

Contar electrones de valencia: Se determina el nUmero de electrones de valencia en la capa
externa de cada atomo. A esta cantidad la llamaremos A (electrones disponibles).

Contar electrones totales: Se calcular el nimero total de electrones de valencia en la molé-
cula, sumando los electrones de valencia de cada 4tomo. A esta cantidad la llamaremos N
(electrones totales).

Distribuir electrones compartidos: Se determina el numero de electrones que se comparten
entre los atomos para alcanzar la configuracion estable. A esta cantidad la llamaremos N — A
y se obtiene restando los electrones disponibles de los electrones totales.

Formar enlaces: Se colocan los pares electrénicos compartidos (resultado del paso previo)
como enlaces entre los &tomos, utilizando una linea por cada par.

Completar el octeto: Se colocan los electrones restantes alrededor de cada atomo, comple-
tando asi su capa de valencia y cumpliendo con la regla del octeto. Estos electrones seran
los pares libres.

Al dibujar estructuras de Lewis, debemos recordar que los enlaces covalentes pueden ser
simples, dobles o triples, representados por una, dos o tres lineas, respectivamente. Ademas, como
lo veremos mas adelante, en algunos casos la regla del octeto no se cumple estrictamente. Por
ejemplo, algunos elementos del grupo 13 (B, Al, Ga) pueden tener estructuras estables con solo
seis electrones alrededor del atomo central.

Ejemplo 3.3: Estructura de Lewis

Estrategia:

Necesitamos identificar el numero total de electrones de cada atomo, sus electrones de
valencia y la configuracion electrénica de los mismo. También conviene identificar al atomo
menos electronegativo.

Solucién:

Dibuja la estructura de Lewis del di6xido de carbono (COy).

Paso 1: Reunimos los datos necesarios en la siguiente tabla:

Electrones de valencia disponibles: A =4+ (6-2) = 16.
Capacidad total de la capa de valencia: N = 8-3 = 24.
Electrones compartidos: N — A =24 — 16 = 8 (cuatro enlaces).
Electrones restantes: 16 — 8 = 8 (cuatro pares).

Paso 2: Colocamos al atomo de carbono (el menos electronegativo) rodeado de los &tomos

2s? 2p? 4 8
0 2s? 2p* 6 8
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de oxigeno.
OCO

Paso 3: Ahora distribuiremos los electrones enlazantes sobre los atomos, para ello dibujamos
los enlaces calculados. En este caso son 4 enlaces.

Paso 4: Distribuimos los electrones restantes para completar sus octetos; en este caso son
4 pares de electrones. Asi obtenemos la estructura de Lewis buscada.

Verificacion:
Contamos los electrones de valencia en el compuesto CO.. El resultado es 16, el mismo
nuamero de electrones que calculamos en el paso 1.

Ventajas y limitaciones de las estructuras de Lewis

= Ventajas:
+ Visualizacion sencilla de la estructura electrénica de las moléculas.
» Comprensién del tipo de enlace (covalente, i6nico).
 Prediccion de la geometria molecular.
« Facilidad para el analisis de la reactividad quimica.
= Limitaciones:
* No representan la tridimensionalidad real de las moléculas.
» No siempre predicen la geometria molecular con precision, especialmente para molécu-
las con pares de electrones no enlazantes.
* No consideran los efectos de la resonancia (trataremos el fenémeno de la resonancia
mas adelante).

Ejemplo 3.4: Enlace covalente coordinado

Dibuja la estructura de Lewis del acido cloroso (HCIO»).

Estrategia:

Necesitamos identificar el numero total de electrones de cada atomo, sus electrones de
valencia y la configuracion electronica de los mismos. También conviene identificar al atomo
menos electronegativo.

Solucion:

Paso 1: Reunimos los datos necesarios en la siguiente tabla:
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Cl 2s% 2p° 7 8
0 2s% 2p* 6 8
H 1s? 1 2

Electrones de valencia disponibles: A =7+ (6-2) + 1 = 20.
Capacidad total de la capa de valencia: N = (8-3) +2 = 26.
Electrones compartidos: N —A =26 — 20 = 6 (tres enlaces).
Electrones restantes: 20 — 6 = 14 (siete pares).

Paso 2: Colocamos al &tomo de oxigeno (el menos electronegativo) rodeado de los atomos
de cloro e hidrégeno. Es importante notar que 2 atomos de oxigeno juntos forman un enlace
especial, llamado “enlace peréxido”. EI compuesto que estamos analizando no contiene este
tipo de enlace, por tanto no podemos colocar a los dos atomos de oxigeno juntos:

O Cl OH

Paso 3: Ahora distribuiremos los electrones enlazantes sobre los &tomos, para ello dibujamos
los enlaces calculados. En este caso son 3 enlaces.

o Cl O H

Paso 4: Distribuimos los electrones restantes para completar sus octetos; en este caso son
7 pares de electrones. Asi obtenemos la estructura de Lewis buscada.

60— G—06—n -
Verificacion:

Contamos los electrones de valencia en el compuesto HCIO.. El resultado es 20, el mismo
numero de electrones que calculamos en el paso 1.

Enlace covalente coordinado

En el andlisis previo de la estructura de Lewis del HCIO,, observamos que, a excepcion del
hidrégeno con dos electrones, cada atomo presenta ocho electrones a su alrededor.

:Q—C—Q—n

Sin embargo, surge una discrepancia al contar los electrones alrededor del oxigeno enlazado al
hidrégeno. Si bien se suman los seis electrones iniciales del oxigeno, uno del hidrégeno y uno del
cloro, el otro oxigeno (extremo izquierdo) presenta siete electrones, mientras que el cloro solo tiene
seis. Esta situacién no concuerda con los electrones de valencia de cada atomo.

La solucién a este enigma radica en el concepto del enlace covalente coordinado o enlace
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dativo. En este tipo de enlace, un atomo (donador) aporta un par de electrones a otro atomo
(aceptor), sin que se forme un enlace i6nico. En el caso del HCIO,, el cloro actia como donador y
el oxigeno como aceptor:

10« Cl—O0—H

Al considerar este enlace covalente coordinado, cada dtomo presenta la configuracion electréni-
ca esperada: el oxigeno tiene sus seis electrones iniciales, el cloro sus siete electrones (incluidos
los dos donados) y el hidrégeno sus dos electrones. De esta manera, la estructura de Lewis del
HCIO,; resulta consistente con los principios de la quimica de valencia.

Cargas formales

El concepto de carga formal (CF) nos permite evaluar la distribucion de electrones en una
molécula y analizar su estabilidad.

Las cargas formales se definen como la diferencia entre la cantidad de electrones de
valencia que un atomo posee en estado neutro y la cantidad de electrones que le son
asignados en una estructura de Lewis especifica.

Para cada atomo en una molécula, las cargas formales se calculan mediante la siguiente
ecuacion:

carga formal = electrones de valencia — electrones asignados (3.2)

Consideremos la molécula de ozono (O3) como ejemplo. Siguiendo los pasos para dibujar la
estructura de Lewis, obtenemos la siguiente representacion:

:0—0—0:

En este caso, el atomo central de oxigeno (O) solo tiene seis electrones asignados, mientras que
deberia tener ocho. Para resolver este problema, reubicamos un par de electrones para completar
el octeto del atomo central; esto lo hacemos convirtiendo un par de electrones libres de uno de los
atomos del extremo en un nuevo enlace, quedando de la siguiente forma:

Finalmente, calculamos las cargas formales:
(=505

Electrones de valencia: 6 6 6
Electrones asignados al atomo: 6 5 7

Diferencia (carga formal): 0 +1 -1
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En este diagrama de Lewis, las lineas onduladas indican una hipotética ruptura del enlace que
sirve para asignar lo electrones a los atomos enlazados. En el primer caso, si el enlace sencillo se
rompe, daria como resultado la transferencia de un electron a cada atomo. En el segundo caso, si
el enlace doble se rompe, daria como resultado la transferencia de dos electrones a cada atomo
unido por éste. De esta manera, las cargas forma+les del ozono son:

En los diagramas de Lewis, si la carga formal es cero, no es necesario escribir el simbolo 0
sobre el simbolo del atomo; por otra parte, si la carga formal es +1 o —1, omitimos el nimero y
solo escribimos el simbolo + o —.

Para seleccionar la estructura de Lewis mas adecuada entre varias opciones validas, se
consideran los siguientes criterios:

m Cargas formales: Se prefiere la estructura con cargas formales de cero o, en su defecto, con

la menor cantidad posible de cargas formales distintas de cero.

» Magnitud de las cargas formales: Son preferibles las estructuras con cargas formales pe-

quenas (+1,+2) en comparacion con aquellas que presentan cargas formales grandes
(£3 o mayor).

m Ubicacion de las cargas formales: En estructuras con la misma distribucion de cargas formales,

se prefiere la que asigna cargas negativas a los atomos mas electronegativos.

Reglas para la asighacion de cargas formales

La carga formal representa un método cuantitativo que permite evaluar la distribucion teérica
de electrones en una estructura de Lewis, asumiendo que todos los enlaces son completamente
covalentes y que los electrones enlazantes se comparten equitativamente entre los 4tomos unidos.
Aunque esta aproximacion no refleja la distribucion real de densidad electronica —que esta
influenciada por diferencias de electronegatividad—, constituye una herramienta valiosa para
comparar estructuras quimicas y predecir la estabilidad relativa de diferentes arreglos atémicos.

Criterios de estabilidad: Las estructuras de Lewis mas estables tipicamente minimizan las
cargas formales, presentando valores cercanos a cero en la mayoria de los atomos. Cuando las
cargas formales no se pueden asignar de forma Unica en una molécula, la estructura mas favorable
es aquella donde las cargas negativas residen en los atomos mas electronegativos y las cargas
positivas en los menos electronegativos.

Para verificar que las cargas formales se asignen de manera correcta, considera los lineamientos
siguientes:

1. Conservacion de carga en moléculas neutras: La suma algebraica de todas las cargas
formales debe ser igual a cero.

2. Conservacion de carga en cationes: La suma de las cargas formales debe ser igual a la
carga positiva total del ion poliatémico.

3. Conservacion de carga en aniones: La suma de las cargas formales debe ser igual a la
carga negativa total del ion poliatémico.



108 Capitulo 3. ENLACE QUIMICO

4. Minimizacion de cargas formales: Entre estructuras validas, se prefiere aquella con el
menor numero de cargas formales no nulas.

5. Distribucién electrostatica favorable: Las cargas formales negativas deben localizarse
preferentemente en los atomos mas electronegativos de la molécula.

Ejemplo 3.5: Cargas formales

El formaldehido (CH2O) es un liquido con un olor penetrante y desagradable, utilizado
tradicionalmente para la conservacion de especimenes en laboratorios. Dibuja la estructura
de Lewis mas adecuada para esta molécula.

Estrategia:

Una estructura de Lewis plausible debe cumplir con la regla del octeto para todos los a&tomos,
excepto el hidrégeno. Ademas, las cargas formales (si las hay) deben distribuirse segun los
principios de la electronegatividad.

Solucion:

Las dos posibles estructuras basicas son:

a) b)

Primero dibujamos las estructuras de Lewis para cada una de estas posibilidades:

- L . /

a) b)

Asignamos las cargas formales de acuerdo con el procedimiento propuesto. Aunque ambas
estructuras satisfacen la regla del octeto, la estructura identificada con el inciso b) es la
estructura mas probable debido a que no presenta cargas formales. [

Verificacion:

Para cada estructura podemos verificar que el nimero total de electrones de valencia es de
12, ademds de que debemos recordar que la estructura mas estable sera aquella que tenga
las cargas formales mas pequenas.

Ejercicios de la Seccion

Ejercicio 3.38. Dibuja con simbolos de Lewis cada una de las siguientes moléculas o iones.
a) NF3 b) CIOs™ c) HOBr
d) SO052~ e) CS, f) BF4~



3.8 Cargas formales 109

g) HNO2 (los atomos estan arreglados como HONO).
h) OSCI, (donde el &tomo de S es el central).

Ejercicio 3.39. Explica qué es la carga formal de un atomo en una molécula.
Ejercicio 3.40. Escribe una breve explicacion sobre la utilidad de la carga formal.

Ejercicio 3.41. Emplea los principios de carga formal y electronegatividad para justificar por
qué la estructura de Lewis mas adecuada para el HSO3~ es aquella que presenta un octeto
incompleto en el atomo de azufre.

Ejercicio 3.42. Los atomos en la molécula de N2Os se organizan de modo que cada nitrégeno
esta enlazado a tres oxigenos, mientras que uno de los oxigenos estd conectado a dos atomos
de nitrégeno. Empleando el método de cargas formales, determina la(s) estructura(s) de Lewis
para esta molécula. Se sabe que las distancias de los enlaces N-O pueden ser de 118 pm 0 136
pm. Basandote en las estructuras de Lewis que has propuesto, indica a cuales de los enlaces
asignarias estas longitudes.

Ejercicio 3.43. Indica cual de las siguientes estructuras es mas estable y explica el porqué.

a) O—C—35 b) :0—C—8&:

Ejercicio 3.44. ;Cual es la carga formal del atomo indicado en cada una de las siguientes
estructuras?

a) ElIOcentral en O3 b) Alen AlHs™ c) ClenCIOs™
d) Sien SiFg?~ e) ClenCIF;

Ejercicio 3.45. Calcula el valor de la carga formal en el &tomo de C en cada unos de los
siguientes compuestos:

a) COz2~ b) CO» ¢) CO d) CS>

Ejercicio 3.46. Asigna la carga formal a cada atomo en las siguientes estructuras:

a) :T— 1 b) |H—c=¢ ) 0—=8§=0
d) [CH3—CH-CHs]* e) :0—N—0

Ejercicio 3.47. La azida de hidrogeno (HN3) es un liquido que explota violentamente cuando
se somete a un choque fisico. En la molécula de HNs, un enlace N—N tiene una longitud de 1.13 A
y el otro enlace N—N tiene una longitud de 1.26 A. El angulo de enlace H—N—N es de 112°. Dibuja
las estructuras de Lewis y un boceto de la molécula que sea consistente con esta informacion.



3.9

110 Capitulo 3. ENLACE QUIMICO

Ejercicio 3.48. Escribe la estructura de Lewis mas probable para los siguientes compuestos
con un numero impar de electrones:
a) CHs b) CIOz c) NOs

Ejercicio 3.49. Identifica el error en cada una de las siguientes estructuras y dibuja la estructura
de Lewis correcta.

a) H—H—N—O—H b) Ca=0O:

0 :0—&—0: d |-6—:|

Ejercicio 3.50. Sélo una de las siguientes estructuras de Lewis es correcta, selecciénala y
corrige los errores en las otras.

a) ion cianato: [ :Q—C:i\]: I~ b) ion acetiluro: [ C=C: >~
¢) ion hipoclorito: [:é):l—b:: I~ d) oxido de nitrégeno (II): :N=—0:

Ejercicio 3.51. Identifica el error en cada una de las siguientes estructuras de Lewis. Reempla-
za cada una con su estructura de Lewis correcta.

a) Mg:0: b) [:0—N=—0:"
¢) [CII* [:0:~ [CleT* d) [:S—Cc=—N:|"

Estructuras de resonancia

En algunos casos, una molécula puede presentar mas de una estructura de Lewis vélida. Por
ejemplo, al dibujar la estructura de Lewis del ozono (O3), podemos colocar un enlace doble entre
el atomo central y cualquiera de los dos atomos de oxigeno externos, cumpliendo asi la regla del

octeto. Estas dos estructuras de Lewis equivalentes se muestran a continuacion:
+ - — +

G068 00

Aun cuando las estructuras son correctas, no reflejan la longitud de enlace real en el ozono, ya

que se esperaria que el enlace O—-0O fuera mas largo que el enlace O=0 debido a la naturaleza

mas corta de los enlaces dobles. Los experimentos revelan que ambos enlaces oxigeno-oxigeno

en el ozono tienen la misma longitud (128 pm). Esta discrepancia entre la prediccion teérica y la
observacion experimental se resuelve mediante el concepto de estructuras de resonancia.

Las estructuras de resonancia son representaciones alternativas de una molécula que no
pueden ser descritas con una tnica estructura de Lewis.

Estas estructuras se conectan entre si mediante una flecha de doble sentido, simbolizando la
interconexion entre las diferentes distribuciones electrénicas.
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+ +

0=—0—0: «— :0—0=—0

En el caso del ozono, las dos estructuras de Lewis equivalentes se consideran estructuras
de resonancia, representando la verdadera naturaleza hibrida de la molécula. La flecha de doble
sentido indica que la molécula no se encuentra en un estado estéatico representado por una sola
estructura, sino que oscila entre estas dos configuraciones de manera rapida y constante.

Ejemplo 3.6: Estructuras de resonancia

El 6xido nitroso (N2O) es una molécula con disposicién atémica NNO. Dibuja tres estructuras
de resonancia para esta molécula, indicando las cargas formales en cada una. Identifica
cual de las estructuras es méas probable que exista.

Estrategia:
Primero dibujamos la estructura basica del N2O:

N N O

A continuacién, aplicamos el procedimiento para dibujar los diagramas de Lewis y determinar
las cargas formales.

Solucién:

Las tres estructuras de resonancia, con sus respectivas cargas formales, son:

oo + oo + oo i +
N 0o ‘N=N-0O: ‘N-N=0:
a) b) c)
Podemos ver que en las tres estructuras, algunos atomos tienen cargas formales diferentes
de 0. A partir de este resultado, podemos analizar la viabilidad de cada estructura de la
siguiente manera:
Estructura a): Poco probable debido a la carga negativa en el atomo de N, que es
menos electronegativo que el O.
Estructura c): La menos probable por presentar los mayores valores de cargas formales
y la carga positiva en el atomo de oxigeno.
Estructura b): La mas probable debido a la carga negativa en el atomo de oxigeno,
que es mas electronegativo que el N. |
Verificacion:
El N tiene 5 electrones de valencia y el O tiene 6, por lo que el numero total de electrones de
valencia es (5x2) +6 = 16. Todas las estructuras tienen este nimero de electrones. Ademas,
considerando que el N2O es un compuesto neutro, la suma de cargas formales es cero.

3.10 Propiedades de los compuestos covalentes

Los compuestos covalentes, formados por la uniéon de atomos que comparten electrones,
exhiben propiedades fisicas y quimicas distintivas que los diferencian de otros tipos de compuestos,
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como los iénicos.

Estado fisico y fuerzas intermoleculares

Las fuerzas intermoleculares son interacciones que ocurren entre moléculas y son fundamen-
tales para determinar las propiedades fisicas de las sustancias. Estas fuerzas son:
= Fuerzas de Van der Waals: Estas incluyen las fuerzas de dispersion (o de London), que
son atracciones temporales entre dipolos inducidos en moléculas no polares, y las fuerzas
dipolo-dipolo, que ocurren entre moléculas polares.
= Puentes de hidrogeno: Son interacciones fuertes que se dan cuando un atomo de hidrégeno
unido a un atomo altamente electronegativo (como oxigeno, nitrégeno o fluor) interactia con
un par de electrones no compartidos de otro atomo electronegativo.
= Interacciones idn-dipolo: Se producen entre iones y moléculas polares, y son fundamentales
en la disolucién de sales en agua.
Estas fuerzas afectan propiedades como los puntos de ebullicion y fusion, la solubilidad y la
tensién superficial.
Los compuestos covalentes pueden presentarse en los tres estados fisicos mas comunes,

a temperatura ambiente: gaseoso, liquido o sélido. La naturaleza de estas fases depende de la

complejidad molecular y las fuerzas intermoleculares presentes.

Gases: Moléculas pequenias como el oxigeno (O2), el hidrégeno (Hz2) y el nitrogeno (N2) se
encuentran en estado gaseoso a temperatura ambiente debido a las débiles fuerzas de van
der Waals entre sus moléculas.

Liquidos: Moléculas con mayor complejidad, como el agua (H20), el bromo (Brz) y el etanol
(CH3CH20H), presentan fuerzas dipolo-dipolo o puentes de hidrégeno mas fuertes, lo que
las lleva a un estado liquido.

Solidos: Moléculas de gran tamarfo o con redes tridimensionales extensas, como el diamante y el
grafito, ambos compuestos de carbono puro, se encuentran en estado sélido debido a las
fuertes fuerzas intermoleculares que las mantienen unidas en una estructura cristalina.

Propiedades térmicas

Los compuestos covalentes generalmente exhiben puntos de fusién y ebullicion bajos en
comparacion con los compuestos idnicos. Esto se debe a la menor fuerza de atraccién entre las
moléculas covalentes, que requieren menos energia para romperse y pasar a un estado liquido o
gaseoso.

Solubilidad

La solubilidad de los compuestos covalentes depende de la polaridad de sus moléculas y
del disolvente. En general, los compuestos covalentes polares, como el agua (H20) y el etanol
(CH3CH20H), se disuelven bien en disolventes polares como el agua, mientras que los compuestos
covalentes apolares, como el aceite y la gasolina, se disuelven mejor en disolventes apolares.



3.10 Propiedades de los compuestos covalentes 113

Conductividad eléctrica y térmica

Los compuestos covalentes puros son malos conductores de la electricidad y el calor. Esto se
debe a la ausencia de iones libres que puedan transportar la carga eléctrica o vibrar para transmitir
energia térmica.

Dureza y fragilidad

Los compuestos covalentes pueden presentar una amplia gama de durezas, desde blandos
como el grafito hasta extremadamente duros como el diamante. La dureza depende de la fuerza y
la disposicion de los enlaces covalentes en la estructura molecular. En general, los compuestos
covalentes con redes tridimensionales extensas son mas duros que los que tienen moléculas
individuales.

Para resumir las diferencias entre compuestos covalentes e i6nicos, se presenta una tabla
comparativa:

Tabla 3.2: Comparacion de propiedades entre compuestos covalentes e idnicos.

Propiedad Compuestos covalentes Compuestos idnicos
Estado fisico a T ambiente Gaseoso, liquido o sélido Sélido
Puntos de fusion y ebullicién Bajos Altos
Solubilidad en agua Muy baja Alta
Conductividad eléctrica Malos conductores Buenos conductores
Conductividad térmica Aislantes térmicos Buenos conductores del calor
Propiedades mecanicas Blandos y fragiles (solidos) Duros y rigidos

Los compuestos covalentes exhiben una amplia gama de propiedades que dependen de su
estructura molecular o reticular. Su comprension profunda es fundamental en diversos campos,
desde la quimica y la fisica hasta la biologia y la ingenieria de materiales.

Ejercicios de la Seccidén

Ejercicio 3.52. Explica el concepto de resonancia e incluye la definicién del término “estructuras
de resonancia” o “hibridos de resonancia”.

Ejercicio 3.53. Escribe las estructuras de resonancia para las siguientes especies:

a) SOz b) NO,~ c) HNOs d) Oz e) CO52~

f) H3CNO> (C es el atomo central y los dos O estan unidos al N).
g HCO>~ (el Hy ambos atomos de O estan unidos al C).

Ejercicio 3.54. La estructura base del acido propanoico es la siguiente:
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O

/
AN

|
) i

|
C C
 No—n
H H
a) Dibuja la estructura de Lewis completa.
b) Los dos enlaces entre C y O tienen longitudes diferentes. Cuando la molécula del acido

propanoico pierde el H del grupo OH para formar el ion propanoato, los dos enlaces C-O son
de igual longitud. Explica tal situacion.

Ejercicio 3.55. ;Cual de las siguientes especies requiere un hibrido de resonancia para
representar las estructuras de Lewis correctamente? Justifica tu respuesta.

a) CO2 b) OCI~ c) OH™

Ejercicio 3.56. El disulfuro de dinitrégeno (S2N2) presenta una geometria estructural en la que
los atomos de azufre (S) y nitrégeno (N) se alternan en los vértices de un cuadrado. Representa
todas las estructuras de resonancia posibles en las que los atomos cumplen con la regla del octeto.
Entre estas estructuras, elige aquellas en las cuales la carga formal de todos los atomos sea igual
a cero.

Ejercicio 3.57. El 6xido de dinitrégeno (6xido nitroso o gas de la risa) a veces se usa como
anestésico. Aqui hay algunos datos sobre la molécula de N2O: la longitud de enlace N-N es igual
a 113 pm; la longitud de enlace N-O es igual a 119 pm. Utiliza estos datos para comentar sobre
la factibilidad de cada una de las siguientes estructuras de Lewis que se muestran. Son todas
validas?, ¢ cudles crees que contribuyen mas al hibrido de resonancia? Justifica tu respuesta.

a) :IN=N—20: b) :N=—N=—0O:
c) :N—N==0: d) :N=—0=—N:

Ejercicio 3.58. La estructura de Lewis del &cido nitrico, HONO., es un hibrido de resonancia.
¢, Cuan importante crees que es la contribucion de la siguiente estructura al hibrido de resonancia?
Justifica tu respuesta.

..Q..
- .. 7/
—O—/N
AN
:0:

Ejercicio 3.59. Dibuja las estructuras de Lewis para las siguientes especies, indica las cargas
formales y representa las estructuras de resonancia cuando corresponda:

a) HCO>~ b) HCO3~ c) FSOs3~



3.1

3.11 Excepciones a la regla del octeto 115

d) N2032~ (los atomos de N se unen entre si en el centro de la molécula, dos 4tomos de O se
unen a un Ny el tercer O se une al otro N)

Excepciones a la regla del octeto

Recordemos que la regla del octeto establece que los d&tomos tienden a alcanzar una configura-
cion estable de ocho electrones en su capa de valencia, y para lograrlo forman compuestos con
enlaces covalentes o ibnicos. Sin embargo, esta regla presenta limitaciones que la hacen inaplicable
a una amplia gama de compuestos. A continuacién, describimos algunas de las excepciones a la
regla del octeto.

Octeto incompleto

El hidrogeno (H) es un ejemplo paradigmatico de la violacion de la regla del octeto. Con solo
un electrén en su orbital 1s, el atomo de hidrégeno forma enlaces covalentes estables con otros
atomos para alcanzar la configuracion de dos electrones (dueto), completando asi su capa de
valencia. Esta estabilidad se debe a la electronegatividad elevada del hidrégeno, que le permite
atraer electrones de otros atomos.

Octeto expandido

A partir del tercer periodo de la tabla periddica, los atomos de algunos elementos, como el
fosforo (P), el azufre (S) y el cloro (Cl), pueden tener mas de ocho electrones en su capa de
valencia, alcanzando una configuracién conocida como octeto expandido. Esto es posible debido a
la presencia de orbitales d vacios en estos elementos, que pueden albergar electrones adicionales
sin generar inestabilidad.

Moléculas con numero impar de electrones: radicales libres

Otra excepcion notable a la regla del octeto son los radicales libres, moléculas que poseen
un numero impar de electrones. Un ejemplo clasico es el radical nitroxi (NO), en el que el atomo
de nitrégeno (N) tiene siete electrones en su capa de valencia y el atomo de oxigeno (O) tiene
ocho. La estabilidad de este radical se atribuye a la interaccidén entre el electron desapareado del
nitrogeno y el orbital molecular desocupado del oxigeno.

Las excepciones a la regla del octeto no se limitan a los casos mencionados anteriormente.
Entre otros ejemplos, encontramos:

m  Compuestos iénicos con iones de carga positiva que no cumplen con el octeto: El cloruro de
aluminio (AICI3) es un ejemplo, donde el ion de aluminio (AI**) tiene solo seis electrones en
su capa de valencia.

» Moléculas con enlaces covalentes coordinados: En el ion complejo hexacloruro de platino
(IV) ([PtClg]*>™), el atomo central de platino (Pt) tiene 12 electrones en su capa de valencia,
formando seis enlaces covalentes coordinados con los atomos de cloro (Cl).
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Tabla 3.3: Ejemplos de excepciones a la regla del octeto.

Octeto incompleto Octeto expandido Numero impar de electrones
Fro
R
H:Be:H ‘F—pP 2N=—0:
it
:F:

La regla del octeto, aunque util como una herramienta conceptual bésica, presenta limitaciones
significativas al no poder explicar la estructura y estabilidad de una amplia gama de compuestos.
Las excepciones a esta regla demuestran la complejidad y diversidad del mundo quimico.

Ejercicios de la Seccion

Ejercicio 3.60. De las excepciones a la regla del octeto, describe la que consideres mas
comun.

Ejercicio 3.61. Usando las estructuras de Lewis, indica cuéles moléculas cumplen con la regla
del octeto y cuales no; para éstas ultimas explica por qué no cumplen la regla del octeto.
a) XeF; b) XeFs* c) TeFe d I3~ e) BHs3

f) SO, g) AsFg~ h) 02~ i) BrFs j) S032%-

Ejercicio 3.62. Los siguientes compuestos son fluoruros formados por los elementos del tercer
periodo: NaF, MgF», AlFs, SiFy4, PF5, SFg y CIF3.

a) Clasifica cada uno de estos compuestos como iénico o covalente y escribe la formula de
Lewis correspondiente.

b) Identifica qué compuesto o compuestos no obedecen la regla del octeto.

c) ¢Observas alguna tendencia en el tipo de enlace formado conforme se avanza de izquierda a
derecha en el periodo?

d) ¢A qué propiedad o propiedades periédicas atribuyes la tendencia observada?

e) ¢Qué propiedades quimicas esperaria para tales fluoruros?

Ejercicio 3.63. Dibuja las representaciones de Lewis y emplea el criterio de las cargas formales
para identificar la que mejor refleje la distribucion de electrones en las siguientes moléculas:

a) SOF; b) HCIO2 c) POCIs

d) CIOzF (considera que los &tomos centrales en estas moléculas podrian no cumplir con la
regla del octeto).
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Ejercicio 3.64. Representa la estructura de Lewis de las siguientes moléculas e indica cual o
cuales de ellas no obedecen la regla del octeto:

a) NFj b) AICl; c) SiFg?~ d) SOs
e) PH4* f) PO4~ g) ClOz

Ejercicio 3.65. Escribe la estructura de Lewis del siguiente compuesto: HoCSF4. Describe la
naturaleza del enlace C-S. ¢ Este enlace es como un enlace sencillo, doble o triple?






4.1

4. FUNDAMENTOS DE ESTEQUIOMETRIA

Clasificacion de la materia: elementos, compuestos y mezclas

Como lo establecimos en el Capitulo 1, la quimica es la ciencia que estudia a la materia (su
naturaleza, composicion y propiedades) y las transformaciones que ésta puede experimentar.
También, establecimos que la materia es cualquier cosa que tiene masa y volumen; por lo tanto, se
puede medir y cuantificar, ademas de que posee una cierta cantidad de energia y esta sujeta a
cambios en el tiempo.

La materia se puede clasificar en grupos (clases o categorias), tomando como criterio el aspecto
y las propiedades macroscopicas que tiene. En esta clasificacion, la primera categoria la integran
las sustancias o substancias (las dos palabras son formas validas para escribir este sustantivo).

Una sustancia (del latin substantia), es toda porcion de materia que comparte determinadas
propiedades intensivas; es decir, su composicion esta bien definida y posee propiedades parti-
culares, por ejemplo: densidad, punto de ebullicidn, temperatura, entre otras. En estricto sentido
quimico, una sustancia s6lo puede ser pura, si tiene impurezas es una mezcla. Algunos ejemplos
de sustancias: agua quimicamente pura, cobre metalico, sal de mesa, pirita, etc.

En la naturaleza, las sustancias se pueden encontrar como: elementos y compuestos. Los
elementos (también llamados elementos quimicos) son aquellas sustancias que no se separan o
transforman en sustancias mas simples mediante métodos quimicos (mas adelante revisaremos
estos métodos). Los elementos se representan con simbolos de una o dos letras. En la actualidad
conocemos 118 elementos: 85 son naturales y 35 son sintéticos. Como ejemplos de elementos
tenemos: Carbono (C), Mercurio (Hg), Europio (Eu), etc.

Un compuesto (también conocido como compuesto quimico) es una sustancia formada por
dos o0 mas elementos, unidos quimicamente en proporciones definidas. Los compuestos sélo se
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pueden separar en sus componentes puros (elementos) por métodos quimicos. Los compuestos se
representan mediante una formula quimica. Algunos ejemplos de compuestos son: Agua (H20),
bicarbonato de sodio (NaHCOQO3), sosa caustica (NaOH), etc.

La definicién de compuesto incluye un concepto importante: las proporciones definidas. Este
concepto es una ley fundamental de la quimica conocida como Ley de Proust o ley de las
proporciones definidas, que podemos enunciar de la siguiente manera:

Ley de Proust: en muestras diferentes de un mismo compuesto, siempre encontraremos los
mismos elementos y en la misma proporcion de masa.

Por ejemplo, al combinar quimicamente el azufre (S) con el oxigeno (O), se puede obtener
diéxido de azufre gaseoso (SO»). Si se analizan muestras de SO, de varias fuentes en el mundo,
en todas ellas la composicién en masa del azufre y el oxigeno sera la misma.

En la naturaleza, es posible encontrar a la materia como mezclas. Una mezcla se forma por
la combinacion de dos o mas sustancias conservando sus propiedades fisicas y quimicas. Sus
componentes se pueden separar por métodos fisicos."

Existen dos tipos de mezclas:

= Mezclas homogéneas. En una mezcla homogénea su composicion y sus propiedades son

uniformes; es decir, a simple vista no es posible distinguir los componentes, porque todos se
encuentran en la misma fase o estado de agregacion. A las mezclas homogéneas también
se les conoce como disoluciones o soluciones. Ejemplos de mezclas homogéneas: leche,
acero, aire, etc.

= Mezclas heterogéneas. En una mezcla heterogénea su composicién y sus propiedades no

son uniformes; es decir, a simple vista podemos distinguir los componentes, porque al menos
uno de ellos muestra propiedades diferentes a los demas, o se encuentra en un estado de
agregacion diferente. Ejemplos de mezclas heterogéneas: arena, aceite con agua, granito,
etc.

Métodos de separacion

Los compuestos se pueden separar en sus elementos constituyentes mediante métodos quimi-
cos, mientras que los componentes de una mezcla se pueden separar mediante métodos fisicos.
= Métodos quimicos: estos métodos se basan en una reaccién quimica. Las sustancias
sometidas a estos métodos, cambian sus propiedades de manera permanente. Algunos
ejemplos son:
1. Gravimetria
2. Electrolisis
3. Descomposicion térmica

T Abordaremos el tema de los métodos fisicos de separacién mas adelante.
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= Métodos fisicos: en estos métodos, las sustancias no alteran sus propiedades. En ciertos
métodos, s6lo hay cambio de fase. Algunos ejemplos son:
1. Filtracion
2. Destilacién
3. Centrifugacion
4. Sublimacion

Ejercicios de la Seccién

Ejercicio 4.1. Define los siguientes términos e ilustralos con un ejemplo especifico:

a) Quimica b) Ciencia c) Materia d) Masa
e) Peso f) Densidad g) Temperatura
Ejercicio 4.2. Define los siguientes términos e ilustralos con un ejemplo especifico:
a) Sustancia b) Elemento c) Compuesto
d) Molécula e) Mezcla
Ejercicio 4.3. ;Cuantos elementos quimicos se conocen en la actualidad?
Ejercicio 4.4. Nombra los elementos quimicos que se muestran a continuacién:
a) H b) Cu c) Na d) Pu
e) Mg f) Mn g) Ni h) Fm
Ejercicio 4.5. Proporciona el simbolo de cada elemento quimico de la siguiente lista:
a) Berilio b) Titanio c) Calcio d) Germanio
e) Rutenio f)  Kripton g) Europio h) Lutenio
Ejercicio 4.6. Define qué es una mezcla homogénea.
Ejercicio 4.7. Define qué es una mezcla heterogénea.
Ejercicio 4.8. Determina si los siguientes materiales son elementos, compuestos o mezclas, y

proporciona una justificacion para tu decision.

a) Gasolina b) Agua de la llave c) Carbonato de calcio
d) Tinta de boligrafo e) Pasta dental f)  Lingote de aluminio puro
Ejercicio 4.9. En cada una de las siguientes parejas, selecciona cuél es un elemento y cudl es

un compuesto:
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a) Azufre y cloruro de sodio b) Sal de mesay carbono
c) Oxido de hierro y plomo d) Oroy Pt(NH3)2Cl>

4.2 Propiedades de la materia

Otra forma de clasificar a la materia es tomando como criterio los estados de agregacion o fases.
En fisica y quimica se observa que, para cualquier sustancia o mezcla, modificando sus condiciones
de temperatura, presién o volumen, pueden obtenerse distintos estados o fases, denominados
estados de agregacion de la materia. Estos describen cdmo se organizan las particulas (adtomos
o moléculas) que constituyen la materia y como interactian entre si bajo ciertas condiciones de
temperatura y presién. A continuacion, describimos los cinco estados fundamentales segun la
ciencia moderna.

Solido: en este estado, la materia presenta una forma y volumen definidos. Las particulas
que lo conforman se encuentran fuertemente unidas, dispuestas en patrones ordenados, y su
movimiento se limita a vibraciones en torno a posiciones fijas. La energia cinética es baja, lo
que explica la rigidez y estabilidad del sélido. Ejemplos: hielo, sal, metales.

Liquido: los liquidos tienen volumen constante pero forma variable, ya que adoptan la forma
del recipiente que los contiene. Las particulas estdn mas separadas que en el sélido y
pueden deslizarse unas sobre otras, lo que les confiere fluidez. Las fuerzas de cohesién son
moderadas. Ejemplos: agua, alcohol, mercurio.

Gaseoso: en este estado, la materia no tiene ni forma ni volumen definidos. Las particulas
estan muy separadas y se mueven de manera rapida y desordenada. La energia cinética es
alta, y las fuerzas intermoleculares son practicamente nulas. Ejemplos: oxigeno, diéxido de
carbono, helio.

Plasma: es un estado de la materia formado por una mezcla de iones positivos y electrones
libres. Se genera a temperaturas muy altas o bajo campos eléctricos intensos. Es altamente
conductor y responde facilmente a campos electromagnéticos. Es el estado mas comun del
universo observable. Ejemplos: el Sol, relampagos, pantallas de plasma.

Condensado de Bose-Einstein: Este estado cuantico ocurre a temperaturas cercanas al
cero absoluto (0 K), donde ciertos &tomos, como el rubidio, se enfrian lo suficiente como para
comportarse colectivamente como una sola entidad cuantica ("superatomo"). Las particulas
se agrupan en el mismo estado de energia minima, mostrando propiedades ondulatorias
comunes. Ejemplos: gases ultrafrios de atomos bosénicos.

De los 5 estados de agregacion de la materia, los mas comunes son 3: sélido, liquido y gaseoso.
Los cambios entre estos estados se ilustran en la Figura 4.1.

Propiedades extrinsecas e intrinsecas

En la definicion de materia aparecen dos propiedades importantes: masa y volumen.
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Figura 4.1: Estados de agregacion mas comunes y los cambios que ellos experimentan.

Masa: es la magnitud que expresa la cantidad de materia. La unidad de medida de la masa,
en el Sistema Internacional de Unidades (Sl), es el kilogramo (kg). Los quimicos suelen
emplear al gramo (g) como unidad de masa. El factor de conversion es:

1kg =1000g =1x10°g

iAtencion!: la abreviatura correcta de gramo es g y no gr. El simbolo gr es la abreviatura de
grano (grain), la minima unidad de masa en el sistema inglés de medidas (1 g = 15.432 gr).
Volumen: es una medida del espacio que ocupa la materia. La unidad del volumen, en el S,
es el metro cubico (m?). Un factor de conversion frecuentemente usado es el siguiente:

1m? = (Im) x (I1m) x (I1m) = (1000mm) x (1000mm) x (1000mm) = 1 x 10° mm?

Es comun que los quimicos empleen unidades mas practicas para expresar el volumen, como
el litro (L), el decimetro cubico (dm?), el mililitro (mL), por mencionar algunas. A continuacién se
muestran algunos factores de conversién entre diferentes unidades de volumen:

imL=1cm? 1cm3=1x10"°m3 1dmi=1x103m3
1L=1000mL 1L=1000cm? 1L=1dm?

A propiedades como la masa y el volumen se les llama propiedades extrinsecas o generales,
porque estan presentes en toda porcion de materia en el Universo. Existen otras propiedades
extrinsecas, que no aparecen textualmente en la definicion de la materia, como son el peso, la
inercia, la divisibilidad, etc. Todas las propiedades extrinsecas o generales describen a la materia
sin distincién de un tipo u otro. Dicho en otras palabras, toda porcién de materia en el Universo
tiene masa, volumen, peso, inercia, etc., y podemos medir esta propiedad.
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En la quimica, medir significa obtener la magnitud de una propiedad, usando un instrumento
de medicion y expresando esta magnitud en un sistema de unidades.

También existen otras propiedades que permiten distinguir entre las diferentes formas en que
se encuentra la materia en el Universo. A estas propiedades se les llama propiedades intrinsecas
o particulares. Estas propiedades se dividen en dos grandes grupos:

Propiedades fisicas: son aquellas que se pueden observar y medir sin que la identidad y/o
composicion de la materia se vea afectada.

Propiedades quimicas: para medirlas y observarlas es necesario modificar la composicion
o identidad de la materia involucrada.

Ejemplo 4.1: Propiedades fisicas y quimicas

En el siguiente parrafo se realiza una descripcién de las propiedades del zinc metalico.
Identifica cuales corresponde a propiedades fisicas y cuales a quimicas.

El zinc metalico granulado presenta color gris-plateado con un punto de fusion
de 420 <C. Si se le adiciona acido sulfurico (H>SO4) se presenta una eferves-
cencia, indicando la generacion de hidrégeno mientras que el zinc se solubiliza.
A 25 <, el zinc granulado tiene una densidad de 7.13 g/cm® y una dureza,
en la escala de Mohs, de 2.5. Forma 6xido de zinc (ZnO) lentamente por su
interaccion con oxigeno de la atmdsfera.

Estrategia:
Debemos tener en mente la definicién de propiedad fisica y propiedad quimica.

Solucién:

1. Propiedades fisicas:
= El color del zinc granulado.
= El punto de fusion.
= Ladureza.
» | a densidad.

2. Propiedades quimicas:
» La reactividad del zinc frente al HoSO4
= La solubilidad.
= La oxidacion. [ ]

Verificacion:
Las propiedades fisicas no requieren verificacion. En las propiedades quimicas es evidente

que la reaccion genera un nuevo compuesto.

\, y

En diversas areas de la quimica, como la termodindmica y la fisicoquimica, se emplea una
manera distinta de definir todas las propiedades observables de la materia. Estas propiedades se
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organizan en dos categorias:

1. Propiedades extensivas: son aquellas cuyo valor depende directamente de la cantidad
de materia o del tamafo del sistema considerado. Estas propiedades son aditivas, lo que
significa que, al unir dos sistemas, la propiedad total es la suma de las propiedades de cada
parte. Por ejemplo: la inercia, el volumen y la longitud.

2. Propiedades intensivas: son aquellas cuyo valor no depende de la cantidad de materia
presente en el sistema, sino Unicamente de la naturaleza de la sustancia o de las condiciones
termodinamicas. Estas propiedades se mantienen constantes cuando se divide o combina
un sistema homogéneo. Ejemplos: |la dureza, la temperatura, la viscosidad y el punto de
ebullicion.

Ejemplo 4.2: Propiedades intensivas y extensivas

Indica si las propiedades siguientes con intensivas o extensivas: longitud, volumen, tempera-
tura, masa y solubilidad.

Estrategia:

Debemos tener en mente la definicion de propiedad extensiva (si depende de la cantidad
de materia en la que se mide dicha propiedad) y propiedad intensiva (no depende de la
cantidad de materia en la que se mide dicha propiedad).

Solucién:
Longitud: extensiva, si depende de la cantidad de materia en la que se mide.
Volumen: extensiva, si depende de la cantidad de materia en la que se mide.
Temperatura: intensiva, no depende de la cantidad de materia en la que se mide.
Masa: extensiva, si depende de la cantidad de materia en la que se mide.
Solubilidad: extensiva, si depende de la cantidad de materia en la que se mide. N

Verificacion:

Para verificar los resultados del ejercicio, si en el laboratorio tenemos dos recipientes con
agua, uno con 1 Ly el otro con 10 L, es evidente que no tienen la misma cantidad de materia
(volumen), pero la temperatura del liquido en los dos recipientes sera la misma.

Ejercicios de la Seccién

Ejercicio 4.10. En cada caso, decide si la frase subrayada representa una propiedad fisica o
quimica:
a) El color del bromo elemental es rojo anaranjado.
b) El hierro se oxida en presencia de aire y agua.
c) El hidrégeno puede explotar cuando recibe una chispa en el aire.
d) La densidad del metal de titanio es 4.5 g/cm?>.
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e) El metal de estafno se funde a 505 K.
f) La clorofila, un pigmento vegetal, es verde.

Ejercicio 4.11. Describe brevemente los cinco estados de agregacion de la materia.

Ejercicio 4.12. Escribe al menos dos caracteristicas de los 5 estados de agregacion descritos
en el ejercicio previo.

Ejercicio 4.13. Explica la diferencia entre una propiedad extensiva y una propiedad intensiva.

Ejercicio 4.14. Marca con una E aquellas propiedades que sean extensivas, y con una | las
que sean intensivas de la siguiente lista:

a) Longitud b) Volumen c) Viscosidad d) Masa

e) Solubilidad fy Temperatura g) Inercia h) Entropia

Ejercicio 4.15. Para cada uno de los casos, decide si se trata de un cambio fisico o quimico:
a) Unataza de cloro de uso doméstico cambia el color de tu camiseta favorita de purpura a rosa.
b) El vapor de agua de una exhalacién se condensa en el aire en un dia frio.

c) Las plantas usan el diéxido de carbono del aire para producir azucar.
d) La mantequilla se derrite cuando se coloca al sol.

Ejercicio 4.16. ;Qué parte de la siguiente descripcion de un compuesto o elemento se refiere
a sus propiedades fisicas y cudl a sus propiedades quimicas?
a) El carbonato de calcio es un sdélido blanco con una densidad de 2.71 g/cm?. Reacciona
facilmente con un acido para producir diéxido de carbono gaseoso.
b) El metal de zinc es un polvo gris que reacciona con el yodo purpura para dar un compuesto
blanco.

4.3 Mediciones en quimica y analisis dimensional

En la ciencia, medir es un proceso que consiste en comparar una magnitud desconocida con
otra similar, llamada unidad de medida, para saber cuantas veces la contiene.

Medir en quimica implica cuantificar experimentalmente una propiedad de la materia —masa,
volumen, concentracion, presién, energia, entre otras— asignandole un numero y una unidad del
Sistema Internacional (Sl) u otro sistema reconocido. Este proceso consta de tres elementos
esenciales:

1. Magnitud a determinar. Es la propiedad fisica o quimica de interés (por ejemplo, la concen-
tracion de una solucién).

2. Instrumento o técnica de medida. Comprende el dispositivo o instrumento (balanza analitica,
bureta, potenciémetro) y el método (titulacion, espectroscopia, calorimetria) empleado, junto
con su calibracién contra estandares trazables.
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3. Resultado con incertidumbre. Toda medicién se reporta como x + Ax, donde Ax es la
incertidumbre estimada; esta cuantifica la confiabilidad del valor numérico obtenido e integra
la correccidn de errores sistematicos y la dispersién de errores aleatorios.

En quimica, medir no solo proporciona datos numéricos: vincula teoria y experimento. Los
valores medidos se utilizan para:

= Verificar modelos y leyes quimicas. Por ejemplo, las relaciones estequiométricas se con-
firman al comparar masas medidas con las predichas por la ley de conservacién de la
materia.

= Calcular cantidades derivadas. La densidad, la entalpia de reaccién o la constante de
equilibrio se obtienen combinando magnitudes basicas medidas de manera independiente.

s Asegurar la reproducibilidad y comparabilidad. Medidas fiables permiten que los resul-
tados obtenidos en diferentes laboratorios se contrasten y consoliden en bases de datos
termodinamicos y cinéticos.

En sintesis, medir es el proceso fundamental que convierte la observacion quimica en infor-
macion cuantitativa, sustentando el progreso de la disciplina desde el control de calidad industrial
hasta el descubrimiento de nuevos materiales y farmacos.

En 1960, la Conférence Générale des Poids et Mesures (Conferencia General de Pesos y
Medidas) puso en marcha lo que hoy se conoce como el Sistema Internacional de Unidades (Sl),
el cual contaba con seis unidades basicas. En 1971 se considerd al mo/ como la séptima unidad
fundamental. Antes de esto, las mediciones se expresaban en el sistema métrico decimal. Las
unidades del Sl se listan en la siguiente tabla:

Tabla 4.1: Unidades basicas del Sistema Internacional.

Magnitud Nombre Simbolo
longitud metro m
masa kilogramo kg
tiempo segundo S
temperatura termodinamica kelvin K
intensidad de corriente eléctrica  ampere A
intensidad luminosa candela cd
cantidad de sustancia mol mol

Todas las unidades de medida que no estan consideradas en esta tabla son unidades derivadas,
es decir, se pueden obtener a partir de las siete unidades fundamentales. Por ejemplo:

1 milimetro (mm) =1 x 1073 metros (m)
1 kilogramo (kg) = 1 x 10° gramos (g)

En la quimica, ademas de la masa y el volumen, algunas de las magnitudes que se miden con
mas frecuencia son: la densidad y la temperatura.
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Densidad

La densidad (p) de una sustancia se define como el cociente entre la masa y el volumen de
una sustancia, y se calcula por la siguiente ecuacién:

m
p= % (4.1)
donde m es la masa y V el volumen. La densidad varia en funcién de la temperatura, ademas,
es una propiedad intensiva, es decir, no depende de la cantidad de materia donde se mide. En
algunos libros se usa la letra d en lugar de la letra griega p (se pronuncia “ro”). Las unidades para
expresar la densidad de una sustancia son el kilogramo por metro cubico (kg/m?*), derivadas de las
unidades fundamentales. No obstante, para los calculos y aplicaciones en quimica esta unidad de
densidad es muy grande y poco practica, por lo que se recomienda emplear algunas equivalencias,

por ejemplo:

g g kg
1= =1—==1000—=
cm3 mL m?3
g g
12 =0.001 =
L mL

Ejemplo 4.3: Calculo de densidad

El acido sulfurico (H2SO4) se emplea en las baterias de plomo-acido en automoviles; tiene
una densidad de 1.41 g/mL. Determina la masa de 242 mL del HoSOy4.

Estrategia:
Tenemos el valor de la densidad y el volumen de la sustancia, de modo que podemos
despejar la masa (m) de la ecuacién (4.1).

Solucién:
A partir de la ecuacién (4.1) que define a la densidad, podemos despejar a la masa como:
m = p x V. Sustituyendo valores, tenemos:

m= 1.41i x 242 mL
mL
=341.22g N

Verificacion:
El valor de masa obtenido es consistente (341.22 g), ya que la densidad del &cido sulfarico
es mayor que la densidad del agua.
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Temperatura

La energia cinética media de los atomos o0 moléculas que forman parte de un sistema se puede
medir por medio de la temperatura. Por el momento, nos conformaremos con este concepto; la
definicion exacta se obtiene a partir de la ley cero de la termodinamica.

Es importante mencionar lo siguiente: un error muy frecuente es creer que la temperatura 'y
el calor son sin6bnimos. Aunque estas magnitudes estan relacionadas entre si, son fenémenos
diferentes. El calor es una forma de energia y la temperatura, como ya se menciond, es la cantidad
de energia cinética media de atomos o moléculas.

Actualmente se usan, con mas frecuencia, tres escalas de temperatura:

s Escala Fahrenheit = °F (grados Fahrenheit)

= Escala Celsius = °C (grados Celsius)

= Escala Kelvin = K (Kelvin)

La escala Kelvin se conoce como escala de temperatura absoluta. Cuando expresamos una
temperatura en Kelvin, no se antepone el simbolo ° a la K.

Las escalas Celsius y Fahrenheit se definieron de forma arbitraria, tomando como referencia las
propiedades del agua: punto de congelacion y punto de ebullicién. Los °C también se conocen como
centigrados, porque esta escala divide en 100 grados el intervalo entre los puntos de congelacién
y ebullicién del agua. Existen al menos otras dos escalas de temperatura poco comunes, una se
llama “escala Rankine” y la otra se llama “escala Réaumur”.

Entre las tres escalas de temperatura mas comunes, podemos convertir un valor de temperatura
de una a la otra, usando las siguientes ecuaciones:

m De°Fa°C.

(o] 5 [0)

C:§><(F—32) (4.2)
m De °C a°F.

o] 9 o

F=2x(°0)+32 (4.3)
m De°Cack.

K =°C+273.15 (4.4)

Ejemplo 4.4: Conversion de temperatura

Convierte:
a) Elplomo tiene su punto de fusion a 327.5 °C, ¢ a cuanto equivale en grados Fahrenheit?
b) El etanol hierve a 172.9 °F, ;a cuanto equivale en grados Celsius?
c) EI'N2 liquido tiene su punto de ebullicién a 77 K, ¢ a cuanto equivale en grados Celsius?
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Estrategia:
Para resolver el problema, tenemos que identificar la conversidn a realizar y usar la ecuacion
apropiada.

Solucién:
En los tres incisos necesitamos las ecuaciones (4.2), (4.3) y (4.4) para realizar las conversio-
nes correspondientes de temperatura.

a) Esta conversion se realiza al escribir:
9 9
F==-(°C)+32=-
(0 +32=(

b) En este caso, tenemos:
°C= g x (°F —32) = g x (172.9°F —32) = 78.28 °C

327.5°C) +32 = 621.5°F

c) Esta conversion implica hacer un despeje en la ecuacion 4.4:
°C=K-273.15=77-273.15=-196.15°C N

Verificacion:

Los valores de temperatura obtenidos son consistentes.

\ v

Para abarcar la enorme variedad de magnitudes fisicas que encontramos en la ciencia, la
tecnologia y la vida cotidiana, el Sistema Internacional de Unidades (SI) recurre a prefijos y a
sufijos (potencias de la unidad). En la Tabla 4.2 se resumen los prefijos y sufijos mas utilizados,
junto con sus factores de escala.

Los prefijos —como kilo- (103), milli- (103) o nano- (10~°)— permiten expresar mdltiplos y
submultiplos de manera compacta, evitando nimeros excesivamente largos o con demasiados
ceros. Por su parte, los superindices 2 y 3 que se afnaden al simbolo de una unidad sefalan areas
y volumenes, extendiendo el alcance del Sl a dimensiones cuadréaticas y cubicas sin crear nuevas
unidades.

El empleo sistematico de estos modificadores no sélo simplifica la notacién, sino que también
favorece la precision y la comunicacion universal de los datos experimentales.

Ejercicios de la Seccidon

Ejercicio 4.17. Una unidad de masa, que no pertenece al Sl, es el grano (gr) (15 gr=1.0
g). Esta unidad de masa se usa con frecuencia en el &rea farmacéutica. Una tableta de aspirina
contiene 5.0 gr de aspirina pura. Un individuo que pesa 155 Ib (1 Ib = 453.6 g), puede tomar dos
tabletas de aspirina al dia.
a) ¢ Cual es la cantidad de aspirina contenida en las 2 tabletas, expresada en miligramos?
b) ¢Cual es la dosis de aspirina recomendada para el individuo, expresada en miligramos de
aspirina por kilogramo de peso del paciente?
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Tabla 4.2: Prefijos usados en las unidades del Sistema Internacional.

Prefijo Simbolo Valor Equivalencia en Unidades

exa E 1 x 10'8 trillon
peta P 1 x 10V mil billones
tera T 1 x 1012 billén
giga G 1 x10° mil millones
mega M 1 x 10° millén

kilo K 1 x 103 mil

hecto h 1 x 10? cien
deca da 1 x 10! diez
unidad 1 uno

deci d 1 x 107! décima
centi c 1x 1072 centésima
mili m 1x1073 milésima
micro u 1 x107° millonésima
nano n 1x107? mil millonésimas
pico p 1 x 10712 billonésima
femto f 1 x 1070 mil billonésimas
atto a 1x 1018 trillonésima

¢) Manteniendo el consumo a razén de 2 tabletas por dia, ¢ cuantos dias le tomara a un individuo
consumir 1.0 kg de aspirina?

Ejercicio 4.18. ;Qué cantidad de masa es mayor: 3.245 mg o0 0.00515 g?

Ejercicio 4.19. La densidad es una propiedad fisica intensiva que relaciona la masa y volumen
de una porcion de materia. A partir de esta informacion, responde lo siguiente:
a) Para expresar de manera préactica la densidad de liquidos y sélidos, ¢qué unidades son mas
convenientes?
b) ¢Qué unidades son mas adecuadas para indicar la densidad de los gases? Explica y discute
las diferencias.

Ejercicio 4.20. El bromo es el Unico halégeno que es liquido a temperatura ambiente, es un
liquido pardo-rojizo que despide vapores del mismo color, tiene una densidad reportada en la
literatura de 3.2 g/mL. Responde lo siguiente:

a) ¢Cual es la densidad del bromo si 293.0 g de este elemento ocupan 94.0 mL?
b) Expresa la densidad en g/mL, kg/L y kg/m?
c) Compara tu resultado con el reportado en la literatura.

Ejercicio 4.21. Una barra de metal de 45.0 cm de largo, 4.5 cm de ancho y 100 mm de alto,
tiene una masa de 8 050.0 g. Calcula su densidad y exprésala en:

a) kg/m? b) kg/L



4.4

132 Capitulo 4. FUNDAMENTOS DE ESTEQUIOMETRIA

Ejercicio 4.22. Para llenar una probeta de vidrio hasta una altura de 10.5 cm, se utilizd una
masa de 80.0 g de mercurio. Segun la literatura, la densidad del mercurio es de 13.60 g/mL. Con
esta informacion, determina el diametro interno del cilindro.

Ejercicio 4.23. Una pieza de plata metalica de 200.0 g (densidad = 10.5 g/mL) se sumerge
en un recipiente graduado que previamente se ha llenado con agua hasta la marca de 100.0 mL
(densidad del agua es 1.0 g/mL). Calcula el nivel final que alcanzara el agua en el recipiente
graduado al sumergir la pieza.

Ejercicio 4.24. Se sumergen 36.45 g de mercurio en un recipiente graduado que contiene
200.0 mL de agua. Una vez que se ha sumergido el mercurio, el volumen final del recipiente fue de
202.7 mL. Contesta lo siguiente:

a) Determina la densidad del mercurio y comparala con el valor reportado en la literatura, que
es de 13.60 g/mL.

b) Explica si consideras pertinente emplear este mismo método para determinar la densidad del
hielo.

Ejercicio 4.25. ;Qué material ocupa mayor volumen, 0.5 kg de agua (con una densidad de
0.995 g/cm?) 0 1.0 kg de plomo (con una densidad de 11.35 g/cm?)?

Ejercicio 4.26. La vainillina se usa como saborizante en la industria alimenticia y como fragan-
cia en perfumeria. Su aroma es perceptible por el olfato humano en muy bajas concentraciones
(la concentracion minima es de 2.0 x 10~!'! g/L de aire). Si la vainillina tiene un precio de cinco
pesos por gramo. Calcula el costo de aromatizar al Auditorio Nacional, considerando que tiene las
siguientes dimensiones: 130.0 m de largo, 120.0 m de ancho y 25.0 m de altura.

Ejercicio 4.27. EIl cero absoluto de temperatura es -273.15 °C. 4 Seria posible alcanzar la
temperatura de -465 °F? Justifica tu respuesta.

Ejercicio 4.28. La temperatura sobre la superficie del sol es 5.5 x 103 °C. 4 Cuél es la tempe-
ratura en Kelvin?

Estructura del atomo: numero atémico, nimero de masa e isétopos

Haciendo un breve recordatorio, en la seccion de Estructura atémica (pagina 2), definimos los
siguiente conceptos:
= El numero atémico (Z), nos indica la cantidad de protones presentes en el nacleo. Si el
atomo es neutro, también representa al numero de electrones.
= E|l numero masico o numero de masa (A) indica el niumero de particulas subatémicas
presentes en el nucleo de un atomo. Es decir, la suma de protones y neutrones. Representa
practicamente la masa del atomo ya que la masa del electrén se considera despreciable.
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También comentamos que en algunas ocasiones, el simbolo de un elemento (X) se puede
escribir rodeado de cuatro numeros:
A
72X

que representan los siguiente:

= En la esquina superior izquierda encontramos el niumero de masa (A).

= En la esquina inferior izquierda encontramos el nUmero atoémico (Z).

= En la esquina superior derecha encontramos la carga ionica (¢), nos indica el niumero de

electrones ganados (—) o perdidos (+) del atomo.

= En la esquina inferior derecha el numero de atomos presentes del elemento (n).
Joseph John Thomson, en 1912, realizd experimentos con nedn ionizado y determiné diferencias,
en algunos casos, de las masas detectadas. Posteriormente, Francis William Aston (1877-1945),
en 1920, empled un espectrografo de masas, conocido también como espectrégrafo de Aston,
el cual es un equipo que separa y detecta las particulas de acuerdo con la masa y la carga.
Aston comprobd dos marcas correspondiente a elementos con masas de 20 y 22, ambas con
diez protones, sin embargo, una tenia diez neutrones y la otra doce. Con este experimento, Aston
determin6 que eran una mezcla del mismo elemento con diferente nUmero de masa, es decir,
diferente numero de neutrones. Esto ocurre para muchos elementos de la tabla periddica, por
lo que en 1913 Margaret Todd (1859-1918) los definié como is6topos, sugiriendo el término al
quimico britéanico Frederick Soddy (1877-1956), quien lo populariz6. La palabra is6topo proviene de
los vocablos griego isos (igual) y topos (lugar), lo que significa en el mismo lugar.

Los isdtopos, son atomos del mismo elemento que tienen diferente cantidad de neutrones y,
por lo tanto, distinto niumero masico.

De los 118 elementos incluidos en la tabla periddica, 90 de ellos son los que constituyen todo lo
que existe en el universo, es decir, se consideran naturales, el resto son sintéticos. Se han detectado
cerca de 300 isétopos naturales y cerca de 2,000 sintéticos, los cuales son inestables. Los sintéticos
se preparan en un laboratorio por bombardeo de sus nicleos con particulas radiactivas, generando
nuevos isétopos o elementos.

Un concepto importante es la abundancia natural o relativa de los istétopos.

La abundancia natural o abundancia relativa de un isétopo es la cantidad de cada forma
isotdpica de un elemento quimico, presente en la naturaleza, expresada en porcentaje (%).

La abundancia natural de cada is6topo se puede determinar mediante la espectrometria de
masas. Como lo mencionamos previamente, esta técnica experimental fue desarrollada por Francis
William Aston, en la década de 1920. Consiste en bombardear mediante un haz de electrones de
alta energia a las moléculas o &tomos a analizar hasta vaporizarlos e ionizarlos, posteriormente
son desviados y detectados en relacion a la masa (m) y carga (Z) del ion (m/Z).
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Ejercicios de la Seccién

Ejercicio 4.29. ;Cuales son las tres particulas fundamentales que constituyen al atomo?
Ejercicio 4.30. ¢Qué particulas subatomicas tienen carga eléctrica?

Ejercicio 4.31. ¢Cuales particulas subatémicas constituyen el nucleo del &tomo?
Ejercicio 4.32. ;Cual de las tres particulas subatémicas es la de menor masa?

Ejercicio 4.33. Un atomo de oro tiene un radio de 145 picometros (pm) (1pm =1 x 107°
m). Si pudieras hacer una cadena de atomos como si fueran perlas en un hilo, ¢cuantos atomos
necesitarias para hacer una cadena de 40 cm de longitud?

Ejercicio 4.34. Ordena las siguientes especies '12Sn, 19Ar, '22Te, 33Cu, '25Cd, 38Co y 33K, en
orden creciente de:

a) Numero de electrones. b) Numero de neutrones. ¢) Numero de masa.

Ejercicio 4.35. La energia de los rayos gama mata las bacterias que podrian contaminar los
alimentos. Una técnica para esterilizar alimentos consiste en exponerlos a una fuente de rayos
gama provenientes de is6topos radiactivos, como el ®°Co. Determina el nimero de particulas
subatémicas presentes en un atomo de #°Co

Ejercicio 4.36. El yodo (1) tiene varios is6topos radiactivos. EI 23| es un isétopo radiactivo
usado para obtener imagenes de la glandula tiroides. El '23| se administra a pacientes en forma de
capsulas de una sal de yodo (yoduro de sodio) que contiene iones 123~ Determina el nimero de
particulas subatémicas presentes en un ion de 23|,

Ejercicio 4.37. El bromo tiene dos is6topos estables, el "°Br y el 8'Br, sus masas atémicas
son de 78.9183 y 80.9163 uma, mientras que sus abundancias isotopicas son de 50.54% y 49.46 %
respectivamente. Determina la masa atémica promedio del atomo de bromo.

Ejercicio 4.38. El cloro tiene dos is6topos estables, sus masas atomicas son 34.968 uma y
36.956 uma para el ®Cly del 3’Cl, respectivamente. Calcula la abundancia isotépica para ambos
si se sabe que la masa atémica ponderada es de 35.4544 uma.

Ejercicio 4.39. El nitrégeno tienen dos is6topos estables, el '*N 'y '°N, sus masas atémicas
son 14.0031 uma y 15.0001 uma, respectivamente. El N tiene una masa atémica promedio de
14.006. Determina la abundancia relativa de ambos is6topos.

Ejercicio 4.40. ;A qué elemento corresponde un is6topo con nimero de masa igual a 44 que
ademas tiene cuatro neutrones mas que protones y cuya abundancia es de 99.6 %?
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Ejercicio 4.41. Eltalio (TI) tiene dos isétopos estables, 2°3Tl y 29°T|, cuyas masas son 204.382
uma y 204.385 uma, respectivamente. Se sabe que el peso atomico del Tl es 204.383 uma. ¢, Cual
isétopo es el mas abundante de los dos?

El concepto de mol: masa atdbmica, masa molar y numero de Avogadro

En el mundo macroscépico, para medir una cantidad de materia usamos un instrumento (una
balanza o bascula) que tiene como unidad de medida al kilogramo (kg) o algun mdltiplo o submultiplo
de este (g, mg, etc.).

Sin embargo, la masa de atomos y moléculas, en el mundo nanométrico, no se puede medir de
la misma manera que en el mundo macroscépico.

Una particula de polvo contiene alrededor de 1x10'¢ 4tomos, es decir, los 4&tomos son increible-
mente diminutos, por lo que, no es posible pesarlos individualmente. Sin embargo, existen métodos
experimentales que han permitido determinar la masa de un 4&tomo en relacién a la de otro. Esto se
realizé asignando un valor a la masa de un isétopo de un elemento especifico para emplearlo de
referencia.

La masa atomica o peso atomico (aunque estrictamente no son lo mismo) es la masa de un
atomo referidos en unidades de masa atémica o uma, la cual usaremos frecuentemente.

’

Una unidad de masa atomica (uma) o Dalton (Da) se define como la doceava parte de la
masa de un atomo neutro y no enlazado de carbono-12, (C'2). La uma equivale a 1.6605402
x 10~?7 kg y es una unidad unificada por acuerdo internacional.

El acuerdo consideré al isétopo de carbono-12 porque es el isétopo mas abundante en la
corteza terrestre, ademas de tener seis protones y seis neutrones. Este es el isétopo con el que
se define el concepto de mol. Al considerar la masa del carbono-12 equivalente a 12 uma, se
emplea como referencia para determinar la masa atémica de cualquier elemento. Si tuviéramos
una balanza para pesar atomos, la unidad de medida seria la uma.

Se comprob6 experimentalmente que un atomo de hidrégeno corresponde sélo un 8.400% en
relacién con la masa del isétopo de carbono-12. Por lo tanto, si la masa de referencia son 12 uma,
la masa del hidrogeno es de 1.008 uma (el 8.4 % de 12). Mediante un analisis similar se comprueba
que la masa atomica del isétopo de oxigeno-16 es de 16 uma.

Masa atomica promedio

Como ya se describié, la masa atdmica para el carbono-12 son 12 uma, sin embargo, en la
tabla periddica su valor es de 12.01 uma. Esta diferencia se debe a que el atomo de carbono, al
igual que muchos de los elementos naturales en la tabla periddica, tiene mas de un isétopo; el
carbono tiene al carbono-12 y al carbono-13.

Al considerar la abundancia isotépica, es decir, la proporcién con la que se encuentran en la
corteza terrestre, se puede determinar la masa atdmica promedio del cualquier elemento. La
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manera adecuada es obteniendo la media ponderada de las masas isotépicas y su respectiva
abundancia.

A]'(%1)+A2'(%2)+A3'(%3)+...

4.
100 % (4-9)

Masa atomica (elemento) =

donde Ay, A, A3, ..., son las masas de los is6topos del elemento y (%), (%)a2, (%)3, ..., son los
porcentajes de abundancia de cada is6topo de dicho elemento.

Por ejemplo, si tomamos al &tomo de carbono, la abundancia natural de los is6topos de carbono-
12 y carbono-13 son de 98.90% y 1.10%, respectivamente. La masa atomica del is6étopo de
carbono-13 es de 13.00335 uma. Por lo tanto, la masa atémica ponderada para el carbono se
determina de la siguiente manera:

(12.0000) - (98.90%) + (13.00335) - (1.10 %)

=12.01
100% 01 uma

Masa atomica (Carbono) =

Como resultado del célculo anterior, se debe tener claro que cuando decimos que la masa
atomica del carbono es de 12.01 uma, se trata del promedio ponderado. Por lo tanto, son las
masas atoémicas promedio las que se registran en la tabla periddica. Dichos valores se obtienen
considerando la masa atémica exacta de cada uno de los is6topos del elemento y su respectiva
abundancia isotépica® en la corteza terrestre.

Recordemos que la equivalencia en kilogramos de una unidad de masa atémica (uma) es:

luma = 1.6605402(10) x 10~2"kg (4.6)

En la tabla periddica se reporta el valor de la masa atémica, generalmente abajo del simbolo
del elemento, de la siguiente manera:

6 ——— NuUmero atdmico

C

12.01 <— Masa atémica

Es necesario precisar y no olvidar que la masa atémica de los elementos quimicos se describe
sin unidades en la tabla peridédica, como se ilustra en la Figura 4.2.
El valor de la masa atomica lo podemos leer o0 emplear de dos maneras (dos mundos):
» En el mundo atémico: el valor representa la masa de 1 atomo, en uma.
m En el mundo macroscopico: el valor representa la masa de un mol de 4tomos, en gramos.
(revisaremos el concepto de mol en la siguiente seccion).

2| as masas atémicas relativas de los elementos se revisan cada dos afios por la Comisién de Pesos Atémicos y
Abundancias Isotépicas de la Unién Internacional de Quimica Pura y Aplicada (IUPAC).
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N. atémico 89 90 91 92 93 9 95 96 97 98 99 100 101 102 103
Simbolo | negro: natural Ac Th Pa U Np Pu Am Cm Bk Cf Es Fm Md No Lr
Nombre gris: sintético Actinio Torio Protactinio Uranio Neptunium Plutonium ‘Americiur m Curium Berkelium Californium Einsteiniur m Fermium Mendelevium Nobelium Lawrencium
Masa atémica 227 232.04:£0.01 231.04:£0.01 238.03+0.01 237 244 243 247 247 251 252 257 258 259 262

Figura 4.2: Tabla periddica de los elementos basada en la versién de la IUPAC del afo 2022.

Dependiendo del mundo al que hagamos referencia, seran las unidades que le asignemos
a la masa atomica de un elemento, obtenida de la tabla periddica. La precision de las masas
atémicas de los elementos quimicos se ha calculado con cinco o hasta seis cifras significativas,
no obstante, resulta poco practico. En consecuencia, para los calculos descritos en el presente
libro, solo usaremos cuatro cifras significativas, ademas de omitir que se trata de la masa atémica
promedio y solo usaremos el término masa atomica de los elementos.

Ejemplo 4.5: Masa atomica promedio

El boro (B) tienen muchas aplicaciones en diversas areas, como en la aeroespacial debido
a su resistencia mecénica, ademas de la fabricacion de vidrio, entre otras. Este elemento
tiene dos is6topos naturales, el boro-10 (§°B) con aplicacion como capturador de neutrones
en reactores nucleares y en radioterapia, y el boro-11 (}!B), con 19.80% y 80.20% de
abundancia isotdpica y masas atomicas de 10.0129 uma y 11.0093 uma, respectivamente.
Determina la masa atémica promedio del boro.

Estrategia:
La masa atémica promedio considera la contribucién de cada is6topo y su abundancia
isotopica. Si se realiza el producto de la masa de un isétopo y su abundancia, expresada en
fraccion (no en porcentaje), conoceremos la contribucion de ese isétopo a la masa atémica
promedio.
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Solucion:

Tenemos dos opciones: la primera es aplicar la férmula de la ecuacion (4.5) y obtener la masa
atémica promedio de manera directa. La otra opcidn es convertir en fraccion las abundancias
isotépicas que se proporcionan en porcentaje (19.80% a 19.80/100 = 0.1980 y 80.20% a
80.20/100 = 0.8020), obteniendo la contribucién de cada is6topo, para finalmente sumar
dichas contribuciones y obtener la masa atomica promedio.

(10.0129 uma)(0.1980) + (11.0093 uma)(0.8020) = 10.8129 uma

Por lo tanto, la masa atémica del boro es 10.8129 uma [ |

Verificacién:
El resultado del calculo se debe encontrar entre las masas isotopicas de boro-10 y boro-11,
en consecuencia, el resultado es adecuado.

El concepto de mol

En la vida cotidiana solemos referirnos a cierta cantidad de materia, usando alguna unidad de
medida como el kilogramo, el gramo, etc. Es muy comun hablar de 1 kilo de tortilla, 500 g de azlcar,
1 onza de oro, etc., y para nosotros es facil identificar esas cantidades. Aunque no es intuitivo,
sabemos que un 1 kg de tortillas pesa lo mismo que 1 kg de oro, y por lo tanto representan la
misma cantidad de materia. También es comun referirnos a ciertas cantidades de sustancias de
laboratorio como 10 g de cloruro de sodio (NaCl), 5 mg de hidroxido de sodio (NaOH), etc.

Sin embargo, también es comun referirnos a una cierta cantidad de sustancia usando otras
unidades de medida como el par (un par de zapatos), la docena (una docena de rosas), el millar
(un millar de hojas), etc.

Estas unidades de medida se caracterizan porque para usarlas debemos definir cual es la
unidad basica de conteo: un zapato, una rosa, una hoja, etc.

De esta manera, podemos establecer una relacién de igualdad entre un par de zapatos y un
par de otra sustancia, por ejemplo, un par de guantes, porque ambas cantidades tienen el mismo
nuamero de unidades basicas, en este caso 2, pero cada una de ellas tiene una cantidad de masa
diferente a la otra.

Las uma son una medida relativa de las masas de los atomos de un elemento quimico, sin
embargo, al ser masas muy pequefnas no se cuenta con un equipo calibrado en uma para medirlas.

Experimentalmente, aun cuando se manipulen muestras extremadamente pequefas, estas
contendran una cantidad de atomos o moléculas extremadamente grande. Si consideramos un
volumen de 5 mL de agua, esta muestra contiene aproximadamente 2 x 102* moléculas de agua.
Es un numero dificil de imaginar, por lo que los quimicos crearon una nueva unidad de medida para
describir estos niumeros tan grandes de atomos, moléculas, iones o de cualquier otra especie.

La nueva unidad de medida que idearon los quimicos fue el mol. Significa que podemos medir
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los atdmos y moléculas en moles para expresar la cantidad de sustancia. El mol se estableci6 en
1960, y se ratificé por la Conferencia General de Pesas y Medidas en 1971 como:

El mol o la mol: es la cantidad de una sustancia que contiene tantas especies elementales
(atomos, moléculas u otras particulas) como atomos hay en exactamente 12 g del isétopo de
carbono-12.

Aun cuando los cientificos determinaron experimentalmente que este valor era 6.0221339 x
1023, para fines practicos usamos el valor de 6.022 x 10%3. A este valor se le conoce como niumero
de Avogadro, se representa como N4, en honor a Amadeo Avogadro (1776-1856). Este numero es
una constante y no depende de la masa (kg), o de la sustancia (carbono-12) sino de la entidad o
unidad basica que usemos para hacer el conteo.

El mol es muy importante en quimica, por eso hay que entender bien el concepto. De acuerdo
con la definicion, si reunimos exactamente 12 g de carbono puro (sélo el is6topo de carbono
12), como se ilustra en la Figura 4.3, tendremos exactamente 1 mol de carbono. Si pudiéramos
contar atomo por atomo (unidades bésicas) en esta cantidad de carbono, encontrariamos que hay
exactamente 6.022x 10?3 atomos de carbono.

1 mol.de carbono

Figura 4.3: llustracién de 12 g de carbono puro.

Ahora, si tenemos otras sustancias diferentes y medimos la misma cantidad de unidades
basicas (6.022 x 10%3), tendremos 1 mol de cada una de ellas, como se muestra en la Figura 4.4.

1 mol de azufre

A)) g 2
1 mol.de carbono \#

1 mol de

Q. N mercurio R
s y £ 1
@ % b

1 mol de cobre

1 mot-defierro

Figura 4.4: llustracién de 1 mol de diferentes sustancias.

El valor de la constante de Avogadro es realmente tan grande, que es muy dificil de imaginar.
Por ejemplo, si colocaramos un mol de monedas de un peso (diametro de 0.021 m), en una linea
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recta que rodeara la Tierra por su parte mas ancha (ecuador), se darian 316 billones (3.16 x 10'%4)
de vueltas a nuestro planeta.

Como el numero de Avogadro es muy grande, no tiene sentido usarlo para referirnos a objetos
macroscépicos, como una moneda, pero representa una unidad de medida muy util en el mundo de
los atomos, moléculas u otro tipo de materia en la escala nanométrica. Por esta razdén, podemos
plantear la siguiente igualdad:

6.022 x 10* unidades basicas = 1 mol de unidades basicas (4.7)

Cuando decimos unidades basicas nos referimos a atomos, moléculas, proteinas o todo aquello
que existe en el mundo nanométrico y que se puede contar.

El numero de Avogadro se ha medido experimentalmente desde 1865. En la figura 4.5 mos-
tramos un articulo que hace una revision histérica sobre la medicion de este nimero. La técnica
moderna para medir este numero es por el método de densidad de cristal por rayos X (XRCD, por
sus siglas en inglés).

Table 1. Values of N4 and their uncertainties as determined from 1865. Data 1-17 are derived
mainly from atomic or molecular movement in gases or fluids, data 18-24 mainly from x-ray
wavelengths, and data 25-35 from the XRCD approach, together with least-squares adjustments
of fundamental constants.

N}
Year  First author Method 103 mol™"  up
1 1865 J Loschmidt Mean free path 72 1x 10°
2 1873 JDvander Waals  Kin. gas theory 11 5x 107!
3 1890 W R Rontgen Atom. films on water 7 1 x10°
INSTITUTE OF PHYSICS PUBLISHING Revorrs o Procrass nPivses. 4 1890 J W S Rayleigh Atom. films on water  6.08 1x 1072
Rep. Prog. Phys. 64 (2001) 1945-2008 PII: S0034-4885(01)12689-8 5 1901 MPlanck Rik 6.16 1x10-2
6 1903 H A Wilson Oil drop method 9.3 1x 100
7 1904 JJ Thomson 0il drop method 8.7 1x10°
8 1908 A Einstein Diffusion theory 6 1x 100
9 1908  JPerrin Brownian movement 6.7 3x 107!
History and progress in the accurate determination of 10 1909 ERutherford a-particle theory 6.16 6107
12 1914 T Fletcher Brownian movement 6.0 2x 107!
the Avogadro constant 13 1914  INordlund Diffusion in fluids 591 1x 1072
14 1915 A Westgreen Diffusion in fluids 6.06 2x 107!
Peter Becker 15 1917 R A Millikan Oil drop method 6.064 6x 1073
16 1923 T W Shaxby Diffusion in fluids 59 —
Physikalisch-Technische Bundesanstal hweig, Germany 17 1924 PL duNouy Thin films 6.004 8 x 1073
Received 24 September 2001 18 1929 RT Birge X-ray difﬁjaclion 6.064 4 6 x lO’i
Published 15 November 2001 19 1931 J A Bearden X-ray gratings/plane 6.019 3x 10~
Online at stacks.iop.org/RoPP/64/1945 20 1941 RTBirge Calcite, NaCl, KCl, . .. 6.02283 1x107*
21 1945 RT Birge Diamond, LiF 6.02338 2x10™*
22 1948 JW M DuMond X-gratings/concave 6.0232 1x 107
23 1949 ME Straumanis Calcite crystals 6.02403 3x 107
24 1951 JW M DuMond 6.02544 1x 107
25 1965 J A Bearden XRCD, Si 6.022088 2% 1073
26 1965 ER Cohen LS. adjustment 6.02252 9x 1073
27 1973 ER Cohen LS. adjustment 6.022045 3x107°
28 1974 R D Deslattes XRCD, Si 6.0220943 1x10°°
29 1987 RD Deslattes XRCD 6.022134 1x107¢
30 1987 ER Cohen LS. adjustment 6.0221367 6x 1077
31 1992 P Seyfried XRCD 60221363 1x10°°
32 1994 GBasile XRCD 6.0221379 4 x 1077
33 1995 P DeBievre XRCD 60221365 6x 1077
34 1999 K Fujii XRCD 6.0221550 3 x 1077
35 2001 P DeBigvre XRCD 6.0221339 4 x 1077

Figura 4.5: Articulo que describe la historia del nimero de Avogadro y los métodos experimentales
para determinar su valor (ver referencia 12).
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Hemos definido que 1 mol de atomos de carbono-12 tiene exactamente 12 g de masa, y por lo
tanto, también contiene 6.022 x 10?* atomos de carbono-12. Es decir, es su masa molar.

r

La masa molar se define como la cantidad de masa (en gramos o kilogramos) de 1 mol de
unidades basicas (como atomos, moléculas o iones) de una sustancia.

De todo lo descrito anteriormente podemos concluir que la masa molar del carbono-12, expresa-
da en gramos, es exactamente igual a su masa atémica. De la misma manera para otros elementos,
por ejemplo el cobre (Cu), su masa atémica es 63.5 uma y su masa molar son 63.5 g, como se
muestra en la Figura 4.6. Esto significa que con la ayuda de una tabla periédica, conocemos la
masa atémica de cualquier elemento y por consecuencia conocemos también su masa molar.

6.022 x 1023 atomos

/ \ ~ atomo de Cu

63.5 uma

atomode C
12 uma

Tmolde™C=12¢g Tmolde Cu=635g
exactamente

Figura 4.6: Representacion esquematica del concepto de masa molar.

Por lo tanto si tenemos una porcién de masa dada de un elemento, los conceptos de masa
molar y nimero de Avogadro nos permiten realizar conversiones entre la masa (m), los moles (n) y
el numero de atomos (N) de dicho elemento.

Masa del m/M Numero de moles Na Nidmero de dtomos

elemento (m) oy del elemento (n) del elemento (N)

N/N,

donde . es la masa molar (g/mol) del elemento y N4 es el numero de Avogadro.

Ahora es posible calcular la masa, en gramos, de un solo 4tomo de carbono-12 (>C), porque
conocemos la relacion entre la masa molar y el numero de Avogadro. Sabemos que 1 mol de
atomos de >2C = 12 g de '?C = 6.022 x 102* atomos de '>C, por lo tanto, la masa de un solo a&tomo
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de '2C esta dada por:

1 atomo de '*C) (12 gramos de *C
( ) ( )

T S =1.992646 x 10~*°g
6.022 x 10~ atomos de °C

masa de un atomo de '*C =

Con el resultado anterior, determinamos la relacién entre las unidades de masa atémica y los
gramos. Al ser la masa de un atomo de carbono-12 exactamente igual a 12 uma, 1 gramo de
carbono-12 equivale a:

12 uma 1 atomo de '’C

= = 6.022143 x 10”uma
971 atomo de 2C . 1.992646 x 10-23g x

1

Y una uma equivale a:

1.992646 x 1072g 1 atomo de '*C

luma X
1 4tomo de '’C 12 uma

=1.660539 x 10" **g

Comunmente estos valores se usan con 4 cifras significativas:

1g=6.022x 102 uma luma=1.661x102*¢g

Ejemplo 4.6: Calculo de moles a partir de una masa dada

El helio (He) es un gas noble que tiene multiples aplicaciones en procesos industriales,
ademas de que los cientificos lo emplean como gas inerte o cuando se requieren bajas
temperaturas; también se usa en actividades recreativas en los tanques para buceo profundo
y para inflar globos. Determina el nimero de moles de &tomos de He que estan presentes
en 6.46 g de He.

Estrategia:

Se nos proporciona la masa de helio (6.46 g) y necesitamos determinar el nimero de moles
de helio. Debemos encontrar el factor de conversion adecuado para obtener los moles y
conocer la respuesta (los gramos se deben simplificar o cancelar).

Solucién:
De la tabla periédica se conoce que la masa molar del He es de 4.003 g y considerando a la
masa molar como el factor de conversion para obtener moles tenemos:

1 mol de He = 4.003 g de He

Para cancelar los gramos y obtener como resultado los moles de He, hacemos la siguiente
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operacion:
1 mol de He
. ——————— ) =1.61moldeH
646gdeHe(4.OOSgdeHe) 61 mol de He
Determinando que hay 1.61 moles de atomos de He en 6.46 g de He. [
Verificacion:
La masa proporcionada en el problema fue de 6.46 g, es superior a la masa molar del He de
4.003 g, por lo tanto, se tiene mas de 1 mol de He.

Ejemplo 4.7: Calculo de gramos a partir moles

El zinc (Zn) es un metal con aplicaciones importantes, como revestimiento para evitar la
corrosion en el acero, en aleacién con cobre para fabricar latdn, ademas de la industria
farmacéutica como complemento alimenticio. Determina la masa de zinc presentes en 0.356
moles de este elemento.

Estrategia:
Debemos seleccionar el factor de conversion adecuado para convertir los moles en gramos,
con el fin de que los moles se cancelen y el resultado se exprese en gramos de zinc.

Solucién:

A partir de la tabla periddica, tenemos la masa molar del Zn que es 65.39 g y con el factor
de conversién que relaciona el nimero de moles con la masa molar, podemos determinar la
masa de Zn de la siguiente manera:

1 mol de Zn = 65.39 g de Zn

Para cancelar los moles y obtener como resultado los gramos de Zn, tenemos:

65.39gde Zn\
Por lo tanto, en 0.356 moles de Zn hay 23.28 g de este elemento. |
Verificacion:

Debido a que los moles proporcionados(0.356 moles) representan una cantidad menor que
1 mol de Zn, la masa esperada debe ser menor a 65.39 g.

Ejemplo 4.8: Calculo de numero de atomos

Si tenemos 0.551 g de potasio (K), determina la cantidad de atomos de K en esa cantidad
de materia.
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Estrategia:

Primero debemos saber cuantos moles representan los gramos de K dados. Para esto
necesitamos la masa molar del potasio. Con el numero de moles y usando el nimero de
Avogadro (N4) podemos calcular la cantidad de atomos de K presentes en la masa de K dada.

Solucioén:

De la tabla periddica se conoce que la masa molar del K es 39.10 g. Debemos emplear el
factor de conversion que relaciona la masa molar con el nimero de atomos; este lo podemos
expresar como:

1 molde K=39.10gde K
Ademas, sabemos que:
1 mol de K = 6.022 x 102 atomos de K

Para cancelar los gramos y los moles usamos los dos factores unitarios anteriores para
obtener el numero de 4tomos de K, de la siguiente manera:

1mol de K \ /6.022 x 10* atomos de K o1
0.551¢g deK<39.1Ogde K) < Tmol de K ) = 8.49 x 10" atomos de K
Por lo tanto, en 0.551 g de K hay 8.49 x 10%! atomos de este elemento. [ |
Verificacion:

Si comparamos la masa de potasio proporcionada (0.551 g) con la masa molar (39.10 g),
observamos que es mucho menor, por lo tanto, el nUumero de atomos presentes en esa
cantidad de masa debe ser menor al valor del nimero de Avogadro, por lo que el resultado
es consistente.

Masa molecular

Hasta este momento, hemos visto que los atomos pueden unirse para formar compuesto idnicos,
compuestos covalentes o compuestos metalicos. En la quimica, para representar una sustancia
constituida por alguno de los compuestos antes mencionados, usamos la formula quimica, la
cual tiene un significado cuantitativo, ya que los subindices representan las proporciones precisas.
Por ejemplo, el agua, cuya formula es H>O, nos indica que una molécula de agua contiene
exactamente dos atomos de hidrégeno y un atomo de oxigeno. Aun cuando podemos representar
de diferentes formas una molécula, la formula quimica es la representacién méas sencilla para
indicar la composicion de una molécula, como se muestra en la Figura 4.7.

Como se describio en el capitulo 3, los compuestos iénicos y los metales se encuentran como
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Figura 4.7: Diferentes representaciones de una molécula de agua.

arreglos o redes cristalinas tridimensionales, por lo que no es adecuado hablar de moléculas de
estos compuestos. En estos casos, la formula quimica representa la cantidad minima de atomos
que forman la red cristalina, como se muestra en la Figura 4.8. Algunos libros de texto la llaman
unidad férmula. Por ejemplo, la unidad férmula de cloruro de sodio es NaCl, lo que significa que la
unidad minima (celda unitaria) de este compuesto consta de un ion Na* y union CI™. En el caso de
los compuestos metalicos, como el oro (Au), su unidad férmula es simplemente el simbolo quimico
del elemento.

NaCl

Figura 4.8: Representacion de la unidad formula de un compuesto iénico como el NaCl (panel
izquierdo) y de un compuesto metalico como el oro (panel deracho).

Si conocemos la férmula quimica de una molécula podemos calcular su masa empleando las
masas atémicas de los elementos que la constituyen.

7

La masa molecular o peso molecular (es mas comun este ultimo término) se define como
la suma de las masas atomicas (en uma) de los elementos que constituyen una molécula.

Por ejempilo, el calculo de la masa molecular del agua (H2O) se hace de la siguiente manera:
2 x (masa atémica del H) + masa atémica del O
o0 bien

2 x (1.008 uma) + 16.00 uma = 18.02 uma
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Esto significa que una molécula de H>O pesa 18.02 uma.

Para calcular la masa molecular de un compuesto, se requiere multiplicar la masa atémica de
cada elemento por el numero de atomos presentes de dicho elemento en la molécula y sumar
todos los resultados. En el caso de los compuestos idnicos como el NaCl y MgO (que no contienen
unidades moleculares discretas), podemos emplear el término masa formula como el equivalente
a la masa molecular.

Ejemplo 4.9: Masa molecular

Determina las masas moleculares, expresadas en uma, para las siguientes moleculas:
a) diéxido de azufre (SOz), uno de los gases responsables de la lluvia acida; b) cafeina
(CgH10N40O2), un estimulante del sistema nervioso central, presente en el té, el café y refres-
cos de cola y c¢) el nitrato de calcio (Ca(NOs3)2), empleado como absorbente de humedad del
aire y como fertilizante.

Estrategia:
Para resolver este tipo de problemas, necesitamos conocer las formulas moleculares de
cada compuesto. En este problema, tenemos esa informacién.

Solucién:
Para determinar la masa molecular se necesita sumar todas las masas atémicas de la
molécula; para ello, multiplicamos la masa atémica de cada elemento por el nUmero de
atomos presentes en la molécula. De la tabla periédica obtenemos las masas atémicas de
cada elemento.
a) Para el di6xido de azufre (SO2) tenemos dos atomos de O y un atomo de S, por lo
tanto:

Masa molecular de SO, = 32.07 uma + 2 x (16.00 uma) = 64.07 uma

b) Para la cafeina (CgH1oN4O2) tenemos ocho atomos de C, 10 atomos de H, cuatro
atomos de N y dos atomos de O, por lo que su masa molecular es:

Masa molecular de CgH19N4O2 =8 x (12.01 uma) + 10 x (1.008 uma) + 4 x (14.01
uma) + 2 x (16.00 uma) = 194.20 uma

c) Si una férmula quimica tiene paréntesis, el subindice que se encuentra afuera del
paréntesis es un factor que multiplica a todos los 4tomos adentro del paréntesis. Por lo
tanto, para el Ca(NO3)2, tenemos un atomo de Ca, dos atomos de N y 6 atomos de O,
por lo que su masa molecular es:

Masa molecular del Ca(NO3)2 =1 x (40.10 uma) + 2 x (14.01 uma) + 6 x (16.00 uma)
=164.12 uma |
Verificacion:
Para verificar los resultados, s6lo hay que revisar las operaciones realizadas.
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Masa molar molecular

Con la masa molecular podemos determinar la masa molar de un compuesto, a la que se le
conoce como masa molar molecular (en gramos) y es numéricamente igual a su masa molecular
(en uma).

Si tomamos como ejemplo al agua, cuya masa molecular es de 18.02 uma, su masa molar es
el mismo valor expresado en gramos, es decir 18.02 g. Al igual que hicimos con el carbono, 18.02
g de agua equivalen a un mol de agua y contiene 6.022 x 10%* moléculas de agua. En la Figura
4.9 se ilustra esta relacion.

Mundo nanométrico Mundo macroscépico

1 molécula de H,O 1 Mol de H,0
Masa molar=18 uma

> 1 \
J Ndmero de Avogadro
6.022x10%

Figura 4.9: Relacién entre la masa molecular y la masa molar molecular de un compuesto.

Ejemplo 4.10: Masa molar molecular

La sacarosa (C12H22011) también conocida como sucrosa, azicar comun o azucar de mesa
se usa comunmente para endulzar bebidas como el café. Determina el nimero de moles de
sacarosa presentes en 250.0 g de este azucar.

Estrategia:

Tenemos la informacion de los gramos de C12H22011 y se pide calcular el nimero de moles
de sacarosa. Tenemos que establecer el factor de conversién apropiado para que los gramos
se cancelen y se obtenga el nUmero de moles solicitado.

Solucion:

La masa molar molecular de C12H22011 es el factor de conversion requerido para pasar de
gramos a moles. Primero calculamos la masa molecular de C12H22011:

Masa molecular de C12H22011 = 12 x (12.00 uma) + 22 x (1.008 uma) + 11 x (16.00 uma)
= 342.18 uma.

Esto significa que:

1 molécula de C12H2,041 = 342.18 uma
1 mol de moléculas de C12H22011 = 342.18 g
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Con la informacién anterior, la masa molar molecular de la C12H22011 es de 342.18 g/mol.
Usando este factor de conversion:

1 mol de C1,H»,01;
342.18¢g de C1,H» 01,

Por lo tanto, en 250.0 g de C12H2204¢ hay 0.73 moles de C12H22011. [ |

250.0 g de C;»H» O, < > =0.73mol de C;,H» O,

Verificacion:

Podemos ver que 250.0 gramos es una masa menor a la masa molar molecular de la
sacarosa (342.18 g), por lo que el resultado debe ser menor a un mol de sustancia; como
obtuvimos 0.73 moles de C12H22011, el resultado es consistente.

Ejemplo 4.11: Numero de atomos en una muestra

La urea, cuya férmula molecular es (NH2)>CO, se emplea como fertilizante, en la elaboracién
de productos quimicos e incluso en la industria cosmética. La masa molar molecular de la
urea es 60.06 g. Determina el nimero de atomos de hidrégeno que se encuentran en 25.6 g
de urea.

Estrategia:

Debemos determinar la cantidad de atomos de hidrégeno contenidos en una muestra de
urea. Sin embargo, no podemos convertir directamente los gramos en atomos de hidrégeno.
Por lo que la sugerencia es emplear tres factores de conversién: en primera instancia
convertir gramos de urea en moles de urea, posteriormente con los moles de urea obtener
los moles de hidrégeno y finalmente con los moles de hidrégeno obtenemos el numero de
atomos de hidrégeno.

Solucién:

Vamos a resolver este problema en 3 pasos:

Paso 1: Con la masa molar,convertimos los gramos de urea a moles.
Sabemos que 1 mol de (NH2)2.CO = 60.06 g, por lo tanto:

1 mol de urea
60.06 g de urea

25.6 g de urea ( > = 0.4262mol de urea
Paso 2: establecemos la relacién entre los moles de (NH2)2CO y los moles de H.
De la férmula molecular podemos identificar que:

1 molécula de (NH»)>CO tiene 4 atomos de H
1 mol de moléculas de (NH»)>CO tiene 4 moles de atomos de H
La relacion en moles es de 1:4
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Entonces:
4mol de H

0.4262 moldeurea| —————
1 mol de urea

) = 1.7048 mol de H

Paso 3: finalmente, a partir de los moles de hidrégeno y el nimero de Avogadro, calculamos
el nimero de atomos de H.
Sabemos que:

1 mol de &tomos de H contiene 6.022 x 1023 4tomos de H

entonces: - ’
17048 mol de H 6.022 x 10°~°atomos de _
1molde H
= 1.027 x 10**atomos de H
Por lo tanto, en 25.6 g de urea hay 1.027 x 10%* 4&tomos de hidrogeno. [ |

El mismo resultado se obtiene en un solo paso, si se usa la siguiente estrategia:

gramos de urea — moles de urea — moles de H — atomos de H

1 mol de urea 4mol de H 6.022 x 10®3atomos de H
25.6 g urea

60.06 g de urea 1 mol de urea 1 molde H
= 1.027 x 10**4tomos de H
Verificacion:
Como el niumero de moles de H es mayor que 1, entonces el numero de atomos de H debe
ser mayor a un numero de Avogadro. El resultado es consistente.

Ejercicios de la Seccion

Ejercicio 4.42. Define el concepto de mol.

Ejercicio 4.43. ;Qué enunciado es probablemente cierto con respecto a las masas de dtomos
individuales de cloro: todos tienen, algunos tienen o ninguno tiene una masa de 35.4527 uma?
Explica tu respuesta.

Ejercicio 4.44. Responde de forma breve y clara lo que se pide a continuacion:
a) Proporciona la definicion de unidad de masa atémica.
b) ¢ Por qué fue necesario introducir esta unidad?
c) Define masa atémica promedio, ;cdmo se calcula?
d) ¢ Por qué si se usa al atomo de carbono para definir la unidad de masa atomica, en la tabla
periodica su masa atémica es 12.0117?
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Ejercicio 4.45. Los alétropos son moléculas formadas por un mismo tipo de elemento, poseen
distinta estructura molecular y pueden exhibir diferentes propiedades fisicas y quimicas. El ozono
es un alétropo del oxigeno que se presenta como una molécula triatdmica, mientras que la del
oxigeno es diatdmica. Si se cuenta con una muestra de oxigeno con una masa de 1.5 gramos y
otra muestra de ozono con una masa de 2.0 gramos. Calcula:

a) ¢En qué muestra hay mayor cantidad de atomos?
b) ¢En qué muestra hay mayor cantidad de moléculas?

Ejercicio 4.46. Se sabe que una masa de 5.6460 g de carbono (C) requiere de 7.4911 g de
oxigeno (O) para formar monéxido de carbono (CO) en cantidades estequiométricas. Considera la
masa atémica del carbono de la tabla periédica para calcular la masa atémica del oxigeno.

Ejercicio 4.47. La electrdlisis es un método por el que se pueden obtener algunos elementos,
entre ellos el cloro a partir de una disolucion acuosa de NaCl. El cloro es un gas venenoso de
aspecto amarillo verdoso, de olor fuerte y caracteristico. Usa la tabla perioédica para responder lo
siguiente:

a) Calcula la masa en gramos de un atomo de cloro.
b) Calcula la masa en gramos de una molécula de cloruro de hidrogeno (HCI).
c) A partir de las respuestas de los incisos previos, determina la masa de un atomo de hidrégeno.

Ejercicio 4.48. Para cada uno de los siguientes compuestos, determina su masa molar:
a) Fex03, 6xido de hierro (l11). b) BCls, tricloruro de boro.

c) CgHgOg, acido ascorbico (vitamina C).

Ejercicio 4.49. Un joyero intenta obtener oro verde, una aleacién muy rara de encontrar, que
contiene 75% de oro y 25% de plata. Para lograr lo anterior, el joyero mezcla y funde 0.50 moles
de oro y 0.25 moles de plata. Con esta informacion, responde lo siguiente:

a) ¢Cudl es la masa total de la aleacion?
b) Calcula el niumero de atomos de oro y de plata contenido en esta cantidad de masa.
c) Determina la composicion porcentual de la aleacién y comparala con la del oro verde.

Ejercicio 4.50. Una pulsera fina es fabricada con plata pura, tiene una masa de 20.0 g, y su
costo en la joyeria es de $9,000.00. Determina:
a) Los moles de atomos de Ag presentes en la pulsera.
b) El nimero de &tomos de Ag en la pulsera.
c) El precio de un atomo de Ag.

Ejercicio 4.51. Analiza la férmula del éter metilico (CH3OCHj3). Si se tiene una muestra de
10.0 g de este compuesto, responde lo siguiente:

a) ¢Cuantos moles de CH30CHj3 hay? b) ¢Cuantas moléculas de CH3OCH3 hay?
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c) ¢Cuantos atomos de carbono? d) ¢Cuantos &tomos de hidrogeno?

e) ¢Cuantos atomos de oxigeno?

Ejercicio 4.52. El carbonato de calcio (CaCOs3) es un suplemento alimenticio empleado cuando
la cantidad de calcio (Ca) consumido a través del régimen alimenticio no es suficiente. El Ca
mantiene sanos los huesos, musculos, el sistema nervioso y el corazén. Si el consumo diario
permitido de Ca para un adulto promedio es de 1200 mg. Determina la cantidad de CaCO3; que
debe tomar una persona al dia para poder obtener el calcio permitido.

Ejercicio 4.53. El acido sulfurico (HoSQO4) tiene una densidad de 1.181 g/cm?. Si se requieren
15 gotas de HoSO4 para ocupar un volumen de 1.0 cm?, ;cuéntas moléculas de HoSO4 habra en
una gota de este acido?

Ejercicio 4.54. El ioduro de zinc (Znl») se puede preparar por la reaccién directa de zinc y
yodo en un reflujo de éter o por la reaccién de zinc con yodo en solucion acuosa. La forma anhidra
del Znl, es blanca y absorbe facilmente agua de la atmésfera. Si se desean preparar 250 moles de
Znlo, determina:

a) La masa en gramos de Znl, que hay en esta cantidad de moles.
b) La masa de yodo y zinc que deben pesarse y combinarse para formar este nimero de moles
de Znls.

Ejercicio 4.55. A una temperatura de 239.8 K, el amoniaco (NHs) se encuentra en fase liquida
y tiene una densidad de 0.6818 g/mL. Utiliza las masas atémicas del nitrogeno e hidrégeno de la
tabla periédica para determinar:
a) El numero de moles en 100.0 gramos de amoniaco liquido.
b) El volumen de 5.5 moles de amoniaco liquido.
c) La masa de 0.5 moles de amoniaco liquido.

Ejercicio 4.56. Elhidruro de calcio (CaH>) es un sélido blanco que absorbe la humedad y forma
parte de los hidruros iénicos, tiene aplicaciones como agente desecante y fuente de hidrégeno
molecular. Si se cuenta con una muestra de 7.50 moles de CaHy, calcula:

a) La masa en gramos de hidrogeno (H).
b) ¢Cuantos atomos de calcio (Ca) hay en la muestra?
¢) La masa en kilogramos de la muestra de CaHo.

Ejercicio 4.57. A mediados del afio 2023, el precio del oro de 24 kilates era de 1 050 000.00
pesos mexicanos. Si un inversionista en joyeria adquiere un kilo de oro de 24 kilates. Calcula:
a) El costo, en pesos mexicanos, de un atomo de oro.
b) El costo por unidad de masa atémica de oro.

Ejercicio 4.58. Calcula lo siguiente:
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a) El ndmero de atomos en 10.0 g de mercurio (Hg).

b) La cantidad de masa, en gramos, de 2.0 x 10> atomos de plomo (Pb).

c) Los gramos de azufre (S) que hay en 25.0 moles de este elemento.

d) El nimero de moles de niquel (Ni) que hay en 4.5 x 10?*> 4tomos de este elemento.
e) El numero de atomos que hay en 2.5 moles de fésforo (P).

f) La cantidad de atomos presentes en 2.5 moles de yodo (I).

Ejercicio 4.59. Sitenemos una muestra de 10.0 g de hidruro de cromo (lll), CrHs, determina:
a) El numero de atomos de H en la muestra.
b) El nimero de atomos de Cr en la muestra.
c) ¢ Cuantas moléculas de CrH3 hay en la muestra®?.

Ejercicio 4.60. Utiliza las masas atémicas del plomo (Pb) y del helio (He) para determinar en
donde hay mas masa, si en 3 atomos de plomo o en 5.0 x 10~23 moles de helio?

Ejercicio 4.61. Calcula la masa molar para las siguientes moléculas, usando los pesos atémi-
cos de la tabla periddica:

a) LiNOj b) CS» c) CHxCly
d) CeHgOe e) CeH1oO4 f) KQCO3
g) AIPO, h) NasN ) AlCI

Ejercicio 4.62. Calcula la longitud de un alambre de cobre, en metros, que cuenta con un
diametro de 2.0 mm y contiene 100 moles de cobre. Considera que la densidad del cobre metalico
es de 8.960 g/cm>.

Ejercicio 4.63. Las dimensiones de una hoja tamano carta son de 22.0 cm de ancho y 28.0
cm de alto. ¢ Cuantos atomos de aluminio serian necesarios para cubrir la superficie de la hoja si
se colocaran uno junto al otro? El radio atémico del aluminio es de 143 pm (1 pm =1 x 102 m).

Ejercicio 4.64. La nicotina es un producto natural que se encuentra en la planta del tabaco, su
férmula es C1goH14N2. Si se tiene una muestra de 5.0 g de nicotina, determina lo siguiente:
a) Numero de moles de nicotina.
b) Cantidad de 4tomos de nitrégeno contenidos en la muestra.
¢) La masa de carbono presente en la muestra de nicotina .

Ejercicio 4.65. Eltetrahidrocannabinol, cuya férmula es C21H30O2, es el principal constituyente
psicoactivo del cannabis (marihuana). Una dosis superior a 25 mg puede causar una intoxicacion
severa. Considera una muestra de 25 mg para determinar:

a) El nimero de moles de C21H3¢0o. b) La cantidad de moléculas de Co1H3003.

c) Los atomos de carbono presentes. d) La cantidad de atomos de oxigeno.
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Ejercicio 4.66. La clorofila, es un pigmento que se encuentra en las plantas, algunas bac-
terias y algas. Es una biomolécula esencial para el desarrollo de la fotosintesis, su formula es
Cs5H72MgN4Os, Si de una muestra de una planta se extrae y purifica 0.5 g de clorofila, calcula lo
siguiente:

a) El ndmero de moles en la muestra. b) La cantidad de moléculas de clorofila en la
muestra.

c) Los atomos de nitrégeno en la muestra. d) La masa de magnesio, en gramos.

Ejercicio 4.67. El fosgeno es un importante componente quimico utilizado para obtener plasti-
cos, pesticidas y diferentes tipos de polimeros. A temperatura ambiente es un gas venenoso. Su
férmula es COCI, y fue utilizado ampliamente durante la Primera Guerra Mundial como un agente
asfixiante. Actualmente su produccion anual es de 2 millones de toneladas. Con la informacién
proporcionada determina:

a) El nimero de moles de fosgeno producidos anualmente.
b) La masa de cloro en kilogramos.

Ejercicio 4.68. La galactosa es un azucar simple que se metaboliza en el higado convirtiéndose
en glucosa; esta ultima esta formada por seis atomos de carbono, doce de hidrégeno y seis de
oxigeno, su férmula es CgH1206. Si se cuenta con una muestra de glucosa que contiene 5.6 x
10?2 atomos de oxigeno, determina:

a) El numero de atomos de hidrogeno en la muestra.
b) El numero de moléculas de glucosa en la muestra.

Composicion porcentual

Es importante conocer las masas atémicas y moleculares de las sustancias porque con esta
informacién experimental es posible identificar su composicion.

Para mostrar la composicién de una sustancia, los quimicos establecieron una representacion
grafica llamada formula quimica. Toda férmula quimica proporciona la cantidad de cada uno de
los elementos que constituyen a dicha molécula.

Es comudn que los quimicos determinen la composicion porcentual, esto significa calcular el
porcentaje en masa que cada elemento quimico aporta a la masa total de la molécula.

Un ejemplo que se puede describir es en medicina forense; los analistas pueden determinar
la composicion porcentual de una sustancia blanca y desconocida y la pueden comparar con
composiciones porcentuales de sustancias ya conocidas (también se les conoce como estandares
o referencias) y de esta manera identificar a la sustancia.

~

La composicion porcentual es la cantidad en masa, expresada en porcentaje, de cada
elemento presente en un compuesto.
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De manera matematica, la composicion porcentual de un elemento (%eiemento) €N UN COMpuUESto
se expresa como:

(n) (masamolar del elemento) < 100% (4.8)

Yo elemento =
masamolar molecular del compuesto

donde n es el nUmero de moles del elemento contenidos en 1 mol del compuesto. Por simplicidad
siempre tomamos como referencia 1 mol del compuesto.

Si se conoce la férmula quimica, calcular la composicion porcentual es sencillo y directo. La
composicién porcentual se obtiene al dividir la masa de cada elemento contenida en 1 mol del
compuesto entre la masa molar molecular del compuesto y multiplicando por 100 %.

Por lo anterior, es muy importante identificar cuantos moles de un atomo en particular estan
presentes en 1 mol de compuesto. Podemos proponer un ejemplo, para hacerlo mas practico,
usemos al agua: ¢ cuantos moles de H y O hay en 1 mol de HoO? Para responder a esta pregunta,
conviene hacer el andlisis desde la escala atébmica y molecular hasta la escala macroscopica:

Moléculas de H,O | AtomosdeH | Atomos de O
1 2 1
2 4 2
3 6 3
1000 2000 1000
6.022 x 10?3 2x(6.022x10%) | 6.022 x 10%

En el dltimo renglén de la tabla podemos observar que por cada mol de HoO debe haber 2
moles de atomos de H y 1 mol de atomos de O.

Ejemplo 4.12: Calculo de la composicion porcentual

Determina la composiciéon porcentual en masa de los elementos presentes en el acido
fosférico cuya férmula quimica es H3PO4. Este compuesto tiene muchas aplicaciones como:
fertilizantes, dendtrificos, bebidas gaseosas, entre otras.

Estrategia:

Proponemos que la base de célculo sea un mol de H3POy4. El célculo del porcentaje de cada
elemento lo obtendremos al realizar el cociente de la masa molar del elemento contenida en
un mol y la masa molar del acido multiplicada por 100, como lo indica la ecuacion (4.8).

Solucién:
Primero tenemos que determinar la masa molar molecular del compuesto HzPQOy, por lo que
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necesitamos las masas molares del H, P y O:

Masa molar delH = 1.008 g/mol
Masa molar del P = 30.974 g/mol
Masa molar del O = 15.999 g/mol

Recuerda que en la tabla periddica, estos valores no tienen unidades. Nosotros le asignamos
las unidades dependiendo del mundo en el que nos encontremos. La masa molar molecular
(MM) de H3PO4 es:

MMy,po, = (3mol)(1.008 g/mol) + (1 mol)(30.974 g /mol) + (4mol)(15.999 g /mol) = 97.994 g

Como resultado del célculo, la composicion porcentual para cada elemento en el H3PO4 es:

3% 1.008 ¢
GH — 22228 100% = 3.08 %
° 97004 < 100% 8%
1 %30.974 ¢
p= 28 100% = 31.61 %
% 079045 < 100% ¢
4 15.999 ¢
%0 = 22X 27778 100% = 6531% M
¢ 97.99%g 0% ¢

NOTA: al usar 1 mol del compuesto, las masas molares se pueden expresar en gramos.

Verificacion:
La suma de los porcentajes calculados da 100 %.

Ejemplo 4.13: Calculo de la composicion porcentual

La nicotina (C1oH14N2) es una sustancia que se extrae de las hojas del tabaco y que
también se puede producir sintéticamente; es una sustancia toxica que en pequenas dosis
produce euforia, disminucion del apetito, etc., y que en dosis elevadas puede provocar graves
intoxicaciones. Si la masa molar de la nicotina es 162.24 g/mol, determina la composicion
porcentual en masa de los elementos presentes en este compuesto.

Estrategia:

Consideremos como base de calculo a un mol de nicotina. Al dividir la masa molar de cada
elemento entre la masa molar de la nicotina multiplicada por 100, obtenemos el porcentaje
en masa de cada elemento, de acuerdo con la ecuacion (4.8).

Solucion:
Tenemos la masa molar de la nicotina (162.24 g/mol) pero necesitamos las masas molares
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Masa molardel C= 12.011 g/mol
de los elementos: Masa molardelH = 1.008 g/mol

Masa molar del N = 14.007 g/mol
Como resultado del calculo, la composicion porcentual para cada elemento en C1oH14N2 es:

10x 12.011 g
U“C= eraag X 100% =74.03%
14 % 1.008
%H = =8 100% = 8.70%
0 162245 07 ¢
2 x 14.007 g
X e 100%=1727% W
N =g < 100% %

Verificacion:
La suma de los porcentajes calculados da 100 %.

Ejercicios de la Seccidén

Ejercicio 4.69. La hemoglobina, una hemoproteina de la sangre, es el portador de oxigeno
en los globulos rojos. Un tipo especial de hemoglobina presenta en su estructura cuatro atomos
de hierro (Fe), los cuales representan solo el 0.342% en masa. Determina la masa molar de la
hemoglobina.

Ejercicio 4.70. El acetaldehido o etanal es un liquido incoloro transparente que presenta un
olor afrutado. Se utiliza en la industria quimica, alimenticia, cosmética, entre otras. Tiene la férmula
C2H40. Determina su composicion porcentual.

Ejercicio 4.71. El alcohol cindmico se utiliza principalmente como ingrediente de fragancia
debido a su agradable aroma a jacinto en perfumeria, cosmética y en la elaboracién de jabones.
Tiene la férmula CgH1¢O. Si se tiene una muestra de 10.0 g de alcohol cindmico, determina:

a) La composicién porcentual del CgH1(O.
b) El nimero de moléculas de CgH1¢O en la muestra.
c) El nUmero de moles en la muestra.

Ejercicio 4.72. La azurita es un mineral azul que esta compuesto por carbonato basico de
cobre, su férmula quimica es (CO3)2Cuz(OH)2 0 CuzC20gHa. A partir de la formula determina:
a) La composicién porcentual del cobre en la azurita.
b) La masa de cobre que puede obtenerse a partir de 500.0 g de azurita.

Ejercicio 4.73. Las micas son de los minerales mas abundantes en la corteza terrestre; se
encuentran en rocas igneas y son aluminosilicatos. Un tipo de mica tiene la siguiente férmula
NaAl13SizsH2042. Si se cuenta con 1.00 kg de mica, calcula:

a) La composicién porcentual de los elementos presentes en la mica.
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b) La cantidad de aluminio que contiene 1.00 kg de mica.
c) La cantidad de silicio que contiene 1.00 kg de mica.

Ejercicio 4.74. Algunos de los principales fertilizantes nitrogenados son la urea, el nitrato de
amonio, amoniaco y el sulfato de amonio, cuyas férmulas moleculares son: (NH2)2CO, NH4NO3,
NH3 y (NH4)2SO4 respectivamente. Determina qué fertilizante tiene el mayor porcentaje en masa
de nitrégeno.

Ejercicio 4.75. La fructosa es un azucar que se encuentra en vegetales, frutas y miel; tiene la
siguiente formula CgH120¢. Si se tiene una muestra de 20.0 g de fructosa, determina:
a) La masa en gramos de carbono en la muestra.
b) El nimero de atomos de carbono correspondientes a esa masa de fructosa.
c) El porcentaje de carbono que hay en la fructosa.

Ejercicio 4.76. El andlisis elemental se basa en la combustion completa de una muestra, para
convertir los elementos que la componen en gases simples (normalmente sus éxidos). Una de sus
aplicaciones es la determinacion de la composicion quimica y la formula minima de compuestos
organicos. En la combustion de un hidrocarburo, los gases formados son CO» y H2O, y el oxigeno
se determina por diferencia. Por ejemplo, a partir de 11.5 g de un hidrocarburo se obtienen 22.0
gy 13.5 g de CO, y H>0, respectivamente. Con la informacién proporcionada, determina la
composiciéon porcentual de los elementos que componen la muestra.

Ejercicio 4.77. La quinina, cuya férmula quimica es C2ooH24N202, es un medicamento usado
contra la malaria. Calcula la composicion porcentual en masa de cada uno de los elementos que
constituyen a este compuesto.

Formulas quimicas: formula empirica y féormula molecular

Los quimicos utilizan formulas quimicas para expresar la composicion de las moléculas y los
compuestos iénicos por medio de los simbolos quimicos. Composicion no solamente significa
mostrar los elementos presentes, sino también la proporcién en la cual se combinan los &tomos de
estos elementos para formar una molécula.

En este punto vamos a revisar dos tipos de férmulas: férmulas empiricas y férmulas moleculares.

La formula minima o formula empirica es la representacion mas simple de un compuesto
quimico que indica la proporcion de atomos de cada elemento presente, expresada en los
numeros enteros mas pequenos posibles.

Por ejemplo, la férmula empirica del H>O indica que el agua contiene dos atomos de H por uno
de O. Esta relacion también se aplica en el nivel molar: 1 mol de H>O contiene 2 moles de atomos
de Hy 1 mol de atomos de O.



158 Capitulo 4. FUNDAMENTOS DE ESTEQUIOMETRIA

El concepto de la formula empirica se puede plantear de una forma alternativa: /a relacion
minima del nimero de moles de todos los elementos en un compuesto proporciona los subindices
de la formula empirica del compuesto.

De manera general se puede usar el siguiente método para establecer las formulas empiricas:

A partir de: Se encuentra:

Porcentaje en Se supone Gramos Se utiliza Moles de Se calcula Férmula
masadelos — una —>|| decada }— lamasa — cada > la relacion — embirica
elementos | muestra de 100 g|| elemento molar elemento molar P

( ] 1 )1 ]

Ejemplo 4.14: Calculo de una formula empirica

La vitamina C, también conocida como acido ascérbico, es un sélido cristalino incoloro,
inodoro, soluble en agua, con un sabor 4cido y se usa para tratar el escorbuto. La composicién
porcentual de la vitamina C es 40.92% de C, 4.58% de H'y 54.50% de O en masa. Determina
la férmula minima del acido ascérbico.

Estrategia:

Debido a que en el problema no se establece una cantidad de masa, se recomienda emplear
100.0 g para hacer mas facil la determinacién de la férmula minima, sin embargo, se debe
tener claro que es posible hacer el calculo con cualquier otra cantidad de muestra. Con la
base de calculo de 100.0 g y la estrategia de los tres pasos previamente descrita, podemos
determinar lo que se nos pide.

Solucion:
Paso 1. Empleando 100 g de acido ascorbico tenemos:

40.92gde C, 4.58gdeH, 54.50¢gdeO.

Paso 2. Determinamos el nimero de moles de cada elemento:

1 molde C

(4092 g de C) <12.011 9deC

) =3.407mol de C

1molde H
1.008 gde H

1mol de O
15.999g de O

Paso 3. Dividiendo los valores obtenidos entre el mas pequeno de ellos (normalizar), pode-
mos obtener la relacion mas pequena del numero de moles:

(4.58gdeH) ( ) =4.544 molde H

(5450 gde O) ( ) =3.406 mol de O

C:3407 —1.000 H:$H =133 0:34% =1.000
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Para el H, el valor obtenido no se acerca a un numero entero y no se trata de un error
experimental. Si analizamos el valor obtenido es cercano a 1% = 1.333; en casos como este,
se recomienda multiplicar todos los valores por 3, de esta manera obtenemos nimeros
enteros:

C:H:0=3(1:133:1)=3:4:3

Asi, la formula empirica del &cido ascérbico es: C3H403. [
Verificacion:

Podemos ver que en la férmula quimica obtenida, los subindices son los nUmeros enteros
mas pequenos, por lo tanto, el resultado es correcto.

Ejemplo 4.15: Otro ejemplo para calcular una féormula empirica

El benzoato de metilo es un éster, de olor afrutado empleado en la preparacion de perfumes.
Si se ha determinado que una muestra 5.325 g contiene 3.758 g de carbono, 0.316 g de
hidrégeno y el resto es oxigeno. Calcula la formula minima del benzoato de metilo.

Estrategia:
En este problema no es necesario suponer una muestra de 100 g. Tenemos una cantidad de
muestra dada (5.325 g) y las cantidades, en gramos, de cada elemento.

Solucion:
Paso 1. [dentificamos las masas de cada elemento:

3.758gde C, 0.316 gde H, 1.251gdeO.

Paso 2. Calculamos el numero de moles de cada elemento:

1 molde C

(3758 gde C) (12.0119 de C

) =0.3147mol de C

1 molde H

(0.316 gde H) (—1.008 o

) =0.3135 molde H

1 molde O
15.999 gde O

Paso 3. Dividimos el niumero de moles de cada elemento entre el menor de ellos, para
encontrar la relacion de numeros enteros mas pequena.

(1.251 gde O) < ) =0.0782 mol de O

. 03147 _ . 03135 _ . 0.0782 _
C: 575z =402 H: iy =400 O: 555 =1.00

La relacion para el C es un valor muy cercano a 4. Podemos suponer que la diferencia se
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debe a un error experimental; por lo que la relacién minima es:
C:H:0=4:4:1
Por lo tanto la férmula empirica del compuesto es: C4H40. [ |

Verificacion:
Podemos ver que, en la férmula quimica obtenida, los subindices son los niumeros enteros
mas pequenos, por lo tanto, el resultado es correcto.

\ y

Con la férmula minima o empirica del compuesto es posible determinar la formula molecular si
se conoce la masa molecular o masa molar de dicho compuesto.

7

La formula molecular es la representacion exacta de un compuesto quimico que indica el
numero total de atomos de cada elemento presentes en una molécula.

Los subindices en la férmula molecular de una sustancia siempre son multiplos enteros de los
subindices correspondientes a su formula empirica. Podemos encontrar este multiplo dividiendo la
masa molecular entre la masa de la férmula empirica:

masa molecular

Multiplo entero = - —
masa de la férmula empirica

Por ejemplo, en el ejercicio resuelto de la pagina 158, la formula empirica del acido ascérbico
se determiné como C3H403; esto significa que la masa de la férmula empirica es

3(12.011 uma) + 4(1.008 uma) 4 3(15.999 uma) = 88.062 uma

La masa molecular determinada experimentalmente es de 176 uma.
Asi, podemos calcular el multiplo entero que convierte la formula empirica a la férmula molecular

dividiendo:
176 uma

88.062 uma
Como consecuencia, multiplicamos los subindices en la formula empirica por este multiplo para
obtener la férmula molecular:

=1.998~2

Formula empirica Formula molecular
C3H403 CeHsOp

Puede suceder que la relacion entre la masa molecular (experimental) y la masa de la férmula
empirica sea igual a 1. Cuando eso sucede, decimos que la formula empirica es la férmula
molecular del compuesto.
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Es importante recordar que los compuestos idnicos y los metalicos sélo se pueden representar
con su formula empirica, también llamada formula minima. No existen formulas moleculares para
estos compuestos.

Ejercicios de la Seccidén

Ejercicio 4.78. El cromo forma compuestos de varios colores; el dicromato de sodio es el mas
importante, es un compuesto cristalino de color naranja brillante. Un andlisis de este compuesto
generd la siguiente composicion porcentual: 17.5% de Na, 39.7% de Cry 42.8% de O. Con la
informacion proporcionada, determina la férmula minima o empirica del dicromato de sodio.

Ejercicio 4.79. Una sustancia tiene la siguiente composicion porcentual: 67.91 % de yodo (1),
6.42% de magnesio (Mg) y 25.67 % de oxigeno (O). ¢ Cudl es su férmula empirica?

Ejercicio 4.80. El compuesto responsable del olor caracteristico del ajo contiene la siguiente
composicion porcentual: 44.40% de C; 6.21 % de H; 39.53% de Sy 9.86 % de O. La masa molecular
determinada experimentalmente de este compuesto es 162.28 g/mol. Calcula la férmula minima y
la férmula molecular del compuesto descrito e investiga su nombre en la literatura.

Ejercicio 4.81. El glutamato monosodico, también conocido como glutamato de sodio, es una
sal derivada del acido glutamico (un aminoacido esencial), que se emplea como potenciador del
sabor en la comida. Su consumo excesivo puede ser danino para la salud. Mediante un andlisis
del glutamato de sodio se determind que su composicién porcentual es de 35.53% de carbono,
4.77 % de hidrégeno, 37.85% de oxigeno, 8.25% de nitrogeno y el sodio en un 13.60%. Determina
la férmula molecular del glutamato de sodio si su masa molecular es de 169.11 g/mol.

Ejercicio 4.82. Una muestra de un compuesto constituido sélo de cloro y oxigeno se hace
reaccionar con un exceso de hidrégeno, produciendo 0.3728 g de cloruro de hidrégeno (HCI) y
0.6448 g de agua. Con la informacion proporcionada, determina la féormula minima del compuesto.

Ejercicio 4.83. A continuacién se presenta la composicién porcentual de dos muestras de
compuestos, determina su correspondiente formula minima.

a) C(38.7%) H (9.7%) O (51.6%) b) K (60.1%) C (18.4%) N (21.5%)

Ejercicio 4.84. La progesterona es una hormona sexual femenina producida por los ovarios de
la mujer y por la placenta cuando tiene lugar el embarazo. Tiene una composicién porcentual de
80.21 % de carbono, 9.62 % de hidrégeno y 10.18 % de oxigeno. A partir de esta informacion:

a) Determina la férmula minima de la progesterona.
b) Determina la férmula molecular de la progesterona.
c) Calcula la masa molar de la progesterona.
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Ejercicio 4.85. La glucosa es un carbohidrato simple, un monosacarido, que tiene una com-
posicion porcentual de 40.00% en masa de carbono, 6.71% en masa de hidrégeno y 53.28 %
en masa de oxigeno. La masa molecular de la glucosa, determinada experimentalmente, es de
180.156 g/mol. A partir de esta informacién:

a) Determina la férmula empirica de la glucosa.
b) Determina la formula molecular de la glucosa.

Ejercicio 4.86. La composicion en masa de un diol (alcoholes con dos grupos hidroxilo) es de
38.70% de carbono, 9.70% de hidrégeno y 51.60% de oxigeno. En otro experimento se determind
que su masa molar es aproximadamente de 62.068 g/mol. Determina lo siguiente:

a) La féormula minima del compuesto.
b) La féormula molecular del compuesto.

Ejercicio 4.87. El resorcinol es un sélido blanco soluble en agua; un analisis de esta molécula
indica que su composicién porcentual en masa es de 65.45% de carbono, 5.49% de hidrégeno y
29.06 % de oxigeno, tiene una masa molecular de 110.112 g/mol. Determina la férmula molecular
del resorcinol.

Ejercicio 4.88. La nicotina, un compuesto venenoso que se encuentra en las hojas del tabaco,
tiene 74.0% de C, 8.65% de Hy 17.35% de N. Su masa molar es 162 g/mol.
a) Determina la férmulas empirica de la nicotina.
b) Determina la férmulas molecular de la nicotina.

Ejercicio 4.89. Una muestra de 1.587 g un compuesto constituido de nitrégeno y oxigeno se
analiz6 y se determiné que contiene 0.483 gde Ny 1.104 g de O.
a) Determina la composicion porcentual de cada elemento en el compuesto.
b) Determina la férmula empirica del compuesto.

Ejercicio 4.90. Un compuesto organico se sometié a varios experimentos para determinar
su composicion. En el primero se determind que esta constituido por carbono, hidrégeno y cloro.
En un segundo experimento, 3.0 g del compuesto se sometieron a una reaccion con exceso de
oxigeno y se produjeron 2.6683 g de CO5. En otro experimento, todo el cloro de una muestra de
3.0 g del compuesto produjeron 8.6896 g de cloruro de plata (AgCl). Analiza cuidadosamente toda
la informacion y realiza lo siguiente:

a) Calcula la masa que hay de cada elemento en 3.0 g de muestra del compuesto.
b) Determina la composicion porcentual de cada elemento en el compuesto.
c) Determina la férmula minima del compuesto organico.
d) Determina la férmula molecular, si su masa molecular es de 98.96 g/mol.

Ejercicio 4.91. Una muestra de 0.1888 g de un hidrocarburo se somete a una reaccion de
combustion en la cual se obtuvieron 0.6260 g de CO, y 0.1602 g de H2O. Si la masa molecular del
hidrocarburo es 106 g/mol, determina:
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a) La composicidn porcentual de cada elemento en el hidrocarburo.
b) La férmula empirica.
¢) La férmula molecular.

Ejercicio 4.92. El acido succinico se encuentra en hongos y liquenes. Su formula empirica
es CoH30y, vy se determind experimentalmente que su masa molar es 118.1 g/mol. Determina su
formula molecular.






5.1

5. REACCION QUIMICA

Ecuaciones y reacciones quimicas

Los conceptos tratados en el capitulo previo, junto con los que abordaremos en este capitulo,
forman la base de una rama fundamental de la quimica conocida como estequiometria.

7

La estequiometria es el estudio cuantitativo de las transformaciones de la materia a nivel
molecular, es decir, analiza las proporciones en las que las sustancias reaccionan y se
forman en los procesos quimicos.

Etimologicamente, la palabra estequiometria proviene del griego stoicheion (elemento) y metron
(medida), reflejando su propésito de medir las relaciones entre los elementos en una reaccién. Esta
disciplina se fundamenta en los valores de las masas atdémicas, las férmulas quimicas y el principio
de conservacion de la masa.

En esta seccion, comenzaremos a explorar algunos aspectos esenciales de los cambios
quimicos, centrandonos en la representacién de las reacciones mediante férmulas quimicas y en la
informacién cuantitativa relacionada con las cantidades de sustancias que participan en ellas.

Una vez establecidas las bases tedricas sobre las masas atdmicas y moleculares, exploraremos
como estas magnitudes se ven afectadas durante una reaccién quimica, un proceso en el que se
rompen y se forman enlaces quimicos, dando lugar a nuevas sustancias.

Las ecuaciones quimicas constituyen un lenguaje universal en el ambito de la quimica,
permitiendo a los cientificos comunicarse de manera clara y concisa sobre los procesos quimicos.
Una ecuaciéon quimica emplea simbolos quimicos para describir lo que ocurre durante una
reaccion quimica. Las reacciones quimicas son fenédmenos naturales, y la ecuaciéon quimica es una
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manera grafica y humana de representar esos fenomenos.

Ecuaciones quimicas: Una representacion de las transformaciones quimicas.

Imaginemos la reaccién que ocurre cuando el hidrogeno gaseoso (H2) se combina con el
oxigeno del aire (O2) para formar agua (H2O). Este proceso puede representarse de manera
concisa mediante una ecuacion quimica:

2H, + 0O, — 2H,0 (51)

En esta ecuacién, el signo ‘+' se interpreta como “reacciona con”, mientras que la flecha * ——
se lee como “produce” e indica la transformacién de los reactivos (a la izquierda) en productos (a
la derecha).

Por convencién, las reacciones quimicas se escriben de izquierda a derecha, siguiendo la
direccion de la flecha que indica el sentido en el que ocurren los cambios. Asi, la ecuacién 5.1 se
lee: el hidrégeno molecular reacciona con el oxigeno molecular para producir agua.

Los numeros que preceden a las formulas quimicas se denominan coeficientes estequiomé-
tricos, que en el siguiente ejemplo se escriben en color rojo:

2H2 +02 —>2H20

Estos coeficientes dan informacion esencial sobre las proporciones en las que las sustancias
participan en la reaccion y se pueden interpretar de dos maneras:

= A nivel molecular o nanométrico: Indican la cantidad relativa de moléculas de cada tipo

involucradas en el proceso.

= A nivel macroscopico: Representan el nimero de moles de cada sustancia que reaccionan

o se producen.

La Figura 5.1 permite visualizar cdmo los coeficientes estequiométricos indican las proporciones
en las que las sustancias intervienen en una reaccion quimica a nivel molecular y macroscopico.

Es fundamental destacar que los coeficientes estequiométricos no representan masas en
unidades como gramos, kilogramos, libras, etc. Por lo tanto, la ecuacion 5.1 no significa que 2
gramos de Hy reaccionan con 1 gramo de O- para producir 2 gramos de H>0O. Esta interpretacion
es incorrecta.

Al igual que en las ecuaciones algebraicas, los coeficientes iguales a 1 suelen omitirse por
simplicidad.

Para brindar informacién adicional sobre el estado fisico de las sustancias, se utilizan las
siguientes abreviaturas: g para gaseoso, [ para liquido y s para sdlido; también se usa ac para
disolucion acuosa. Estas abreviaturas se escriben en paréntesis después de cada férmula quimica
del compuesto que participa en la reaccién.

Por ejempilo:

2C0O(g) + O2(g) — 2C0O2(g)
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Mundo nanométrico

( - -
- + @ —9®
0
Dos moléculas de hidrogeno + una molécula de oxigeno —— dos moléculas de agua
2H, + 0, — 2 H,0
Dos moles de moléculas Dos moles de moléculas Dos moles de moléculas
de hidrégeno + de o:i'geno - de agua

M

Mundo macroscépico

Figura 5.1: Representacion de las dos formas para leer una ecuacién quimica.

2HgO(s) — 2Hg(l) + O2(g)
NaCl(s) 722 NaCl(ac)

En la dltima ecuacién quimica, la formula H2O arriba de la flecha indica que el cloruro de sodio
sélido se disuelve en agua para formar una disolucidén acuosa.

Balanceo de ecuaciones quimicas

Una ecuacion quimica no balanceada representa una reaccion quimica de manera cualitativa,
indicando los reactivos y productos involucrados. Sin embargo, para cumplir con la ley de conser-
vacién de la masa, es fundamental ajustar los coeficientes estequiométricos de cada especie
quimica, de modo que el numero total de atomos de cada elemento sea igual en ambos lados de la
ecuacion. Este proceso se conoce como balanceo de ecuaciones quimicas.

Es crucial distinguir entre coeficientes y subindices en una formula quimica. Los coeficientes
indican la cantidad de moléculas o moles de una sustancia y se escriben como nimero enteros al
inicio de la férmula quimica. Modificar un coeficiente no altera la identidad quimica de la especie.
Por ejemplo, 2H>0 representa dos moléculas o dos moles de agua, mientras que 5H>0 se refiere
a cinco moléculas o cinco moles de agua.

Los subindices, por su parte, indican el numero de atomos de un elemento en una molécula.
Alterar un subindice cambia la identidad de la sustancia. Asi, H>O» es la férmula quimica del
peréxido de hidrégeno, que es una sustancia diferente a HoO o agua. Al balancear una ecuacién,
nunca deben modificarse los subindices.

Existen diversos métodos para balancear ecuaciones quimicas, cada uno con sus particula-
ridades. La Tabla 5.1 presenta una comparacion de los métodos mas comunes, destacando sus
ventajas y desventajas.

En este libro vamos a revisar el método del tanteo y el método algebraico.
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Tabla 5.1: Diferentes combinaciones de nimeros cuanticos.

Método Ventajas Desventajas
Sencillo Se complica si el numero de
reactivos y productos aumenta.
TANTEO Practico Requiere mucho razonamiento
y agilidad numérica.
Ecuaciones cortas Puede requerir mucho tiempo.
Exacto Requiere habilidad y conceptos
matematicos.
Practico Puede incluir varias incognitas
ALGEBRAICO . .
en una misma ecuacion.
Util en cualquier tipo Los conceptos quimicos pasan
de ecuacion quimica. | a segundo plano.
Ecuaciones complejas | Procedimiento muy complejo
basado en nimeros de oxidacion.
Ecuaciones largas Requiere conocimientos
REDOX -
matematicos.
Se aplican los Requiere dominio de
conceptos quimicos. conceptos quimicos.

Método del tanteo o por inspeccion

Este método, también conocido como método por inspeccién, lo vamos a explicar en 5 pasos y
para ello usaremos un ejemplo definido en la siguiente oracion:

La reaccion de combustion del gas butano (C4H1p) cuando se quema en pre-
sencia del oxigeno para formar didxido de carbono y agua.

m Paso 1. Escribe la formula quimica correcta para cada uno de los reactivos (lado izquierdo) y
los productos (lado derecho) que participan en la reaccion.

C4H1o(g) + O2(g) — CO2(g) + H20(g)

= Paso 2. Propon los coeficientes estequiométricos adecuados, para hacer que la cantidad de
atomos de cada elemento sea la misma en los dos lados de la ecuacion. No cambies los

subindices.
2C4H1g: Sl es correcto  CgHag: NO es correcto

= Paso 3. Balancea (iguala en nimero) los elementos que aparecen sélo en un reactivo y en
un producto.

Empieza con el C o el H, pero no con el O.

C4H10(g) + O2(g) — CO2(g) + H20(g)



5.1 Ecuaciones y reacciones quimicas 169

4 atomos de C en laizquierda 1 atomo de C en la derecha
10 atomos de H en la izquierda 2 4&tomos de H en la derecha
Multiplicamos por 4 la férmula de COg,
Multiplicamos por 5 la férmula de HoO y tenemos:
C4H1o(g) + O2(g) — 4CO2(9) + 5H20(g)

= Paso 4. Balancea los elementos que aparecen en dos 0 mas reactivos o productos.

C4H10(g) + Og(g) — 4002(9) + 5H20 (g)
2 atomos de O en la izquierda 8 + 5 = 13 atomos de O en la derecha
Multiplicamos por 1§ la formula de O» y tenemos:
C4H1o(g) + 5 O2(g) — 4CO2(g) + 5H20(g)
Buscamos los coeficientes enteros méas pequenos, por lo que debemos multiplicar por 2 toda
la ecuacion:
2 C4H10(g) + 1302(g) — 8CO0O2(g) + 10H20(g)

» Paso 5. Verifica que tienes el mismo numero de 4tomos de cada tipo, en ambos lados de la
ecuacion.

2 C4H10(g) + 1302(g) — 8CO2(g) + 10H20(9)

C:2x4=8 C:8x1=8
H:2x10=20 H: 10 x2 =20
O:13x2=26 0:8x2+10=26

Observa que la ecuacion también se puede balancear usando coeficientes que sean el resultado
de multiplicar por 2, 3, 4, etc. a los coeficientes estequiométricos obtenidos previamente. Por
ejemplo:

4 C4Hio(g) + 26 02(g) — 16CO2(g) + 20H20(9)

Sin embargo, al balancear una ecuacién quimica, es recomendable usar el conjunto de nimeros
enteros mas pequerios posible como coeficientes. En este ejemplo, la ecuacion quimica balanceada
es:

2 C4H10(g) + 1302(g) — 8COx(g) + 10H20(g)

Método algebraico

El método algebraico ofrece una aproximacion sistematica al balanceo de ecuaciones quimicas.
Consiste en asignar incognitas algebraicas a los coeficientes estequiométricos de cada especie
quimica involucrada en la reaccion. A partir de aqui, se plantean ecuaciones matematicas que
expresan la igualdad en el nimero de atomos de cada elemento en ambos lados de la ecuacién.
Resolviendo este sistema de ecuaciones, se obtienen los valores numéricos que balancean la
ecuacion quimica. llustremos este método con un ejemplo:
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En la respiracion celular, la glucosa (CsH120¢g) es oxidada por el oxigeno (O2)
para generar dioxido de carbono (COy), agua (H20) y energia.

m Paso 1. Escribe la formula quimica correcta para cada uno de los reactivos (lado izquierdo) y
los productos (lado derecho) que participan en la reaccién. Sélo para fines practicos, vamos a
obviar el estado de agregacion de cada compuesto. La ecuacién quimica no balanceada es:

CeH1206 + Og — C02 + HZO

= Paso 2. Asignamos letras (a, b, ¢, ...) a cada compuesto en la ecuacién sin balancear,
representando los coeficientes estequiométricos. Asi, nuestra ecuacion queda:

aC6H1205 + b02 — CCOQ + ngO

= Paso 3. A partir de las variables asignadas, planteamos un sistema de ecuaciones matemati-
cas que garantice la conservacion de la masa. En este caso particular, las ecuaciones que
debemos resolver son:
Para el carbono
En esta ecuacion, las unicas especies que contienen carbono son CgH120g y COo.
En el lado de los reactivos, a moléculas de CgH120g tendran 6a atomos de carbono.
En el lado de los productos, ¢ moléculas de CO» tendran ¢ &tomos de carbono.
Por lo tanto, se puede formular la siguiente ecuacién algebraica para el carbono:

6a—=c

Para el hidrégeno
En esta ecuacién, las especies que contienen hidrégeno son CgH1206 y H20.
En el lado de los reactivos, a moléculas de CgH120¢ tendran 12a atomos de hidrégeno.
En el lado de los productos, d moléculas de HoO tendran 2d d&tomos de hidrégeno.

Por lo tanto, se puede formular la siguiente ecuacién algebraica para el hidrégeno:

12a =2d
Simplificando esta ecuacién (al dividir ambos lados por 2), la ecuacion se convierte en:
6a=d

Para el oxigeno

Cada especie en esta ecuacién quimica contiene oxigeno. Por lo tanto, se pueden hacer
las siguientes relaciones para obtener la ecuacién del oxigeno:

Para a moléculas de CgH120¢ existen 6a atomos de oxigeno.

En b moléculas de O, hay 2b atomos de oxigeno.

En ¢ moléculas de CO, hay 2¢ atomos de oxigeno.

En d moléculas de H>O hay d atomos de oxigeno.
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Por lo tanto, se puede formular la siguiente ecuacidn algebraica para el oxigeno:
6a+2b=2c+d

= Paso 4. A continuacion, combinamos las ecuaciones obtenidas para cada elemento en un
sistema de ecuaciones lineal. En nuestro ejemplo, el sistema queda expresado como:

6a =c
6a =d
6a+2b=2c+d

Este sistema, con un nimero de ecuaciones menor que el de incognitas, posee infinitas
soluciones. Sin embargo, en el contexto del balanceo estequiométrico, buscamos la solucién
mas simple con valores enteros positivos. Para ello, asignamos un valor arbitrario a una de
las variables, por ejemplo, a = 1. Sustituyendo este valor en el sistema, obtenemos:

Con los valores de a, ¢ y d, podemos calcular el valor de » como:
6%x14+2b=2%x6+6

2b=12

entonces:
b=6

Es fundamental recordar que los coeficientes estequiométricos deben ser nUmeros enteros
positivos. Si al resolver el sistema obtenemos valores fraccionarios, multiplicamos todas las
variables por el minimo comun multiplo de los denominadores para obtener una solucion
entera.

= Paso 5. Una vez determinados los valores enteros positivos mas pequerios para los coefi-
cientes estequiomeétricos, sustituimos estos valores en la ecuacién quimica original. Asi, la
ecuacion:

aCegH1206 + 5O — ¢COs + dH-0
se transforma en la ecuacion quimica balanceada:
CGH12OG + 602 — 6C02 + 6H20

Con esto, hemos concluido el proceso de balanceo por el método algebraico.
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El método algebraico, por su naturaleza sistematica, es altamente adaptable a una amplia varie-
dad de ecuaciones quimicas. Aunque ocasionalmente puede arrojar soluciones con coeficientes
fraccionarios, estos se convierten facilmente en nimeros enteros, representando las proporciones
estequiométricas correctas.

Ejemplo 5.1: Balanceo de ecuaciones quimicas

El hidroxido de sodio, NaOH (ac), o sosa caustica, es una sustancia quimica que se encuentra
en una variedad de productos de limpieza domésticos. Este producto se obtiene por la
reaccion del sodio metalico, Na(s), con el agua, HoO(l), la cual es una reaccién explosiva
que ademas genera hidrogeno molecular, H>(g). Balancea la ecuacion.

Estrategia:
Balancearemos la ecuaciéon quimica empleando el método de tanteo, ajustando los
coeficientes estequiométricos sin modificar las férmulas quimicas.

Solucioén:
m Paso 1. Escribe la ecuacion sin balancear:

Na(s) + HoO(l) —— NaOH (ac) + Ha(g)

= Paso 2. No cambies los subindices.

= Paso 3 y Paso 4. Balancea los elementos que aparecen como reactivos y productos.
Comenzando con el hidrégeno, observamos que hay 3 atomos de H en los productos y
solo 2 en los reactivos. Para igualar, primero colocamos un coeficiente 2 delante del
HgOZ

Na(s) + 2H>0O(l) — NaOH (ac) + Hz(g)
y después colocamos un coeficiente 2 antes del NaOH:
Na(s) + 2H>0(l) — 2NaOH (ac) + Hz(g)

De esta menara logramos igualar el numero de atomos de H. En este ejercicio, al
ajustar el hidrégeno también el oxigeno se balancea. Finalmente, ajustamos el sodio
colocando un coeficiente 2 delante del Na:

2Na(s) + 2H20O(l) — 2NaOH (ac) + H2(qg)

» Paso 5. Para asegurar que la ecuacion esté correctamente balanceada, contamos el
numero de atomos de cada elemento en ambos lados.

Elemento | Reactivos | Productos
Na 2 2
H 4 4
@) 2 2
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Como se observa, la ecuacion esta balanceada. Asi, la ecuacion quimica para la
reaccion entre el sodio y el agua es:

2Na(s) + 2H.0 () — 2NaOH (ac) + H(g) m

Verificacién:
La tabla descrita en el paso 5 es la evidencia de que el problema esta bien resuelto.

Ejercicios de la Seccidén

Ejercicio 5.1. Laley de Lomondsov-Lavoisier es el principio o ley cientifica que se debe cumplir
en el proceso de balancear ecuaciones quimicas, endnciela y explique que en que consiste.

Ejercicio 5.2. Cuando se balancean ecuaciones quimicas, ¢ es aceptable cambiar?:
a) Los coeficientes que acompanan a las férmulas moleculares.
b) Los subindices de cada férmula molecular.

Ejercicio 5.3. A temperatura ambiente, el amoniaco (NHz) es un gas incoloro, de olor fuerte
y nauseabundo. Este compuesto se forma por la reaccion del hidrogeno molecular (Hz) con el
nitrégeno molecular (N2). Escribe la ecuacion quimica balanceada que representa esta reaccion.

Ejercicio 5.4. Para cada una de las siguientes reacciones, escribe la ecuaciéon quimica balan-
ceada:

a) El propano (C3Hsg) se quema en el aire.

b) La combustién del alcohol etilico (C2H50H) en el aire.

c) Formacién del hidroxido de sodio (NaOH) cuando el sodio metalico (Na) reacciona con el
agua (H20).

d) La descomposicion, por calentamiento, del carbonato de plomo (PbCO3) en éxido de plomo
(PbO) y didxido de carbono (CO»).

e) La explosion del trinitrotolueno (C7H5N3Og) para formar monéxido de carbono (CO), nitrégeno
(N2), hidrégeno (H2) y carbono (C).

f) La neutralizacién de &cido clorhidrico (HCI) con hidréxido de sodio (NaOH).

Ejercicio 5.5. Escribe las ecuaciones quimicas balanceadas para las siguientes reacciones.

a) La reaccion del aluminio y el 6xido de hierro (lll) para formar hierro y 6xido de aluminio
(conocida como reaccién térmica).

b) La reaccidon de carbono y agua a alta temperatura para formar una mezcla de CO gaseoso e
H> (conocido como gas de aguay alguna vez utilizado como combustible).

c) La reaccién de tetracloruro de silicio liquido y magnesio formando silicio y cloruro de mag-
nesio. Este es un paso en la preparacion del silicio ultrapuro utilizado en la industria de los
semiconductores.
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Ejercicio 5.6. Balancea las siguientes ecuaciones quimicas por el método de inspeccién o

tanteo:
a) SOz — SOz + 02 b) Cl07 + HO — HCIO,
c) NOz + HO — HNO3 + NO d) PCls + HyO — H3POs + HCI
&) Ho0; — HyO + Os f) PoHs — PHs + Py
g) P4+Clo—PCls h) FeCls + HpS — Fe,Ss + HCI
) MgsNz + HoO — Mg(OH)» + NH3 j CO+0;—CO;
k) Fe + Cl, — FeCl, ) NHz+Os — Ny +H0
m) PbO + NHs —— Pb + Np + Ho0 n) FeSOs — FeOs + SOz + O,

) S2Clo + NHz —— N4S4 + NH4Cl + Sg

Ejercicio 5.7. Balancea las siguientes ecuaciones quimicas por el método algebraico:
a) CsH7CHOHCH(C2H5)CH20OH + O —— CO2 + H20
b) SO-Cls + Hl —— H2S + HoO + HCI + I
c) FeTiOz + HoSO4 + HoO —— FeSOy4 - 7H20 + TiOSO4
d) Fe304 + HCI + C|2 — FeCI3 + HgO + 02
e) NapCO3 + Ca(OH), —— CaCO3; + NaOH
f) AgNO3 + Fe —— Ag + Fe(NO3)»

Q) KCIO3 — KCI + O2
h) CuSO4 + Fe —— FeSO4 + Cu
AgN03 + HZSO4 — AngO4 + HN03

J HBBOS — H4BGO11 + Hgo

k P2|4 + P4 + HQO — PH4| + H3PO4

)
i)
)
)
) Cro07%~ + H* + Fe?* —— Cr3* + H,0 + Feg*
)
)
)

m CsHsCHgSSCHzCGHs + 02 — C02 + SOQ + H2O
n) Fe(NO3)2 + NaoCO3z(aq) —— FeCO3 + NaNO3
f) NaszPOg4(aq) + Cu(NO3)2(aq) —— Cuz(POy4)2(s) + NaNO3z(aq)

5.2 Estequiometria de reacciones quimicas

Una de las metas fundamentales en quimica es poder predecir y cuantificar los cambios que
ocurren durante una reaccion. Preguntas como: ¢ cuanto producto obtenemos a partir de cierta
cantidad de reactivos? o ¢,qué cantidad de reactivo necesitamos para producir una determinada
cantidad de producto? son esenciales en el laboratorio y en la industria.

Para responder a estas interrogantes, es crucial comprender la relacion estequiométrica entre
las sustancias involucradas en una reaccion quimica. Esto implica aplicar el conocimiento de las
masa molares y el concepto de mol.
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Ademas, recuerda que una ecuacion quimica se puede interpretar tanto a nivel molecular como
a nivel macroscépico, por lo que podemos retomar la siguiente definicion:

s '

En una ecuacion quimica balanceada, los coeficientes estequiométricos nos proporcionan
una relacion numérica precisa entre los moles de reactivos y productos (escala macroscopi-
ca), asi como del numero relativo de moléculas (escala nanoscdpica), que participan en una
reaccion quimica, permitiendo realizar calculos cuantitativos a nivel macroscadpico.

\. J

La definicion anterior es una forma de expresar la ley de la conservacién de la materia. A partir
de esta ley, podemos plantear la ley de la conservacion de la masa (balance de materia):

’

Ley de conservacion de la masa: en una reaccion quimica, la masa total de los reactivos
debe ser igual a la masa total de los productos, expresada en gramos, kilogramos u otra
unidad de masa. Esta ley se ilustra en la Figura 5.2.

Ecuacién 2 Hy(9) + O2x(9) —— 2H0()
quimica

2 moléculas H, 1 molécula O, 2 moléculas H,0
Interpretacion N o _ _
molecular . N

W

2 mol H, 1mol O, 2mol H,0
Convertir a gramos (usando masas molares)

Interpretacién
de cantidad
molar

40g 32.0g 36.0g
Observa como la masa se conserva:
(4.0g+32.0g=36.09)

Figura 5.2: Representacion de la ley de conservacion de la masa.

Para calcular las cantidades de reactivos consumidos o de productos generados en una reaccion
quimica, podemos usar el siguiente método de 3 pasos, que algunos libros lo llaman método del
mol. Para ilustrar este método, suponemos una reaccién de la forma:

aA — bB

Antes de practicar el método descrito en la Figura 5.3, es importante tomar en cuenta las
siguientes observaciones:
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A partir de: Se encuentra:
Gramosde la Gramosde la
sustancia A sustancia B
Utiliza la masa Utiliza la masa
molarde A molarde B

' T

Utiliza los coeficientes
— de Ay B de la ecuacion —
balanceada

Moles de la
sustancia B

Moles de la
sustancia A

Figura 5.3: Método del mol.

1. Escribe la ecuacién quimica balanceada. Todo el trabajo que realices no servira si la ecuacion
quimica no esta balanceada correctamente.

2. Convierte a moles las cantidades de sustancias propuestas en el problema, si éstas estan
en unidades como gramos, kilogramos, o cualquier otra unidad de masa. No olvides que las
masas molares se expresan en g/mol.

3. Usa los coeficientes de la ecuacidén quimica balanceada para determinar el numero de moles
de la sustancia de interés.

4. Convierte los moles de la sustancia de interés a las unidades deseadas.

5. Al hacer operaciones matematicas, es importante el uso correcto de las cifras significativas.
Escribir todas las cifras que se generan en una calculadora, no hace mas exacto ni preciso
tu resultado. El uso correcto de las cifras significativas es importante al hacer el balance de
materia.

Ejemplo 5.2: Calculo de cantidades de productos

La glucosa (CgH12Cg), un azucar simple, es la principal fuente de energia para nuestro
organismo. Durante la respiracion celular, se combina con oxigeno para producir diéxido de
carbono y agua. La ecuacion quimica que representa este proceso es:

CeH1206(s) + 602(g) — 6CO2(g) + 6H20(1)

Si una persona ingiere 856 g de glucosa, ;qué masa de didxido de carbono, en gramos, se
producird como resultado de esta reaccion metabolica?
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Estrategia:

Debemos revisar si la ecuacién quimica esta balanceada; si no lo estuviera, hay que hacer
esa tarea primero. Después vamos a convertir los gramos de glucosa en moles de glucosa.
A partir de los moles de glucosa y con los coeficientes estequiométricos de la ecuacion
quimica balanceada podremos determinar los moles de CO» que se produciran. Finalmente,
convertiremos los moles a gramos de COx.

Solucion:
Analizando la ecuacioén:

CeH1206(s) + 602(g) — 6CO2(g) + 6H20(I)

vemos que esta balanceada, por lo que podemos continuar con la solucion del problema.
Antes de hacer operaciones, es conveniente calcular las masas molares de los compuestos
involucrados en la reaccion (algunos datos no se usaran en la solucion del problema, pero
vale la pena tenerlos a la mano):
1 mol de CgH1206 = 180.156 g
1 mol de O, = 31.998 g
1 mol de CO, = 44.009 g
1 mol de H,O = 18.015 g
Ahora podemos aplicar el método.

= Paso 1. Para convertir los gramos de CgH120g a moles del mismo compuesto, escribi-

mos:

1 mol de C¢H ;>0
(856 g de CgH;,05) < 61276

180.156 g de CsH 206

> =4.751 mol de C¢H1,0¢

= Paso 2. En la ecuacién balanceada podemos ver que 1 mol de CgH120¢ reacciona
exactamente con 6 moles de O para producir exactamente 6 moles de CO, y 6 moles
de H>O. Podemos ver que la relacién molar es:

1 mol de CgH120¢ es estequiométricamente equivalente a 6 moles de CO»
1 mol de CgH120¢ =~ 6 moles de CO»

Por lo tanto, el nimero de moles de CO» formado es:
6 mol de CO
(4.751 mol de C¢H1206) < SIS P > — 28.506 mol de CO;

1 mol de CsH 7,06
= Paso 3. Finalmente, transformamos los moles de CO, en gramos de COx:

44.009 g de CO,
28.506 mol 6(0) =1254.52 g de CO
( oles de 2)< 1mo|deC02> SETESa

El resultado es que se producen 1254 g de CO» a partir de 856 g de CgH120s. |

Con un poco de practica, se pueden combinar los factores de conversion de cada paso
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(operaciones en el paréntesis mas grande) en una sola ecuacion y obtener el resultado de
forma directa.

Verificacion:
Para mostrar que el resultado es correcto, podemos hacer un céalculo aproximado de la masa
de CO» a partir de 1 gramo de glucosa.

Como la masa molar de la glucosa es aproximadamente 180 g/mol, 1 gramo de glucosa es

. 1 . , 6 1
igual a 180 mol. Debido a que un mol de glucosa da 6 moles de COo, tendriamos 180 = 30
moles de CO,. La masa molar del CO, es aproximadamente 44 g/mol, por lo que tenemos
1 22 . o
0 x 44 = 5= 1.47 g de CO> que es aproximadamente 1.5 veces la masa de glucosa inicial.

Por cada gramo de glucosa consumido se generan 1.47 g de CO,. Por lo tanto, el resultado
que obtuvimos es razonable.

Ejemplo 5.3: Calculo de cantidades de reactivos y productos

El hidréxido de litio se utiliza en la industria para eliminar el diéxido de carbono de mezclas
gaseosas. Por ejemplo, en sistemas de soporte vital, como los de las naves espaciales, se
usa para eliminar el diéxido de carbono exhalado por los astronautas. La reaccién quimica
involucrada es la siguiente:

2LiOH (S) -+ COz(g) —— LipCO3 (S) +H,0 (1)

Considerando esta reaccion, responde a las siguientes preguntas:
a) ¢Cual es la masa de di6xido de carbono que puede ser absorbida por un gramo de
hidréxido de litio?
b) ¢Qué cantidad de agua, en gramos, se produce al reaccionar completamente un gramo
de hidréxido de litio con exceso de didxido de carbono?

Estrategia:

Partiendo de la ecuacion quimica ya balanceada y con las férmulas moleculares de los
compuestos involucrados (hidréxido de litio, diéxido de carbono, carbonato de litio y agua)
definidas, procedemos a aplicar el método de los tres pasos para resolver el problema
estequiométrico.

Solucién:

Las férmulas de los compuestos involucrados son: hidroxido de litio (LiOH), diéxido de
carbono (COy), carbonato de litio (LixCOg3) y agua (H20).

La ecuacién quimica balanceada de este proceso es:
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2LIOH(s) + CO2(g) — LioCO3(s) + H20(1)

Antes de hacer operaciones, es conveniente calcular las masas molares de los compuestos
involucrados en la reaccién (algunos datos no se usaran en la solucién del problema, pero
vale la pena tenerlos a la mano):

= 1 mol de LiOH = 23.947 ¢

= 1 mol de COz = 44.009 g

= 1 mol de LioCO3 = 73.888 g

= 1 molde H,O =18.015¢g
Ahora resolveremos cada inciso del problema.
Solucién a):

= Paso 1. Convertimos los gramos de LiOH a moles del mismo compuesto:

1 mol de LiOH
1.00 g de LiOH = 0.042 mol de LiOH
(100 g de Li )<23.947gdeLiOH) ol de Li

= Paso 2. En la ecuacion balanceada podemos ver que 2 moles de LiOH reaccionan
exactamente con 1 mol de CO» para producir exactamente 1 mol de Li,CO3z y 1 mol
de H>O. Podemos ver que la relacién molar es:

2 moles de LiOH es estequiométricamente equivalente a 1 mol de CO»
2 moles de LiOH = 1 mol de CO»

Por lo tanto, el nimero de moles de CO, absorbidos por el LiOH es:

1 mol de CO,
: i ———— =) =0. I
(0.042 mol de LiOH) (2 ol de LiOH) 0.021 mol de CO,

= Paso 3. Finalmente, transformamos los moles de CO» en gramos de COo:

44.009 g de CO,
0.021 mol de CO =0.924 g de CO
( ol de 2)<1moldeC02> S

Por lo tanto, 1.00 g de LiOH absorbe 0.924 g de CO». [ |

Solucién b):
= Paso 1. No es necesario repetirlo porque ya tenemos el nimero de moles correspon-
dientes a 1.00 g de LiOH (ver el Paso 1 del inciso previo).
= Paso 2. De la misma forma que el Paso 2 del inciso previo, podemos ver que la relacion
molar entre el LIOH y el H>O es:

2 moles de LiOH ~ 1 mol de H,O

Por lo tanto, el nimero de moles de H>O producidos por el LiOH es:

. 1 mol de H,O

= Paso 3. Finalmente, transformamos los moles de H,O en gramos de HzO:
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18.015 g de H,O
1 mol de H,O

Por lo tanto, 1.00 g de LiOH produce 0.378 g de H2O. |

(0.021 mol de H,0) ( ) =0.378 g de H,0

Verificacién:

En el inciso a), a partir de la ecuacion balanceada y de las masas molares de las sustancias,
se calculé que 1 gramo de LiOH puede reaccionar con aproximadamente 0.924 gramos
de CO.,. Este resultado es I6gico si consideramos la estequiometria de la reaccién y las
masas molares involucradas. La magnitud del valor obtenido indica que la cantidad de CO»
absorbido es ligeramente inferior a la masa inicial de LiOH, lo cual es consistente con la
relacion estequiométrica establecida.

Ejercicios de la Seccion

Ejercicio 5.8. El aluminio reacciona con el oxigeno para dar 6xido de aluminio de acuerdo con
la siguiente reaccién:

4Al(s) + 302(g) — 2Al03(s)

¢ Cudl es la cantidad estequiométrica de O, en moles, que se necesita para una reaccién
completa con 6.0 moles de Al?, ;qué masa de Al,O3, expresada en gramos, se puede producir?

Ejercicio 5.9. En sistemas de respiracién de emergencia, el superoxido de potasio (KO3)
reacciona con el diéxido de carbono exhalado (CO2) para generar oxigeno (O2), segun la siguiente
ecuacion quimica no balanceada:

KOz (s) + CO2(g) — K2CO3(s) + O2(9)

Calcula:
a) La cantidad en moles de oxigeno producido al hacer reaccionar 156.0 g de diéxido de carbono
con exceso de superéxido de potasio.
b) La masa de superdxido de potasio necesaria para eliminar 100.0 g de didxido de carbono del
aire.
¢) El nimero de moléculas de oxigeno producidas por cada miligramo de superoxido de potasio
consumido.

Ejercicio 5.10. La azida sédica (NaN3), un quimico explosivo usado en bolsas de aire de
automovil, se produce mediante la siguiente reaccién:

NaNOsz + 3NaNH, — NaN3 + 3NaOH + NH3

Si se combinan 15.0 g de NaNO3 con 15.0 g de NaNH,, ;qué masa de NaN3 se produce?
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Ejercicio 5.11. Cuando el hierro (Fe) se expone al aire libre, reacciona con el oxigeno para
formar el éxido de hierro Il (FeO), de acuerdo con la siguiente reaccién:

2Fe(s) + O2(g) — 2FeO(s)

Si en un proceso se obtienen 1.2 moles de FeO(s), determina:
a) ¢El numero de moles de oxigeno gaseoso y de hierro que se emplearon en dicho proceso?
b) ¢Los gramos de reactivos que se consumieron y del producto que se obtuvo en la reaccién?

Ejercicio 5.12. Una solucion rapida para manejar el mercurio en derrames, de manera segura,
es mediante la reaccion del azufre elemental (Sg(s)) con el mercurio metalico (Hg (1)) para producir
sulfuro de mercurio (II) (HgS(s)). ¢ Cual es la cantidad de azufre elemental, en gramos, necesaria
para reaccionar completamente con 350 g de mercurio metalico y formar sulfuro de mercurio (l1)?

Ejercicio 5.13. ;Cuantos kilogramos de HNO3 se consumen para producir 125 kg de Ca(H2PO4)>
en esta reaccién?

Ca3(PO4)2 + HNO3 — Ca(H2PO4)2 + Ca(NO3)2

Ejercicio 5.14. El polvo para hornear, también llamado levadura quimica es uno de los ingre-
dientes que més se utiliza en la reposteria, uno de sus principales componentes es el bicarbonato
de sodio (NaHCOg3). Cuando el polvo para hornear se calienta, desprende dioxido de carbono
(CO2) en forma de gas.

a) Escribe una ecuacién balanceada que describa la descomposicién del NaHCOj3 (los otros
productos son H>O y NaxCO3).

b) Calcula la masa maxima de COy que se produce al descomponer 2 cucharadas de polvo
para hormear que contiene ~ 10.0 gramos de NaHCO:s.

Ejercicio 5.15. El etanol, un alcohol presente en los vinos, es un producto de la fermentacién
de la glucosa contenida en el jugo de frutas como la uva. La fermentacion es un proceso catabdélico
que se lleva a cabo cuando se agrega levadura al jugo de uvas. Cada molécula de glucosa produce
dos moléculas de etanol y dos moléculas de diéxido de carbono, como se describe en la siguiente
reaccion (no balanceada):

CGH1206 e C2H5OH + COQ
¢,Cudl es la cantidad maxima de etanol (en gramos) que se puede obtener con 650.78 g de glucosa?

Ejercicio 5.16. Un articulo publicado por L. Elsner en 1846 determiné correctamente la reaccion
quimica que forma la base de todos los procesos de lixiviacién de cianuro en el oro. Una de las
reacciones involucradas para la extraccion del oro es la siguiente:

Au (s) + KCN (ac) + O2(g) + H20 (I) — KAuU(CN)z (ac) + KOH (ac)
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¢, Cual es la cantidad minima de KCN, en gramos, que se necesita para extraer 60.0 g de oro del
mineral que lo contiene?

Ejercicio 5.17. El nitrato de amonio (NH4NO3) se descompone térmicamente para formar
oxido nitroso (N2O) y agua (H20). Escribe la ecuacion quimica balanceada que representa la
reaccion descrita y determina cuantos gramos de productos se forman si se utilizan 0.690 moles
de NH4NOs3.

Ejercicio 5.18. Al llevar a cabo la descomposicion térmica del clorato de potasio (KCIO3(s)),
se obtienen como productos el cloruro de potasio (KCI(s)) y oxigeno molecular (O2(g)) de acuerdo
con la siguiente reaccién (no balanceada):

KClO3(s) — KClI(s) + O2(g)

Determina la cantidad, en gramos, de los productos generados a partir de 36.8 g de clorato de
potasio.

Ejercicio 5.19. Una forma de neutralizar el el &cido clorhidrico (HCI) es agregandole carbonato
de calcio (CaCOs3). Calcula la cantidad de moléculas de didéxido de carbono (CO») que se producen
al reaccionar 0.750 moles de HCI. La reaccién es la siguiente:

CaCOg3(s) + HCI (ac) —— CaClz (ac) + CO2(g) + H20 (1)

Ejercicio 5.20. De las siguientes reacciones, donde participa el acido nitrico (HNO3) como
reactivo, ¢en cual se consume mayor cantidad de este acido para formar 7.5 moles de agua?
Justifica tu respuesta.

a) 3Cu + 8HNO3z —— 3Cu(NO3)2 + 2NO + 4H,0
b) Al,O3 + 6HNO3 —— 2AI(NO3)3 + 3H20
C) 47n + 10HNO3 — 4ZI’](NO3)2 + NH4NO3 + 3H20

Ejercicio 5.21. Un método para producir amoniaco (NH3) es haciendo reaccionar el di6xi-
do de nitrégeno (NO2) con hidrégeno molecular (Hz). Esta reaccién produce agua (H>.O) como
subproducto.

a) Escribe la ecuacion quimica balanceada que representa la reaccion.
b) Sireaccionan 2.00 g de H> con un exceso de NO,, ¢ cuantos moles de agua se producen?
c) Calcula la cantidad de agua que se produce, en gramos.

Ejercicio 5.22. Laindustria metallrgica es una importante fuente de contaminacion atmosférica
desde hace afos. Un proceso comun implica “asar” sulfuros metalicos en el aire:

PbS (s) + O2(g) — PbO (s) + SO2(g)

Si se calientan 2.50 moles de PbS en el aire,
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a) Escribe la ecuacién quimica balanceada que representa la reaccion anteriormente menciona-
da.

b) ¢Qué cantidad, en gramos, de O se requiere para la reaccidon completa?

c) ¢Qué cantidades, en gramos, de PbO y SO, se esperan?

Ejercicio 5.23. Como muchos metales, el aluminio reacciona con un halégeno para producir
un halogenuro metalico.

2Al(s) + 3Bra(l) — AloBrg (s)

a) ¢Qué masa de Brp, en gramos, se requiere para una reaccién completa con 2.56 g de Al?
b) ¢Qué masa del halogenuro Al2Brg, sélido blanco, se espera?

Ejercicio 5.24. La ecuacion balanceada para la reduccion de mineral de hierro al hierro metalico
usando CO es:

Fe>03(s) + 3CO (g) —— 2Fe (s) + 3CO2(9)

a) ¢ Cual es la maxima masa de hierro, en gramos, que puede obtenerse a partir de 454 g de
6xido de hierro (lll) (Fe2O3)?
b) ¢Qué masa de CO se requiere para reaccionar con 454 g de Fe>03?

Ejercicio 5.25. La triestearina, un lipido presente en los tejidos adiposos de los camellos, es
oxidada en el organismo de estos animales para liberar energia. La ecuaciéon quimica balanceada
para esta reaccion es:

Cs7H11006(s) + 8002(g) — 57 CO2(g) + 55H,0 (1)

Determina la masa de agua que se obtiene a partir de la combustion completa de 1.0 kg de
triestearina.

Ejercicio 5.26. El cianuro de hidrogeno (HCN) es un gas venenoso. Este gas se puede obtener
a partir de la siguiente reaccién:

2NaCN (s) + H2SO4 (ac) —— Na2S0O4 (ac) + 2HCN (g)

La dosis letal es de aproximadamente 300 mg de HCN por kilogramo de aire cuando se inhala:
a) Calcula la cantidad de HCN que produciria esta dosis letal en un pequerio laboratorio de 3.5
m x 4.5 m x 2.5 m. La densidad del aire a 26 °C es 0.00118 g/cm?.
b) Siel HCN se forma por reaccion de NaCN con un acido como el HoSOy, ¢,qué masa de NaCN
produce la dosis letal en la habitacion?
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Reactivo limitante

Imaginemos que queremos preparar sandwiches utilizando pan y queso. Para simplificar,
diremos que cada sandwich requiere exactamente dos rebanadas de pan y una de queso. Esta
relacion puede representarse como una ecuacién quimica:

2P+Q — PQP

donde P representa una rebanada de pan y Q una rebanada de queso. Si tenemos un nimero limi-
tado de rebanadas de pan y queso, ¢ cuantos sandwiches (PQP) podremos preparar? Claramente,
el ingrediente que se agote primero limitara la cantidad de sandwiches que podemos hacer. Este
sencillo ejemplo ilustra el concepto de reactivo limitante en quimica.

En la mayoria de las reacciones quimicas, los reactivos no se encuentran en las proporciones
exactas indicadas por la ecuacién balanceada. Esta situacion implica que uno de los reactivos
se consumira completamente antes que los demas, limitando asi la cantidad de producto que se
puede formar.

El reactivo limitante es aquel que se consume totalmente en una reaccion quimica y, por lo
tanto, determina la cantidad maxima de producto que se puede obtener. Los otros reactivos,
presentes en mayor cantidad de la necesaria, se denominan reactivos en exceso.

Para resolver problemas estequiométricos que involucran reactivos limitantes, es fundamental
identificar primero cual es el reactivo limitante. Una vez identificado, se pueden realizar los calculos
estequiométricos de manera convencional.

Vamos a comprender este concepto con el siguiente ejercicio.

Ejemplo 5.4: Calculo del reactivo limitante

La sintesis de urea [(NH2)>CO] se considera el primer ejemplo reconocido de la preparacion
de un compuesto bioldgico a partir de reactivos no biolégicos. Hoy en dia la urea se produce
industrialmente a través de la reaccion del amoniaco (NH3) con el diéxido de carbono (COy).

2NH3(g) + CO2(g) — (NH2)2CO (ac) + H20(l)

Si en un reactor se colocan 637.2 g de NH3 y se hacen reaccionar con 1142.0 g de COs..
a) Determina qué reactivo es el limitante.
b) Calcula la masa de (NH2)2CO que se obtendra.
c) Determina la cantidad (en gramos) del reactivo en exceso que quedara al final de la
reaccion.
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Estrategia para el inciso a):

Para identificar el reactivo limitante en la sintesis de urea, (NH2)>CO, a partir de amoniaco,
NHs, y didéxido de carbono, COy, se calculara la cantidad estequiométrica de producto que
se obtendria a partir de cada reactivo. El reactivo que genera la menor cantidad de urea
serd el reactivo limitante, determinando asi el rendimiento maximo de la reaccion.

Solucién a):
Haremos dos célculos por separado:
= Célculo a partir de amoniaco:
A partir de los 637.2 g de NH3, determinamos la cantidad de urea que se podria producir si
todo el amoniaco reaccionara:

moles de (NH,)2CO = (637.2 ¢ de NH;) ( 1 i) @ Wit ) (1 mol de (NH2)2CO>

17.03 g de NH;3 2 mol de NHj3
= 18.71 mol de (NH2)2CO

m Calculo a partir de diéxido de carbono:
Andlogamente, a partir de los 1142 g de CO,, calculamos la cantidad de urea que se podria
obtener:

1 mol 1 mol NH
moles de (NH»),CO = (1142 g de coz)< ol e C0y ) < mol de ( 2)2C0)

44.01 g de CO, 1 mol de CO,
= 25.95 mol de (NH,),CO

A partir de estos resultados, podemos ver que si reaccionaran completamente los 637.2 g de
NHs, se obtendrian 18.71 moles de urea, mientras que con 1142 g de CO» se obtendrian
25.95 moles de urea. Dado que la cantidad de urea obtenida esté limitada por el reactivo que
se consume primero completamente, se concluye que el amoniaco (NH3) es el reactivo
limitante en esta reaccion. |

Estrategia para el inciso b):
Determinamos los moles de (NH2)>CO producidos en el inciso a), usando el NH3 como
reactivo limitante.

Solucién b):
La masa molar de (NH2)>CO es 60.06 g; ésta la usaremos como factor de conversion para
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transformar los moles de (NH2)>CO en gramos de (NH2)>CO:

60.06 g de (NH;)>CO
masa de (NH;),CO = (18.71 mol de (NH2)2C0)( g de (NH), )

1 mol de (NH2)2CO
= 1124 g de (NH,),CO

Por lo tanto, se formaran 1124 g de (NH»)>CO. |

Estrategia para el inciso c¢):

En sentido opuesto, podemos determinar la cantidad de CO» que reaccioné para producir
18.71 moles de (NH»)>CO. La cantidad de CO» sobrante es la diferencia entre la cantidad
inicial y la cantidad que reacciond.

Solucién c):

Con 18.71 moles de (NH2)2CO, podemos determinar la masa de CO» que reacciona usando
la relacion molar de la ecuacién balanceada y la masa molar de CO». Los pasos para la
conversién son:

moles de (NH2)2CO — moles de CO, — gramos de CO»

de manera que:

moles de CO, que reaccionaron = (18.71 mol de (NH;),CO) x

" 1 mol de CO, 44.01 g de CO;,
1 mol de (NH;),CO 1 mol de CO,

=823.4 g de CO,

La cantidad de CO, recuperado (en exceso) es la diferencia entre la cantidad inicial de
reactivo (1142.0 g) y la cantidad que reaccioné (823.4 g):

masa de CO» recuperado = 1142.0 g —823.4 g = 319 g. [ |

Verificacién:

La verificacion se puede hacer mediante el balance de materia.

Ejercicios de la Seccidén

Ejercicio 5.27. En una reaccién quimica, el reactivo limitante sera aquel que se agote primero
y el reactivo en exceso sera el que no se consuma por completo en la reaccion. A partir de esta
informacion, responde lo siguiente:
a) ¢ Cudl es la importancia de identificar al reactivo limitante?
b) ¢Puede haber reactivo limitante si s6lo hay un reactivo en la reaccion?
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Ejercicio 5.28. Explica de manera concisa por qué el rendimiento de una reaccién quimica
siempre se calcula tomando como referencia al reactivo limitante.

Ejercicio 5.29. En una reaccién quimica, ¢puede ser mayor el rendimiento experimental que
el rendimiento tedrico? Justifica tu respuesta.

Ejercicio 5.30. El tricloruro de fésforo (PCl3) es un compuesto de importancia comercial
utilizado en la fabricacién de pesticidas, aditivos para la gasolina y otros productos. El PCl3 liquido
se obtiene por la combinacion directa de fésforo y cloro:

P4(s) + 6Cla(g) — 4PCl3 (1)

¢, Cual es la masa maxima de PCl3 que se puede obtener a partir de 125 g de P4 y 323 g de Cl»?

Ejercicio 5.31. El sulfuro de sodio (Na>S) se usa en la industria del cuero para eliminar el vello
de las pieles. El NasS se obtiene mediante la reaccion:

NaxSO4(s) +4C (s) —— NaxS (s) +4CO (g)

Supén que se hace una mezcla 15 g de sulfato de sodio (Na2SQ4) y 7.5 g de carbono. ;,Cual es el
reactivo limitante?, ;qué masa de Na>S se produce?

Ejercicio 5.32. El amoniaco gaseoso (NH3) se puede preparar mediante la reaccién de un
oxido metalico, como el 6xido de calcio (CaO), con cloruro de amonio (NH4Cl), como se muestra
en la ecuacion:

CaO (s) + 2NH4Cl (s) —— 2NH3(g) + H20 (g) + CaClx (s)

Si se mezclan 112 g de CaO y 224 g de NH4CI, ¢cual es el reactivo limitante y qué masa de NH3
se podra producir?

Ejercicio 5.33. El diéxido de nitrégeno (NO2) se genera mediante la reaccion entre el 6xido
nitrico (NO) y el oxigeno gaseoso (O2). Escribe la ecuacién quimica balanceada correspondiente
a este proceso. En un experimento en el que se combinan 0.886 moles de NO y 0.503 moles
de oxigeno gaseoso, determina el reactivo limitante y calcula la cantidad de moles de diéxido de
nitrdgeno producidos.

Ejercicio 5.34. El dicloruro de disulfuro (S2Clo) se usa para vulcanizar el caucho. Se puede
hacer tratando azufre fundido con cloro gaseoso:

Sg(l) + 4Cl2(g) — 4S2Cla (1)

Comenzando con una mezcla de 32.0 g de azufre y 71.0 g de Cl,
a) ¢Cual es el reactivo limitante?
b) ¢;Cual es el rendimiento tedérico de S>Cl,?
c) ¢Qué masa del reactivo en exceso permanece cuando se completa la reaccion?
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Ejercicio 5.35. En la estratdsfera, el ozono (O3) reacciona con el éxido nitrico (NO) segun la
siguiente ecuacion quimica balanceada:

03+NO—>02+N02

Si se combinan 0.740 g de ozono con la misma cantidad de NO, calcula la masa en gramos de
diéxido de nitrégeno (NO2) generado y la cantidad restante en gramos del reactivo en exceso.

Ejercicio 5.36. El éxido de manganeso (MnO2) es un compuesto abundante en la superficie
de Marte. Una fuente de produccién de agua en Marte podria ser la reaccion entre el MnO» y el
acido clorhidrico (HCI), como se muestra en la siguiente reaccion:

MnOx(s) + HCI(ac) — MnCla(s) + Cla(g) + Ha0(l)

a) Si se mezclan 3.40 x 10! moles de MnO; con 43.2 g de HCI, indica cual es el reactivo
limitante y cuantos gramos de cada uno de los productos se generan.

b) Calcula también la masa sin reaccionar del reactivo en exceso.

c) Si el rendimiento experimental de la reaccién fuera del 85.0%, ¢,cuanta agua se produciria?

Ejercicio 5.37. El éxido nitrico (NO) se puede obtener a partir de amoniaco (NH3) cuando este
reacciona con oxigeno (O2). La reaccion es la siguiente:

NH3(g) + O2(g) — NO(g) + H20(g)

En cierto experimento, se hacen reaccionar 10.00 g de NH3 con 12.50 g de O».
a) Balancea la ecuacién quimica.
b) Determina el reactivo limitante.

c) Calcula los gramos de H2O y NO que se producen.

d) Determina la cantidad en gramos del reactivo en exceso que permanecen sin reaccionar
después de que el reactivo limitante se haya consumido completamente.

e) Realiza un balance de masa y comprueba ley de conservacion de la masa.

Ejercicio 5.38. El hidrogeno y el oxigeno reaccionan para formar agua HoO, Si se cuentan con
6.9 moles de hidrogeno y 4.65 moles de oxigeno, responde los siguientes cuestionamientos:
a) Determina al reactivo limitante.
b) Calcula el nUmero de moles de agua se producen.
c) Determina los gramos del reactivo en exceso que permanecen después que se haya consu-
mido por completo el reactivo limitante.
d) Comprueba el balance de masa entre los reactivos y productos.

Ejercicio 5.39. El cobre metalico (Cu) reacciona con el &cido nitrico (HNO3) de acuerdo con la
siguiente reaccion:

Cu (s) + HNOg3 (ac) —— Cu(NOs3)2 (ac) + NO2(g) + H20 (I)
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Si en un experimento reaccionan 80.046 g de cobre con 340.2 g de acido nitrico, realiza las
siguientes actividades:

a) Balancea la ecuacién.

b) Determina cual es el reactivo limitante y cual el reactivo en exceso.

c) Calcula la cantidad en gramos de nitrato de cobre que se obtienen.

d) Calcula la masa en gramos del reactivo en exceso.

e) Comprueba el balance de masa de reactivos y productos.

Ejercicio 5.40. El carburo de silicio (SiC) es un compuesto de gran dureza, similar a la del
diamante. Este compuesto se obtiene al hacer la reaccion entre el diéxido de silicio (SiOz) y el
grafito (C), como se muestra en la siguiente ecuacion:

SiO2 + C — SiC + CO

Si en un recipiente se mezclan 300.0 g de SiO» con 203.0 g de C, y se calientan hasta que el
reactivo limitante se agote, responde lo siguiente:

a) ¢Cual es el reactivo limitante?

b) ¢Cuantos gramos quedan sin reaccionar del reactivo en exceso?

c) Comprueba el balance de masa.

Ejercicio 5.41. El cromo puro (Cr) se obtiene por reduccion del éxido de cromo (l11), Cr2O3, con
aluminio (Al) a una alta temperatura (procedimiento aluminotérmico), de acuerdo con la siguiente
reaccion:

Cr203(s) + 2Al(I) — 2Cr (1) + Al2O3 (1)

Si se mezclan 151.5 g de Cr,O3 con 37.8 g de Al y se hacen reaccionar hasta que se agota uno de
lo reactivos, determina:

a) ¢Cual es el reactivo en limitante?

b) ¢Cuantos gramos quedan sin reaccionar del reactivo en exceso?

c) Comprueba el balance de masa.

Ejercicio 5.42. Una tableta efervescente, al disolverse en agua, produce una efervescencia
debida a la reaccién entre el bicarbonato de sodio (NaHCO3) y un acido, por ejemplo el &cido citrico
(H3CgH507). Esta reaccion se puede representar como:

NaHCO3 (ac) + H3CgHs07 (ac) — CO2 (@) + H2O () + NazCgHs07 (ac)

La masa de bicarbonato de sodio contenido en una tableta es de 2.10 g, si se hace reaccionar con
2.10 g de &cido citrico:

a) Balancea la ecuacién quimica.

b) Determina la masa de CO, que se forma.

c) Determina la masa del reactivo en exceso que queda sin reaccionar.

d) Comprueba el balance de masa.
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Ejercicio 5.43. El cloruro de aluminio se utiliza como antitranspirante y para combatir la
sudoracién excesiva, sin embargo, también es un reactivo importante en algunas reacciones
quimicas. El AICI3 se obtiene al tratar la chatarra de aluminio con cloro, como se muestra en la
siguiente reaccion:

Al (s) + Clza(g) —— AICI3(s)

Si se ponen a reaccionar 540.0 g de Aly 810.0 g de Cl,, realiza lo siguiente:
a) Balancea la ecuacién quimica.
b) Determina el reactivo limitante.
c) Calcula la masa de AICl3 que se produce.
d) Calcula la masa del reactivo en exceso que permanece cuando la reaccién se completa.
e) Comprueba el balance de masa.

~_— ~— ~— ~—

Ejercicio 5.44. La aspirina, CgH4(OCOCH3)CO2H, se produce por la reaccién del acido salici-
lico, CgH4(OH)CO2H, y el anhidrido acético, (CH3CO)»0.

C6H4(OH)COQH (s) + (CH300)20 () — CGH4(OCOCH3)C02H (s) + CH3CO2H )]

Si se mezclan 100 g de cada uno de los reactivos, ¢ cudl es la cantidad maxima de aspirina que se
puede obtener?

Ejercicio 5.45. La reaccion del metano y el agua es una forma de preparar hidrogeno para su
uso como combustible, de acuerdo con la siguiente reaccion:

CHg4(g) + H2O (g) —— CO(g) + 3H2(9)

Si la reaccién se realiza con 995 g de CH4 y 2510 g de agua,
a) ¢Qué reactivo es el limitante?
b) ¢Cual es la masa maxima de H> que se puede preparar?
c) ¢Qué masa del reactivo en exceso permanece cuando se completa la reaccion?

Rendimiento de una reaccion

Cuando llevamos a cabo una reaccién quimica en el laboratorio, uno de los objetivos principales
es determinar la cantidad de producto que podemos obtener. La cantidad maxima tedrica de
producto que se podria formar, asumiendo una reaccion completa y sin pérdidas, se denomina
rendimiento tedrico. Este valor se calcula estequiométricamente a partir de la cantidad de reactivo
limitante.

Sin embargo, en la practica, el rendimiento real de una reaccion, es decir, la cantidad de
producto que efectivamente se obtiene, suele ser inferior al rendimiento tedrico. ;A qué se debe
esta diferencia? Existen diversos factores que influyen en el rendimiento real, como:

» Pérdidas durante el proceso: Parte del producto puede quedar adherido a las paredes del

recipiente, perderse en transferencias o filtraciones, o volatilizarse.
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= Reacciones secundarias: Pueden ocurrir reacciones colaterales no deseadas que consuman
parte de los reactivos o formen subproductos.

= Equilibrios quimicos: Muchas reacciones son reversibles y alcanzan un estado de equilibrio
donde coexisten reactivos y productos.

= Impurezas en los reactivos: La presencia de impurezas puede afectar la velocidad y el
rendimiento de la reaccion.

Para cuantificar la eficiencia de una reaccion, se define el rendimiento porcentual como la
relacién entre el rendimiento real y el rendimiento teérico, expresado en porcentaje:

. Rendimiento real
Rendimiento porcentual = © .dl. lento —— x 100% (5.2)
Rendimiento tedrico

Un rendimiento porcentual cercano al 100% indica que la reaccién ha sido muy eficiente,
mientras que un valor mas bajo sugiere que han habido pérdidas significativas durante la reaccion.

Ejemplo 5.5: Calculo del rendimiento tedrico y porcentual

La produccién industrial del &cido adipico ( HoCgHgO4), un compuesto clave en la sintesis
del nailon, se basa en la oxidacién del ciclohexano. Esta reaccién quimica se representa por
la siguiente ecuacion:

2CgH12(l) + 502(g) — 2H2CeHgO4(l) + 2H20(g)

Si se realiza un experimento en el que se hacen reaccionar 25.0 gramos de ciclohexano, el
cual se consume totalmente durante la reaccion, determina:
a) La masa maxima de acido adipico que se puede obtener a partir de esta cantidad de
ciclohexano (rendimiento tedrico).
b) El rendimiento porcentual de la reaccion si se obtienen experimentalmente 33.5 gramos
de &cido adipico.

Estrategia para el inciso a):
El rendimiento tedrico, que es la cantidad calculada de acido adipico formado en la reaccion,
se obtiene por el método de los 3 pasos.

Solucién a):
Puedes identificar los 3 pasos en cada uno de los factores en paréntesis grandes. El
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rendimiento tedrico es:

1 mol de C6H12
84.0 g de CgHi»
<2 mol de H2C6H804) <146.0 g de H2C6H804>

Masa de H,CcHgO4 = (25.0 g de C6H12) <

2 mol de C¢Hj» 1 mol de H,CcHgO4
=435 g de H,CgHgO4

El rendimiento tedrico es de 43.5 g HoCgHgO4. |

Estrategia para el inciso b):
El rendimiento porcentual se calcula usando la ecuacién 5.2 para comparar el rendimiento

real (33.5 g) con el rendimiento tedrico.

Solucién b):
El rendimiento porcentual es:

. rendimiento real
Rendimiento porcentual = — —— x 100%
rendimiento teorico

3.5g
2229
35g < 100%

=T77%

Por lo tanto, el rendimiento porcentual es de 77 %. Un rendimiento porcentual NUNCA puede
ser mayor a 100 %. |

Verificacién:
La verificacion se puede hacer mediante el balance de materia.

Ejercicios de la Seccién

Ejercicio 5.46. La nitroglicerina, cuya formula quimica es (C3HsN3Og), tiene mdltiples apli-
caciones. En el campo de la medicina, se utiliza para tratar el asma, la angina de pecho y la
insuficiencia cardiaca. También se usa para fabricar dinamita y otros explosivos. Las explosiones
se producen por la rgpida formacion de los productos gaseosos y la gran cantidad de calor que
se libera, ademas de una rapida expansion. Cuando se emplea como explosivo, la reaccién de
descomposicidon se puede expresar como:

C3HsN3Og (I) — N2(g) + CO2(g) + H20(g) + O2(9)

A partir de la informacion anterior, realiza lo siguiente:
a) Balancea la ecuacién quimica.
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b) Determina la cantidad maxima de oxigeno en gramos que se pueden obtener a partir de 300
gramos de nitroglicerina.

c) Determina el rendimiento de la reaccion, expresado como porcentaje, si la cantidad de
oxigeno producida es de 9.9 g.

Ejercicio 5.47. Durante una sintesis quimica, se combinan 32.0 g de cloruro de calcio (CaCly)
con 25.0 g de carbonato de sodio (NaxCOs3), lo que produce cloruro de sodio (NaCl) y carbonato
de calcio (CaCQOg3), como se muestra en la ecuacién quimica balanceada a continuacion:

CaClz + Nap,CO3 — 2NaCl + CaCOs

Después del experimento, se recogen 20.5 g de carbonato de calcio. Determina el rendimiento
experimental de la reaccién.

Ejercicio 5.48. En un experimento de combustion, se quema una cierta cantidad de hexano
(CegH14) en exceso de oxigeno (O2), produciendo diéxido de carbono (CO») y agua (H20), junto
con una cantidad de etileno (C2H4). La ecuaciéon quimica balanceada para esta reaccién es la
siguiente:

2C6H14 + 1602 — 10C02 + 12H20 + CQH4

Si el rendimiento experimental para la produccion de etileno es del 42.5%, determina la masa de
hexano que se requiere para producir 1.0 kg de etileno.

Ejercicio 5.49. El propano (C3Hsg) es el principal componente del gas licuado a presidn (gas
LP), que se emplea para cocinar en las estufas. La reaccién de combustién del propano se muestra
a continuacion:

C3H8 + Og e COz + Hzo

a) Calcula la cantidad, en gramos, de CO» que se producen a partir de 18.0 g de propano y 80.0
g de oxigeno.

b) Si el rendimiento de la combustién fuera del 84.0%, ¢ cudl seria la cantidad en gramos de
CO3 que se produciria?

Ejercicio 5.50. El litio es un metal que se oscurece en contacto con el aire. Esto se debe a que
es el unico metal alcalino que reacciona con el nitrdgeno a temperatura ambiente para producir
nitruro de litio (LigN). La siguiente reaccién muestra este proceso:

Li (s) + N2 (g) — LizN (s)

Si se hacen reaccionar 25.0 g de cada reactivo:
a) Determina cual es el reactivo limitante.
b) Calcula la cantidad en gramos de LisN que se producen.
c) Si el rendimiento de la reaccién es de 80.5%, ¢cuantos gramos de LigN se obtienen?
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Ejercicio 5.51. Supongamos que tanto la reaccién (a) como la reaccion (b) presentan, de
manera individual, un rendimiento del 92.0 %.
a) CH4 + Cly —— CH3CI + HCI
b) CH3Cl + Cl; —— CH2Cl> + HCI
Comenzando con 112 g de CH4 en la reaccién (a) y un exceso de Cly, ¢ cuantos gramos de CHxCl»
se forman en la reaccion (b)?

Ejercicio 5.52. La reaccion entre el cobre metalico (Cu) y el acido nitrico (HNO3) es una
reaccion que libera una gran cantidad de calor (reaccidén exotérmica), produciendo un gas de color
pardo-rojizo, que es el didéxido de nitrégeno (NO3). En el laboratorio se hicieron reaccionar 71.152
g de cobre con 302.4 g de acido nitrico de acuerdo con la siguiente reaccién:

Cu (s) + HNO3 (ac) — Cu(NO3)2 (ac) + NO2(g) + H20 (1)

Balancea la ecuacion.

Determina cudl es el reactivo limitante y cual el reactivo en exceso.

Calcula la cantidad en gramos de Cu(NOs3)2 que se podrian obtener.

Determina el porcentaje de rendimiento, si se obtienen 192.0 g de Cu(NO3)a.
Calcula la masa del reactivo en exceso, considerando el rendimiento de reaccion.
Comprueba el balance de masa considerando el rendimiento de reaccién.

a
b
c
d
e
f

—_— — — — — —

Ejercicio 5.53. El éxido de aluminio o alumina (Al.O3) es un polvo blanco que se usa para
preparar esmaltes y ceramicas (tiene una gran dureza). Este compuesto se obtiene cuando el
aluminio metalico reacciona con oxigeno, como lo describe la siguiente reaccién:

4Al + 302 — 2A|203

Si en un reactor se colocan 8 moles de aluminio, determina lo siguiente:
a) Los moles estequiométricos de AloOs.
b) Los moles de AloO3 que se formaran si el rendimiento de reaccién es del 70 %.
c) En un experimento alterno se colocan en el reactor 7 moles de Al'y 6 moles de O». Justifica
si existe un reactivo limitante bajo estas condiciones.

Ejercicio 5.54. Las fumarolas negras se encuentran en las profundidades de los océanos.
Pensando que las condiciones en estas fumarolas podrian ser adecuadas para la formacion de
compuestos organicos, dos quimicos en Alemania encontraron que la siguiente reaccion podria
ocurrir en condiciones similares:

2CH3SH + CO — CH3COSCH3 + H»S

Si se realiza la reaccion con 10.0 g de CH3SH y CO en exceso.
a) Calcula el rendimiento teérico del tioéster CH3COSCHs.
b) Calcula el porcentaje de rendimiento si se obtienen 8.65 g de CH3COSCH3s.
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Ejercicio 5.55. El cuerpo de una persona adulta maneja el exceso de nitrégeno excretandolo en
forma de urea (NH2CONHo). La reaccién que la produce es la combinacion de arginina (CgH14N402)
con agua para dar urea y ornitina (C5H12N202).

CeH14N402 + HQO — NHQCONHQ + C5H12N202

Si una persona excreta 95 mg de urea, determina:
a) La cantidad de arginina que se usé en el proceso.
b) La masa de ornitina producida.

Ejercicio 5.56. Un compuesto con un color azul intenso es el sulfato de tetraamin cobre (II),
cuya formula quimica es Cu(NH3)4SOq4, el cual se obtiene mediante la reaccion de sulfato de cobre
(1) (CuSQy4) y amoniaco (NH3):

CuSOq4(ac) + 4NH3 (ac) —— Cu(NH3)4S04 (ac)

a) Si se emplean 10.0 g de CuSO4 y NH3 en exceso, ¢cudl es el rendimiento tedrico de
Cu(NH3)4S04?

b) ¢Cudl es el rendimiento experimental de Cu(NH3)4SO4?, si se obtienen exactamente 12.6 g
de Cu(NH3)4S0;,.

Ejercicio 5.57. Cuando el carbonato de magnesio (MgCQO3) se calcina, se obtiene diéxido de
carbono (CO») y 6xido de magnesio (MgQO), pero la reaccion no es completa. Si calentamos 100 g
de MgCOg, se obtienen 30 g de MgO. Con esta informacion responde las siguientes preguntas:

a) Escribe la ecuacion balanceada del proceso.

b) Con los datos experimentales anteriores, ¢ cuanto didxido de carbono se obtiene?
c¢) ¢ Cuanto MgCO3 queda sin descomponer?

d) ¢ Cudl es el rendimiento de la reaccion?

Ejercicio 5.58. El azobenceno, cuya formula quimica es (CeHsN)2, es un intermediario en la
fabricacion de colorantes que se puede preparar a partir de la reaccidén de nitrobenceno (CgHsNO»)
con trietilenglicol (CeH1404) en presencia de Zn y KOH.

206H5N02 + 4CeH1404 % (CGH5N)2 + 4C6H1204 + 4H20

En una reaccién, 0.10 L de nitrobenceno (p = 1.20 g/mL) y 0.30 L de trietilenglicol (p = 1.12 g/mL)
producen 55.0 g de azobenceno, determina:

a) El rendimiento teorico.

b) El rendimiento real.

c) El rendimiento porcentual de la reaccién.

Ejercicio 5.59. ;Cuantos gramos de &cido acético (CH3COOH) comercial (97 % de CH3COOH
en masa) deben reaccionar con un exceso de PCl3 para producir 75 g de cloruro de acetilo
(CH3COCl), si la reaccion tiene un rendimiento de 78.2%7 La ecuacion quimica no balanceada de
este proceso es:
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CH3COOH + PCl3 — CH3COCI + H3POs3

Ejercicio 5.60. Cuando el etano (C2Hg) reacciona con cloro (Cl»), el producto principal es
C2HsCl, pero también se obtienen, en pequenas cantidades, otros productos que contienen Cl, tal
como CoH4Cls. La formacién de estos otros productos reduce el rendimiento de CoH5Cl.

a) Calcula el rendimiento teérico de C>HsCl cuando 125 g de CoHg reaccionan con 255 g de
Clz, suponiendo que el C2Hg y el Cl reaccionan sélo para formar CoHsCl y HCI.
b) Calcula el porcentaje de rendimiento si la reaccion produce 206 g de CoHs5Cl.

Ejercicio 5.61. El sulfuro de hidrogeno (H»>S) es una impureza en el gas natural que debe
eliminarse. Un método comun de eliminacion se llama proceso Claus, que se basa en la reaccién:

8H2S () + 402(9) — Ss(l) + 8H20(g)

En condiciones 6ptimas, el proceso Claus da 98 % de rendimiento de Sg. Si realizas la reaccion
en el laboratorio usando 30.0 g de H>S y 50.0 g de O, ¢ cuantos gramos de Sg se produciran,
suponiendo que tienes el 98 % de rendimiento?



6.1

6. REACCIONES QUIMICAS EN SOLUCION

Propiedades de las soluciones acuosas y molaridad

El agua cubre cerca de dos tercios de nuestro planeta y es una sustancia clave en gran parte
de la historia evolutiva de la Tierra. Con certeza, se piensa que la vida se origin6 en el agua, y
la necesidad de agua en todas las formas de vida ha ayudado a determinar diversas estructuras
biologicas.

La mayoria de las reacciones que se realizan en un laboratorio de ciencias se hacen en
disolucién (solucién) acuosa: mezclas con agua como disolvente. Estas son un medio adecuado
para poner en contacto cantidades de reactivo medidas con precision y por ello, no es sorprendente
que se utilicen en muchos métodos de la quimica.

Una disolucién o solucién es una mezcla homogénea de dos o mas sustancias. La sustancia
presente en mayor cantidad se conoce como el disolvente o solvente, y las demas sustancias se
conocen como solutos; se dice que estos Ultimos estan disueltos en el disolvente.

Una solucién puede ser gaseosa (como el aire), sélida (como una aleacién) o liquida (como el
agua de mar). En esta seccién analizaremos Uunicamente las soluciones acuosas, en las que el
soluto inicialmente es un liquido o un sélido y el disolvente es agua.

Por ejemplo, cuando una pequefa cantidad de cloruro de sodio (NaCl) se disuelve en una gran
cantidad de agua, esta es el disolvente y el cloruro de sodio es el soluto, como se ilustra en la
Figura 6.1.

Electrdlitos y no electrdlitos

Todos los solutos que se disuelven en agua se agrupan en dos categorias:
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I

Figura 6.1: llustracién de una disolucién de cloruro de sodio, a nivel macroscopico (imagen a la
izquerda) y a nivel molecular (imagen a la derecha).

= Electrdlitos: es una sustancia que, cuando se disuelve en agua, forma una disolucién que

conduce la electricidad.

= No electrélitos: sustancia que no conduce la corriente eléctrica cuando se disuelve en agua.

La forma de distinguir a un electrolito de un no electrolito es mediante un experimento sencillo:
se prepara una solucién con la sustancia a identificar, se coloca en un recipiente con dos electrodos
(barras de metal) y se aplica una corriente eléctrica a través de ésta. Si conduce la corriente
eléctrica es un electrolito, y si no conduce la corriente eléctrica enfonces es un no electrolito.

La razén por la cual un electrolito conduce la corriente eléctrica es porque al disolverse en agua,
éste genera iones en el seno de la solucién. A este proceso se le conoce como disociacion o
ionizacion.

Dependiendo del porcentaje de disociacion, los electrélitos se clasifican como:

= Electrdlitos fuertes: las sustancias que al disolverse en agua se disocian al 100 %.

= Electrdlitos débiles: las sustancias cuyo porcentaje de disociacién en agua es menor al

100%. Una parte de la sustancia se disocia formando iones y el resto permanece en forma
molecular.

En la Tabla 6.1 puedes encontrar ejemplos de electrolitos fuertes, débiles y no electrélitos.

Tabla 6.1: Ejemplos de electrolitos fuertes, débiles y no electrolitos.

Electrolito fuerte  Electrolito débil No electrolito
HCI CH3COOH (NH2)2CO (urea)
HNO3 HF CH30OH (metanol)
HCIO4 HNO> C2Hs0H (etanol)
HQSO4 NH3 CGH1206 (glucosa)
NaOH H>O C12H22011 (sacarosa)
Ba(OH)»

Compuestos idnicos

El proceso de disociacion de un electrolito se puede representar mediante una ecuacién quimica.
Esta representacion distingue entre un electrolito fuerte y uno débil.
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m Electrélitos fuertes: la disociacién de este tipos de electrélitos, por ejemplo, el cloruro de sodio
(NaCl), se puede representar como:

NaCl(s) 2% Na*(ac) + CI~ (ac)

La flecha en una sola direccion significa que todo el cloruro de sodio que entra a la
disolucién se transforma en iones Na* y CI™; no existen unidades de NaCl no disociadas en
la disolucién.

m Electrélitos débiles: este tipos de electrolitos, que es el caso de ciertos acidos como el acido
acético (CH3COOH), que le confiere el sabor al vinagre, no se ionizan por completo. La
ionizacién del acido acético la representamos como:

CH3COOH((1) @ H*(ac) + CH3COO™ (ac)

La doble flecha indica que la reaccion es reversible, es decir, la reaccion puede proceder en
ambos sentidos. Inicialmente, varias moléculas de CH3COOH se separan en iones CH3COO™
y H*. Con el tiempo, algunos iones CH3COO~ y H* vuelven a combinarse para formar
moléculas de CH3COOH. Finalmente, se llega a un estado en el que las moléculas de &cido
se ionizan con la misma rapidez con la que vuelven a combinarse los iones. A este estado
quimico, en el que no se observa cambio neto alguno (aunque en el nivel molecular continda
la actividad) se le llama equilibrio quimico.

Hidratacion

El agua es un disolvente de compuestos idnicos muy eficaz. Aunque el agua es una molécula
eléctricamente neutra, tiene una regién positiva (los atomos de H) y otra negativa (el atomo de O).
Estas regiones se llaman polos positivo y negativo, que al coexistir en una molécula, generan un
dipolo. Cuando las moléculas de un disolvente tienen dipolos a nivel molecular, se dice que es un
disolvente polar. El agua es un disolvente polar.

Cuando un compuesto i6nico como el cloruro de sodio se disuelve en agua, se destruye la red
tridimensional de iones del sélido. Los iones Na* y CI™ se separan por un proceso de hidratacion.

’

La hidratacion es un proceso en el que un ion se ve rodeado por moléculas de agua
acomodadas de manera especifica, formando una esfera o red de solvatacion

Como se ilustra en la figura 6.2, cada ion Na* se rodea de varias moléculas de agua con
su polo negativo orientado hacia este catién. De igual manera, cada ion Cl~ estd rodeado por
varias moléculas de agua con su polo positivo orientado hacia este anién. La hidratacion ayuda a
estabilizar los iones en disolucion.

Unidades de concentracion: Molaridad

Antes del desarrollo normal de este libro, vale la pena proponer un acuerdo. A partir de este
momento usaremos la palabra solucidén como sinénimo de disolucién y la palabra solvente como



200 Capitulo 6. REACCIONES QUIMICAS EN SOLUCION

Molécula de agua

5 @ g
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lon cloro hidratado
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lon sodio hidratado

Figura 6.2: Representacion de la hidratacion en el proceso de formacion de una disolucion de
cloruro de sodio (NaCl).

sinénimo de disolvente.

Hemos dicho que una solucién es una mezcla homogénea de al menos dos componentes,
donde el solvente es la sustancia que se encuentra en mayor proporcién y el soluto o solutos estan
en menor proporcién.

Sin embargo, para caracterizar una solucion no basta con establecer relaciones proporcionales
entre el soluto y el solvente. Es muy importante cuantificar la cantidad de soluto o solutos presentes
en la solucién.

La concentracion de una solucion es la cantidad de soluto presente en una cantidad dada
de solvente, o en una cantidad dada de solucion.

La concentracion de una solucion se puede expresar en diferentes unidades. En este libro

definiremos y revisaremos las siguientes unidades:
1. Molaridad (M)
2. Fraccion molar (X)

Porcentaje en masa (% masa)

Partes por millén (ppm)

Partes por billon (ppb)

La gran variedad de unidades de concentracion se debe a que las soluciones tienen muchas
aplicaciones en las ciencias: desde la cantidad de un gas en la atmésfera (quimica atmosférica)
hasta la cantidad de carbono en un acero (metalurgia), pasando por la cantidad de iones K* en una
célula (biologia molecular); practicamente todas las areas de las ciencias utilizan las soluciones.

La unidad de concentracion que se usa con mas frecuencia en la quimica y en otras ciencias es
la molaridad (M).

Existen otras unidades de concentracion como la molalidad (m) y la normalidad (N) que estan
en desuso. Esta ultima unidad no la revisaremos en este libro. Si fuera necesario, estas unidades
las puedes revisar en el Capitulo 12 del libro de Quimica de Raymond Chang.

ok w
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La molaridad también conocida como concentracion molar, es el numero de moles de
soluto por litro de solucion. Se representa con la letra M.

Esta unidad de concentracion se define como:

Moles de soluto

Molaridad = —
Volumen de solucién

Que se puede expresar algebraicamente como:

donde n es el numero de moles de soluto y V es el volumen de la solucién, expresado en litros.

Recuerda que el volumen (V) se expresa en litros de solucion, no litros de solvente. Ademas, la
molaridad de una solucion depende de la temperatura, esto quiere decir que cuando la temperatura
cambia, la molaridad de una solucién también cambiara.

En la practica de laboratorio, especialmente en niveles educativos, es comun asumir que al
preparar soluciones el volumen del disolvente es equivalente al volumen final de la disolucion.
Esta generalizacion se fundamenta en dos supuestos: por un lado, que los solutos sélidos no
modifican significativamente el volumen total al disolverse, y por otro, que los volimenes de liquidos
miscibles se consideran aditivos. Si bien esta aproximacion resulta util y suficiente para calculos
rutinarios o cuando se trabaja con soluciones diluidas, no debe considerarse una regla universal.
En disoluciones mas concentradas, o al mezclar liquidos miscibles (como etanol y agua), los
volumenes no son aditivos porque puede producirse contraccion o expansion de volumen, lo
cual afecta directamente la concentracién final. Por tanto, en contextos donde se requiere alta
precision —como en quimica analitica o procesos industriales—, es indispensable medir directamente
el volumen de la disolucion después de anadir el soluto, evitando asi errores por aproximacion.

Ejemplo 6.1: Calculo de la molaridad

Un estudiante de la licenciatura en Biologia Molecular prepara una soluciéon de etanol
(C2Hs0H) pesando 1.77 g de esta sustancia y haciendo la mezcla con suficiente agua hasta
alcanzar un volumen de 85.0 mL. ;Cual es la molaridad de esta solucion?

Estrategia:
En primer lugar debemos determinar el nimero de moles contenidos en 1.77 g de etanol y
después usaremos la ecuacién (6.1) para calcular la concentracién molar.

Solucion:
La masa molar del etanol es de 46.07 g/mol, por lo que podemos calcular el numero de
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moles de etanol contenidos en 1.77 g de este compuesto:

1 mol de C,HsOH
46.07 g de C,Hs0H

(1.77 g de C,H50H) < ) = 3.842 x 1072 mol de C,HsOH

Es importante recordar que las unidades de la molaridad son mT°' por lo que para este
problema, hay que convertir los 85.0 mL a litros (L), usando el factor de conversion de 1L =
1000 mL. De esta manera, el volumen de la solucién sera 8.5 x 1072 L.

Ahora, calculamos la concentracién molar usando la ecuacion (6.1):

="
\%
_ 3.842 x 102 mol de C,HsOH
8.5 x 102 litros de sol.
= 0.452 molar.
La concentracion de la solucion es 0.452 molar o simplemente 0.452 M. [

Verificacion:
Como hemos aplicado directamente la férmula de la molaridad, revisamos las operaciones y
vemos que la respuesta es razonable.

Ejemplo 6.2: Aplicaciones de la molaridad

En un experimento bioquimico se necesita agregar 3.81 g de glucosa a una mezcla de
reaccion. Calcula el volumen en mL de una solucién de glucosa de 2.53 M que se debe
tomar para tener la masa de soluto requerida.

Estrategia:
En primer lugar debemos determinar el numero de moles contenidos en 3.81 g de glucosa y
después usaremos la ecuacion (6.1), haciendo el despeje correspondiente, para calcular el

volumen.

Solucién:
La masa molar de la glucosa es de 180.2 g/mol, por lo que podemos calcular el nimero de
moles de glucosa contenidos en 3.81 g de esta sustancia:

1 mol de CgH 7,06
180.2 g de CsH 7,06

(3.81 g de C¢H20¢) ( ) =2.114 x 102 mol de CgH120¢

Ahora, calculamos el volumen de la solucién que contiene 2.114x 10~2 moles de glucosa
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(soluto), despejando la variable V de la ecuacion (6.1).
Es importante recordar que las unidades de la molaridad son

mol
L

por lo que para este problema, hay que usar el factor de conversién de 1 L = 1000 mL, para
tener la unidad de volumen que pide el problema.

n
V=—
M

~ 2.114 x 10~?mol de C¢H;,05 . 1000mL de sol.
~ 2.53mol de C¢H;,064/L de sol. 1 L de sol.

= 8.36 mL de sol.

Esto significa que se deben tomar 8.36 mL de la solucion para tener 3.81 g de glucosa. B

Verificacion:

La unidad de concentracion molaridad se puede leer de una forma simple: en un litro de
solucién 2.53 M hay 2.53 moles de soluto. Por lo tanto, en 8.36 mL 0 8.36 x 1073 L debe
haber (2.53 moles x 8.36 x 1073 L) es decir 2.12 x 102 moles de glucosa. La pequeiia
diferencia de esta cantidad de moles con la calculada previamente se debe al manejo de las
cifras significativas.

Ejercicios de la Seccidon

Ejercicio 6.1. De acuerdo con lo revisado en este capitulo, define con tus palabras los siguien-
tes conceptos:
a) Soluto b) Solvente o disolvente c) Solucién o disolucion

Ejercicio 6.2. Con la ayuda de un diagrama o una figura, describe el proceso de disolucién
usando como ejemplo un sélido.

Ejercicio 6.3. ;Qué diferencia hay entre una solucién y una mezcla homogénea?

Ejercicio 6.4. Tu companero de laboratorio te dice que prepard una solucién que contiene 1.50
moles de NaOH en 1.50 L de solucién acuosa y, por lo tanto, que la concentracion de NaOH es de
1.5 M.

a) ¢Estaenlo correcto? b) Sino, ¢cual es la concentracién correcta?

Ejercicio 6.5. En el programa Conduce Sin Alcohol de la Cd. de México, se mide la concentra-
cion de alcohol etilico (CH3CH2OH) en sangre de los conductores de autos. Esta concentraciéon
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se determina en unidades de gramos de alcohol por cada 100 mL de sangre. La concentracion
maxima permitida de alcohol en sangre es de 0.40 mg/L. Un conductor es sancionado si tiene
una concentracién mayor a este valor. ;Cual es la concentracibn maxima permitida de alcohol en
sangre, en unidades de molaridad?

Ejercicio 6.6. Una persona adulta promedio tiene un volumen total de sangre de 5.0 L. Si la
concentracion de iones de sodio en este individuo promedio es de 0.135 M, ¢ cual es la masa de
iones sodio que circula en la sangre?

Ejercicio 6.7. Resuelve lo siguientes planteamientos:
a) Calcula la masa en gramos de yoduro de potasio (KI) necesarios para preparar 250.0 mL de
una disolucién 1.70 M.
b) Si se disuelven con agua 13.60 g de yoduro de potasio en un matraz aforado de 1.0 litro.
Determina la molaridad de la disolucion.

Ejercicio 6.8. Determina la concentracién molar para cada una de las siguientes condiciones:
a) Se disuelven 3.9954 g de cloruro de calcio (CaCly) en agua hasta alcanzar 180.0 mL de
disolucion.
b) Se disuelven 2.8825 g de glucosa (CgH1206) en un volumen de 80.0 mL de disolucién.
c) Se disuelven 19.998 g de hidréxido de sodio (NaOH) en 1.0 L de una disolucién.
d) Se disuelven 5.8443 g de cloruro de sodio (NaCl) para obtener 1.0 L de disolucioén.
e) Se disuelven 15.753 g acido nitrico (HNO3) para obtener 500 mL de disolucién.
f) Adsorcién de 0.3646 g de cloruro de hidrégeno (HCI) hasta obtener 10 mL de solucion.

Ejercicio 6.9. Unicamente con fines didacticos, vamos a considerar que el volumen del soluto

y del solvente son aditivos. Con esta consideracion, determina la molaridad de las siguientes
disoluciones:

a) 78.2686 g de isopropanol (C3H7OH) en 645 mL de disolucién.

b) 29.5 g de ioduro de sodio (Nal) en 0.25 L de disolucion.

c) 43.5 g de fructosa (CeH120) en 181.0 mL de disolucion.

d) 21.05 g de benceno (CgHg) en 98.5 mL de disolucidon con xileno (CgH1o).

e) 60.25 g de cloruro de hidrogeno (HCI) en 1.0 L de disolucion.
f) 2.92 mol de CH3zOH en 7.16 L de solucion.
g) 7.69 mmol de CH3CH>OH en 50.00 mL de solucion.
h) 25.2 g de CO(NH2)2 en 275 mL de solucion.
150.0 g de sacarosa (C12H22014) en 250.0 mL de solucion.
2.25 x 10~* mol de CH3CH>OH en 125 mL de solucién.
57.5 g de (CH3)2CO en 525 mL de solucion.

J
K

N st i s s E a  l a L

Ejercicio 6.10. Si se quiere preparar cada una de las siguientes disoluciones, ¢cual sera el
volumen final de disolucion, expresado en mililitros?
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a) Una disolucion 0.54 M a partir de 4.28 g de bromuro de sodio (NaBr).

b) Una disolucién 5.0 M a partir de 0.9333 moles de formaldehido (CH»0O).

¢) Una disolucién 1.0 M a partir de 2.0 g de bicarbonato sodio (NaHCO3).

d) Una disolucion 2.0 M a partir de 2.0 moles de cloruro de litio (LiCl).

e) Una disolucién 1.0 M a partir de 0.25 moles de &cido nitrico (H2SOg).

f) Una disolucion 0.50 M a partir de 0.25 moles de acido acético (CH3zCO2H).

Ejercicio 6.11. Se prepar6 una disolucion de nitrito de sodio (NaNO»), disolviendo 1.232 g del
nitrito en agua y aforando a 200 mL. Determina la concentracion molar de la disolucién.

Ejercicio 6.12. Calcula la masa (en gramos) y el volumen (en litros) de etanol (CH3CH>OH)
que deben disolverse en agua para preparar 100.0 L de una disolucién con una concentracion de
3.3 M. Considera que la densidad del etanol es 0.789 g/mL, y la del agua es 1.0 g/mL.

Ejercicio 6.13. En los Estados Unidos, la concentracion de glucosa (CeH120s) en la sangre se
reporta en unidades de miligramos por decilitro (mg/dL). En Canada, el Reino Unido y en otros
paises, la concentracién de glucosa en sangre se reporta en milimoles por litro (mmol/L), donde 1
mmol = 1 x 1072 moles. Si una persona tiene un nivel de glucosa en sangre de 85 mg/dL:

a) ¢ Cudl es el nivel de glucosa en sangre en mmol/L?
b) ¢Cual es la molaridad de glucosa en la sangre?

Ejercicio 6.14. ;Cual de las siguientes disoluciones de cloruro de potasio (KCI) tiene una
concentracién de 0.500 M?
a) La mezcla de 0.500 g de KCI con agua hasta tener 1.0 mL de solucién.
b) La mezcla de 36.0 g de KCI con suficiente agua para obtener 1.0 litro de solucién.
c) La mezcla de 7.46 mg de KCI en agua hasta tener 1.0 mL de solucion.
d) La mezcla de 373 g de KCI con suficiente agua para obtener 10.0 L de solucién.

Ejercicio 6.15. Si 6.73 g de carbonato de sodio (Na2CO3) se disuelven en suficiente agua para
preparar 250.0 mL de solucién, ¢cual es la concentracion molar de carbonato de sodio?

Ejercicio 6.16. ;Cudl es la masa, en gramos, de permanganato de potasio (KMnO4) usado
como soluto, cuando se obtienen 250.0 mL de una solucién 0.0125 M de este compuesto?

Ejercicio 6.17. ;Qué masa de acido oxalico (HoC204) se requiere para preparar 250.0 mL de
una solucion que tiene una concentracién 0.15 M de H2C2047?

Ejercicio 6.18. El glicerol, C3HgO3, es una sustancia ampliamente utilizada en la fabricacién
de cosmeéticos, productos alimenticios, anticongelantes y plasticos. El glicerol es un liquido soluble
en agua con una densidad de 1.2656 g/mL a 15 °C. Calcula la molaridad de una solucién de glicerol
cuando se disuelven 50.00 mL de glicerol a 15 °C en suficiente agua para obtener 250.00 mL de
solucién.
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Ejercicio 6.19. Un vaso con jugo de naranja contiene 124 mg de acido ascérbico (vitamina C,
CsHsOg). Si el vaso tiene un volumen de 236.6 mL, calcula la molaridad de vitamina C en el jugo.

Otras unidades de concentracion

[ La molalidad (m) es el nimero de moles de soluto dividio por los kilogramos de disolvente. ]

Para preparar disoluciones de una determinada molalidad en un disolvente, no se emplea
un matraz aforado como en el caso de la molaridad, sino que se puede hacer en un vaso de
precipitados y pesando con una balanza analitica, previo peso del vaso vacio para poderle restar el
correspondiente valor.

Esta unidad se puede expresar algebraicamente como:

o moles de soluto
kg de disolvente

(6.2)

La principal ventaja de esta unidad de concentracion, respecto a la molaridad, es que como
el volumen de una disolucién depende de la temperatura y de la presidén, cuando éstas cambian,
el volumen cambia con ellas. Gracias a que la molalidad no esta en funcién del volumen, es
independiente de la temperatura y la presion, y puede medirse con mayor precision. Sin embargo,
la molalidad es menos empleada que la molaridad, pero es igual de importante.

La fraccion molar (X;) es una unidad de concentracion adimensional que expresa la rela-
cion del numero de moles de un componente respecto al numero de moles de todos los
componentes presentes en una solucion.

Esta unidad se puede definir como:

donde n; y ny son el numero de moles del componente i y el nUmero total de moles presentes en la
solucion, respectivamente. La fraccion molar no tiene unidades y s6lo toma valores entre O y 1.

Ejemplo 6.3: Calculo de la fraccion molar

Una mezcla de gases contiene 4.46 moles de nedn (Ne), 0.74 moles de argon (Ar) y 2.15
moles de xendn (Xe).

a) Calcula la fraccién molar de cada uno de los componentes de esta solucién.

b) ¢Qué gas actia como solvente en esta solucién?
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Estrategia:
Como conocemos el nimero de moles de cada componente, podemos calcular el numero
de moles totales y después usar la ecuacion (6.3) para cada componente.

Solucién a):
El nimero total de moles de la solucién es:

nr = 4.46mol +0.74mol +2.15mol = 7.35mol

La fracciéon molar del Ne es:

4.46mol

Xne = ——— = 0.607
Ne = 7 35mol
La fraccidon molar del Ar es: 0 74rmol
74mo

Xy, = =0.101
A" 7. 35mol
La fraccién molar del Xe es: 2 15mol
.15mo

=—=0.292

Xxe 7.35mol ?

Podemos ver que la suma de las fracciones molares es 1.000

Solucién b):

El solvente es el componente de la mezcla que se encuentra en mayor proporciéon. Con el
resultado previo, podemos comparar las fracciones molares e identificar qué gas esta en
mayor proporcion, por lo tanto el Ne es el solvente.

Verificacion:
Al revisar las operaciones, podemos constatar que los resultados son correctos. Ademas, la
suma de las fracciones molares es igual a 1.

El porcentaje en masa también llamado porcentaje en pesos o peso porcentual, es la
relacion de la masa de un soluto con respecto a la masa de la solucion, multiplicado por
100 %.

Esta unidad se define como:

. masa de soluto
Porcentaje en masa = — x 100 %
masa de la solucion

Donde la masa de la solucidn es la suma de las masas del soluto o los solutos y del solvente
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(usando el mismo sistema de unidades de medida). Esta unidad se puede expresar como:

(6.4)

donde m; y my son la masa del soluto i y la masa total de la solucién, respectivamente. mr es la
suma de las masas de los componentes de la solucién.

El porcentaje en masa no tiene unidades, sino que se expresa porcentaje porque es una relacién
de cantidades semejantes.

Ejemplo 6.4: Calculo de porcentajes en masa

Una muestra de 0.892 g de cloruro de potasio (KCI) se disuelve en 54.6 g de agua. ¢Cual es
el porcentaje en masa del KCl en la solucion?

Estrategia:
Conocemos la masa del soluto y del solvente , por lo tanto, podemos calcular el porcentaje
en masa con la ecuacion (6.4).

Solucion:
Usando la ecuacién (6.4) tenemos:

Goxcr = K % 100%
mr
0.892¢
=———°2  x100%
0892515468
=1.61%
Por lo tanto, el porcentaje en masa del KCl es 1.61 %. [

Verificacion:
Al revisar las operaciones, podemos constatar que los resultados son correctos.

Partes por millon (ppm): es la relacion de la masa de un soluto con respecto a la masa de
la solucién, multiplicado por un millén (1 x 10°).

Partes por billon (ppb): es la relacion de la masa de un soluto con respecto a la masa de la
solucién, multiplicado por un millén (1 x 10°).

Estas unidades se usan cuando la masa de un soluto es muy pequefia comparada con la masa
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de la solucién. La unidad ppb es una unidad anglosajona, donde el billéon es igual a mil millones.
Estas unidades se expresan algebraicamente como:

[ ppm = mi; x 10° ‘ (6.5)
[ ppb = mﬂT % 10° ] (6.6)

donde m; y my son la masa del soluto i y la masa total de la solucién, respectivamente. mr es la
suma de las masas de los componentes de la solucién.

Ejemplo 6.5: Calculo de ppm

Calcula las ppm de 80 mg de ion sulfato (SO427) en 5 litros de agua. Considera la densidad
del agua como p = 1.0 kg/L.

Estrategia:
Debemos expresar la masa del ion sulfato en kg, al igual que el volumen de agua. Para la
ultima conversion, usaremos el factor de 1 kg = 1 L.

Solucion:
La masa del ion SO4%~ es 80 mg = 8.0 x 1075 kg. La masa de 5 L de agua es 5 kg. Por lo
tanto:

Mgy, 2-
ppm = —% % 109
mr

_ 80x107%kg
- 8.0x105kg+5.0kg

=16 ppm

x 10°

La concentracién del ion SO42~ es de 16 ppm. [

Verificacion:
Al revisar las operaciones, podemos constatar que los resultados son correctos.

Ejercicios de la Seccién

Ejercicio 6.20. Define las siguientes unidades de concentracion y da sus unidades: porcentaje
en masa, fraccion molar, molaridad, molalidad, partes por millén y partes por billén. Compara sus
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ventajas y desventajas.

Ejercicio 6.21. Considerando soluciones acuosas de cada compuesto (soluto), calcula los
valores de concentracion y llena los espacios en blanco de la tabla:

Compuesto Molaridad Molalidad Porcentaje Fraccion

en peso molar
Nal - 0.15 - -
CoH50H 0.15 - - -
C1oH25011 _ _ 20.0 -

Ejercicio 6.22. Considerando soluciones acuosas de cada compuesto (soluto), calcula los
valores de concentracion y llena los espacios en blanco de la tabla:

Compuesto Molaridad Molalidad Porcentaje Fraccion
en peso molar

KNO3 - - 10.01 -

CH3CO2H 0.0183

HOCH,>CH>OH - - - 0.70

Ejercicio 6.23. Sup6n que se disuelven 2.56 g de acido succinico en 500.0 mL de agua. La
férmula molecular del &cido succinico es CoH4(CO2H)2. Suponiendo que la densidad del agua
es de 1.00 g/cm?, calcula la molalidad, la fraccién molar y el porcentaje en peso de &cido en la
solucion.

Ejercicio 6.24. Supdn que agregas 1.2 kg de etilenglicol, cuya férmula molecular es HOCH>CH,OH,
como anticongelante a 4.0 kg de agua en el radiador de tu automovil. 4 Cual es la fraccién molar, la
molalidad y el porcentaje en peso de etilenglicol?

Ejercicio 6.25. ;Qué masa de NapCO3 se debe agregar a 125 g de agua para preparar una
solucién 0.200 m de Na>CO3?, ¢4 cual es la fraccion molar de Na>COj3 en la solucién resultante?

Ejercicio 6.26. Calcula el porcentaje en masa del soluto en cada una de las siguientes solucio-
nes acuosas:
a) 5.50 g de NaBr en 78.2 g de solucion.
b) 31.0 g de KCl en 152 g de agua.
c) 4.5 g de tolueno en 29 g de benceno.

Ejercicio 6.27. Calcula la molalidad de cada una de las siguientes soluciones:
a) 14.3 g de sacarosa (C12H22011) en 676 g de agua.
b) 7.20 moles de etilenglicol (CoHgO2) en 3,546 g de agua.



6.3

6.3 Diluciones 211

Ejercicio 6.28. El acido sulfurico concentrado mas comunmente empleado en los laboratorios
se encuentra al 98.0 por ciento de HoSO4 en masa. Si la densidad de la solucion es de 1.83 g/mL.
Calcula:
a) La molaridad de la solucién.
b) La molalidad de la solucion.

Ejercicio 6.29. Siquieres preparar una solucion de NaNOg3 al 0.0512 m. ; Qué masa de NaNOs
se debe agregar a 500 g de agua?, ¢cual es la fraccion molar de NaNOg en la solucion?

Ejercicio 6.30. Sitienes que preparar una solucién acuosa de glicerol, cuya férmula molecular
es C3Hs5(OH)3, en la cual la fraccion molar del soluto sea de 0.093. ;Qué masa de glicerol debes
agregar a 425 g de agua para preparar esta solucién?, ;cual es la molalidad de la solucién?

Ejercicio 6.31. Una solucion de SO» en agua contiene 0.00023 g de SO» por litro de solucién.
¢,Cual es la concentracion de SO, en ppm?, ¢ cual es la concentracién de SO, en ppb?

Ejercicio 6.32. La concentracion promedio de iones de litio (Li*) en el agua de mar es de 0.18
ppm. ;Cual es la molalidad de iones litio en el agua de mar?

Ejercicio 6.33. Elion plata (Ag*) tiene una concentracién promedio de 28 ppb (partes por mil
millones) en los bebederos de agua de Estados Unidos.
a) ¢Cual es la molalidad del ion plata?
b) Si quisieras obtener 1.0 x 10> g de plata y pudieras recuperarla quimicamente de los
bebederos de agua, ¢qué volumen de agua en litros tendrias que tratar? (Supon que la
densidad del agua es 1.0 g/cm?).

Ejercicio 6.34. En la Cd. de México, el programa de monitoreo de la calidad del aire establece
que la concentracion maxima de ozono (O3) debe ser menor o igual a 0.070 ppm en promedio al
dia, con el fin de evitar, prevenir o reducir los efectos nocivos para la salud humana. Para el ozono,
una ppm equivale a 1,960 ug/m?3, a 25 °C de temperatura y con una atmdsfera de presion.

a) ¢Cual es la concentracion, en unidades de peso por volumen (ug/m?), correspondiente a las
0.070 ppm?

b) En un dia muy contaminado, se registraron 0.210 ppm. ¢ Cual es la concentracién de ozono
en ug/m3?

Diluciones

Generalmente en el laboratorio se preparan soluciones concentradas que no se usan normal-
mente, sino que se guardan en el almacén del laboratorio. Con frecuencia estas soluciones stock
(de reserva) se diluyen antes de utilizarlas.



212 Capitulo 6. REACCIONES QUIMICAS EN SOLUCION

La dilucion es el procedimiento que se sigue para preparar una solucion menos concentrada
a partir de una mas concentrada.

Cuando se hace una dilucién, se le agrega mas solvente a una cantidad determinada de una
solucién concentrada, por lo que su concentracién cambia (disminuye) sin que cambie el niumero
de moles del soluto presente en la solucién, es decir:

moles de soluto antes de la dilucidon = moles de soluto después de la dilucién

A partir de la definicién de molaridad (ecuacién 6.1), sabemos que:
n=M-V

Si consideramos que todo el soluto proviene de la solucién concentrada original (n;), y éste
permanece sin cambios al hacer la dilucion (nf), se cumple que:

ni=nys

Por lo que el proceso de dilucién implica la siguiente igualdad:

M;"Vi=M;-Vy (6.7)

donde M; y M, son las concentraciones molares de la solucion inicial y final, respectivamente, y V;
y V; son los volimenes respectivos de la solucion inicial y final. Este proceso se ilustra en la Figura
6.3.

Solucién Solucidén
Solvente

inicial adicionado ﬁnal

2000 P
Moles de soluto . Moles de soluto
antes de la dilucién después de la dilucién

Figura 6.3: Representacién de la dilucion de una solucion.

Las unidades de V; y V; deben ser las mismas (L o mL) para que los célculos funcionen. Para
verificar que los resultados sean razonables, se debe asegurar que: M; > My y Vy > V.
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Ejemplo 6.6: Preparacion de una dilucion

Describe cémo prepararias 5.00 x 10> mL de una solucion de acido sulfdrico (HoSQO4) 1.75
M, a partir de una solucion concentrada de HoSO4 8.61 M.

Estrategia:

Este es un proceso de dilucién, porque la concentracién de la solucién final es menor que
la concentracién de la solucién inicial. Recuerda que en la dilucion, la concentracién de la
solucion disminuye, pero el numero de moles de soluto sigue siendo el mismo.

Solucién:
Preparamos el calculo mediante la tabulacién de los datos:

M;=861M  M;=175M
Vv, =? V;=5.00 x 10° mL

Usando la ecuacion (6.3), podemos despejar la variable V; para que la ecuacion de dilucion

quede como:
_ MV
==

Sustituyendo los valores en la ecuacion previa, tenemos:

Vi

(1.75M)(5.00 x 10> mL)
8.61M
=102mL W

V=

Por lo tanto, para obtener la concentracion deseada debemos diluir 102 mL de la solucién de
H>SO4 8.61 M con suficiente agua hasta obtener un volumen final de 5.00 x 10> mL en un
matraz volumétrico de 500 mL.

Verificacion:
El volumen inicial (102 mL) es menor que el volumen final (500 mL), por lo tanto la respuesta
es razonable.

Ejercicios de la Seccion

Ejercicio 6.35. Describe de manera clara como realizar las siguientes diluciones a partir de
una disolucion patrén o estandar:
a) Determina el volumen necesario de una disolucién 1.00 M de Pb(NOs)2, para preparar 1.0 L
de una disolucion 0.45 M de Pb(NO3)».
b) Determina el volumen necesario de una disolucion 1.5 M de CaCl, para preparar 250 mL de
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una disolucién 0.35 M de CaCls.

Ejercicio 6.36. A continuacién se describen dos métodos para preparar 1.00 L de solucién de
H>SO,4 0.25 M, determina cual de ellos es el mas adecuado.
a) Diluir 41.6 mL de una solucién 6.00 M de H>SO4 a un volumen de 1.00 L.
b) Agregar 950.0 mL de agua a 50.0 mL de una solucién 5.00 M H>SOy4.

Ejercicio 6.37. ¢Cual de los siguientes métodos usaria para preparar 300.0 mL de una solucion
de K>Cr-0O7 al 0.500 M?
a) Agregar 30.0 mL de una solucién 1.50 M de K>CroO7 a 270.0 mL de agua.
b) Diluir 250.0 mL de una solucién KoCroO7 0.600 M a un volumen de 300.0 mL.

Ejercicio 6.38. Si se diluyen 4.00 mL de una solucion de CuSO4 0.0250 M a 10.0 mL con agua
pura, ¢cual es la concentracién molar de sulfato de cobre (Il) en la solucién diluida?

Ejercicio 6.39. Un volumen de 50.0 mL de una disolucién 0.433 M de nitrato de potasio (KNO3)
se lleva a un aforo con agua hasta completar 500 mL. Calcula la concentracién de la disolucién.

Ejercicio 6.40. Se tienen 200.0 mL de una disolucion 0.70 M de nitrato de cobre, se le afiade
agua hasta completar un aforo de 500.0 mL. Calcula la concentracién de la nueva disolucién.

Ejercicio 6.41. Se desea preparar una solucion de acido clorhidrico (HCI) con una concentra-
cién de 0.20 M. Para ello, se dispone de 500 mL de una solucién de HCI con concentracién 0.25 M.
¢, Qué volumen de agua debe anadirse para alcanzar la concentracion deseada?

Ejercicio 6.42. Se dispone de 30.0 mL de una solucién de cloruro de potasio (KCI) con una
concentracién de 3.4 M. Esta solucion se va a diluir hasta alcanzar una concentracion de 2.0 M.
¢, Qué volumen de agua debe agregarse para lograr dicha dilucion?

Ejercicio 6.43. Se cuenta con dos disoluciones de nitrato de calcio (Ca(NOs)»), la primera con
un volumen de 50.0 mL y una concentracién 0.80 M, la segunda tiene un volumen de 80.0 mL
y una concentracion 1.10 M. Calcula la concentracién de la disolucién final al mezclarse ambas
disoluciones.

Ejercicio 6.44. Calcula la concentracion de la disolucion resultante, cuando se combinan 50.0
mL de una disolucién 0.5 M de nitrato de potasio (K(NO3)) con 103.0 mL de una disolucién 0.90 M
de nitrato de potasio.

Ejercicio 6.45. El acido nitrico (HNO3) comercial de cierta empresa tiene una etiqueta que
indica una pureza del 86 % en masa y tiene una densidad de 1.51 g/mL a temperatura ambiente.
Con esta informacién determina:

a) La concentracion molar y molal del HNOs.
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b) Calcula el volumen del HNO3; concentrado que se necesita para preparar 100.0 mL de una
solucién 0.40 molar de HNOs.

Ejercicio 6.46. El nitrato de plata (AgNO3) es un compuesto utilizado para la determinacién de
cloruros, como antiséptico, desinfectante, entre otras aplicaciones. Realiza lo siguiente:
a) Calcula la masa de AgNOj; para preparar 50.0 mL de una disolucién 0.25 M.
b) Calcula el volumen de la alicuota de la disolucién 0.25 M que se requiere para preparar 100.0
mL de una dilucion de AgNO3 0.05 M.

Ejercicio 6.47. El acido acético (CH3CO2H) es un liquido cristalino, tiene un olor peculiar
y propiedades corrosivas e irritantes, es ampliamente utilizado en la industria alimenticia y en
fotografia como revelador. Se vende como acido acético glacial cuando su pureza es del 100% y
tiene una densidad de 1.05 g/mL a temperatura ambiente.
a) Si se toma una alicuota de 15.0 mL de acido acético glacial y se afora a 100.0 mL, determina
su concentracion molar.
b) Se necesita preparar una dilucion de la solucién anterior para futuros andlisis. Se toma una
alicuota de 5.0 mL y se afora a 250.0 mL. Determina la nueva concentracion.

Ejercicio 6.48. Se tienen 250 mL de una solucién de HCI 0.36 M y se toma una alicuota de
25.0 mL de esa solucién con una pipeta volumétrica, posteriormente se diluye hasta un volumen
de 500.00 mL en un matraz aforado. Ahora, nuevamente con una pipeta volumétrica, se toma otra
alicuota de 10.00 mL de esa solucion y se diluye a 250.00 mL en otro matraz aforado. Calcula:

a) La molaridad de la primera dilucién.
b) La molaridad de la dilucién final.

Ejercicio 6.49. Calcula la concentracién, en molaridad, de una solucion de formaldehido
(CH20) que se prepara mezclando 1.25 L de una solucién 3.00 M de CH2O con 719 mL de otra
solucién de CH>O 1.75 My diluyendo la mezcla con agua hasta un volumen de 2.50 L.

Ejercicio 6.50. Se va a realizar una dilucion con 25.0 mL de una solucion 0.110 M de car-
bonato de sodio (NapCOj3) a exactamente un volumen de 100.0 mL, posteriormente se tomaran
exactamente 10.0 mL de esta solucién diluida y se agregara a un matraz aforado de 250 mL y se
afora a 250.0 mL. ;Cudl es la concentracion de la solucion diluida final de NaaCO3?

Estequiometria de reacciones en solucién

Una de las actividades més frecuentes en el laboratorio es preparar soluciones; el procedimiento
lo aprenderas en los cursos experimentales. Sin embargo, aqui te comentamos el proceso general
en 3 pasos, si el soluto es soluble en agua:

1. Una cantidad conocida de un soluto sélido se transfiere a un matraz volumétrico; después se
agrega agua mediante un embudo.
2. El sélido se disuelve lentamente al agitar con suavidad el matraz.



216 Capitulo 6. REACCIONES QUIMICAS EN SOLUCION

3. Después de que el sélido se ha disuelto por completo, se agrega mas agua para llevar el nivel
de la disolucién hasta la marca (ver figura 6.4).
Una vez conocidos el volumen de la disolucion y la cantidad de soluto disuelto en ella, se puede
calcular la molaridad de la disolucion preparada.

- »

‘ s 4 B
‘ -
Soluto 500 7% ¢
Solvente g
— Marca o aforo

- —

Paso 2 Paso 3

Figura 6.4: Método para preparar una disolucién.

Ahora que hemos estudiado la concentracion y dilucion de las soluciones, analizaremos los
aspectos cuantitativos de las reacciones que ocurren en disolucién acuosa, es decir, la estequio-
metria de las soluciones.

A partir de: Se encuentra:
Solucién de Gramosde la
la sustancia A sustancia B
Utiliza la férmula Utiliza la
de concentracién i masa molar
adecuada de B

i }
Utiliza los coeficientes

[ de Ay B de la ecuacion —>
balanceada

Moles de la
sustancia B

Moles de la
sustancia A

Figura 6.5: Estequiometria de soluciones.

Las ideas clave en este tipo de analisis cuantitativo se muestran en la Figura 6.5 y se describen
a continuacion:
1. Identificar al reactivo en solucién.
2. Calcular el numero de moles presentes del reactivo en solucion.



6.4 Estequiometria de reacciones en solucién 217

3. Aplicar, con una pequefia variacion, el método de los 3 pasos revisado en la pagina 176 del
Capitulo 5.
Vamos a ilustrar el uso del analisis estequiométrico con soluciones en los ejemplos de las siguientes
paginas.

Ejemplo 6.7: Estequiometria de soluciones

¢, Qué volumen, en mililitros, se requiere de una solucién de HNO3 0.109 M para reaccionar
completamente con 2.50 g de Ba(OH)»? La ecuacion quimica de esta reaccién es:

2HNO3(ac) + Ba(OH)2(s) — 2H20(l) + Ba(NOg3)2(ac)

Estrategia:
Para resolver mas facil el problema, organizaremos la estrategia en los siguientes pasos:
1. Debemos verificar que la ecuacién quimica esta balanceada.
2. ldentificamos al reactivo limitante.
3. Convertimos la masa del reactivo limitante a moles.
4. Calculamos cuantos moles del reactivo en exceso se requieren para consumir comple-
tamente el reactivo limitante, usando la ecuacién balanceada.
5. Finalmente, usando la definicién de molaridad, calculamos el volumen de la solucion
que contendra el numero de moles obtenidos en el paso previo.
Solucion:
PASO 1: Por inspeccion simple, podemos ver que la ecuacién quimica esta balanceada.
PASO 2: De acuerdo con la redacciéon del problema, el Ba(OH), es el reactivo limitante
porque se debe agotar completamente.
PASO 3: La masa molar del Ba(OH), es 171.34 g/mol. A partir de esta informacién calcula-
mos cuantos moles estan contenidos en 2.50 g de Ba(OH)a.

I mol de Ba(OH),
171.34g de Ba(OH),

2.50g de Ba(OH), ( ) = 1.459 x 10~2mol de Ba(OH),

PASO 4: De acuerdo con la ecuacion quimica balanceada:

2HNOgs(ac) + Ba(OH)2(s) — 2H20(I) + Ba(NO3)2(ac)
Sabemos que 2 moles de HNO3 reaccionan exactamente con 1 mol de Ba(OH),, por lo
tanto:

2mol de HNO;3
1 mol de Ba(OH),

1.459 x 10~>mol de Ba(OH), < ) —2.918 x 10~ mol de HNO;

Esto significa que 2.918 x 102 moles de HNOj3 reaccionan exactamente con 1.459 x 102
moles de Ba(OH)a.
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PASO 5: Ahora tenemos que calcular el volumen de la solucién de HNO3 que contenga
exactamente 2.918 x 102 moles de HNOs. Para esto, usamos la definicién de molaridad
(ecuacién 6.1) en la forma:
v
M

Sustituyendo los datos en la ecuacion previa, tenemos:

2918 x 10"?mol de HNO3
~ 0.109mol de HNOs/L

=0.268L

Finalmente, convertimos este volumen a mililitros para tener:
V =268 mL

Por lo que la respuesta es que debemos tomar una alicuota de 268 mL de solucion de
HNOs3. [ |

Verificacion:
Los célculos fueron hechos con mucho cuidado y el volumen obtenido se puede medir en el
laboratorio, por lo que el resultado es razonable.

Ejercicios de la Seccién

Ejercicio 6.51. ;Qué volumen, en mililitros, se necesita de una disolucién de &cido nitrico
(HNO3) 0.145 M para reaccionar completamente con 3.20 g de hidréxido de bario (Ba(OH)2)? La
ecuacién quimica balanceada de la reaccion es:

2HNO3(aq) + Ba(OH)2(s) — 2H20 (1) + Ba(NO3)2(aq)

Ejercicio 6.52. ;Qué masa, en gramos, de Na,CO3 se requiere para que se lleve a cabo la
reaccion completa con 50.0 mL de HNO3; 0.125 M? La ecuacién balanceada de esta reaccion es:
NaxCOs(ac) + 2HNOz(ac) —— 2NaNOgz(ac) + CO2(g) + H20(1)

Ejercicio 6.53. Cuando se hace pasar una corriente eléctrica a través de una solucion acuosa

de NaCl, se producen los siguientes productos quimicos industriales: Hz(g), Clo(g) y NaOH (ac), de
acuerdo con la siguiente ecuacion:

2NaCl(ac) + 2H20 () — Hz(g) + Cl2(g) + 2NaOH (ac)

a) ¢, Qué masa de NaOH se puede formar a partir de 15.0 L de una solucion de NaCl al 0.35 M?
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b) ¢Qué masa de cloro se obtiene?

Ejercicio 6.54. La hidrazina (N2H4), una base como el amoniaco, puede reaccionar con el
acido sulfdrico de acuerdo con la siguiente ecuacion:

2NoHa(ac) + HoSO4(ac) —— 2NaHs*(ac) + SO42™ (ac)

¢ Qué masa de hidrazina reacciona con 250.0 mL de una solucién de H»SO4 cuya concentracién
es 0.146 M?

Ejercicio 6.55. Se desea realizar un experimento en el que un pedazo de 5.5 g de hierro
metalico se sumergira en un matraz que contiene 30 mL de una disolucion de acido clorhidrico 6.0
M. La reaccién que se lleva a cabo se muestra a continuacién:

Fe (s) + 2HCI (ac) — FeCla (ac) + Hz (g)

a) Determina la cantidad estequiométrica de FeClz que se puede producir.

b) Calcula la masa del reactivo en exceso.

c) Calcula la masa de los productos que se forman, si la reaccién procede con el 90.0% de
rendimiento.

Ejercicio 6.56. La reaccién que se muestra a continuacion es de neutralizaciéon entre el
hidréxido de sodio (NaOH) y el acido bromhidrico (HBr), ambos son fuertes, por lo que la reaccion
se lleva a cabo completamente:

HBr (ac) + NaOH (ac) —— NaBr (ac) + H2O (1)

a) Determina la cantidad de NaBr que se producira si reaccionan 50.0 mL de una disolucién
0.70 M de HBr con 23.0 g de NaOH.
b) Calcula el rendimiento del proceso si al término de la reaccién se aislan 4.22 g de NaBr.

Ejercicio 6.57. El hidroxido de cromo (lll), Cr(OH)3, es un compuesto inorganico producto
de la reaccion de una base con una sal de cromo; se utiliza para fabricar productos de aseo y
cosméticos. Se sintetiza de acuerdo con la siguiente reaccion:

Cr(NOg3)s(ac) + NaOH (ac) — Cr(OH)3 (ac) + NaNOs (ac)

a) Balancea la ecuacién.

b) Calcula el volumen necesario de una disolucion de hidréxido de sodio 0.90 M para reaccionar
completamente con 0.15 mol de Cr(NO3)3 para formar Cr(OH)3.

c) Determina el rendimiento del proceso si se obtuvieron 12.8 g de Cr(OH)s.

Ejercicio 6.58. La siguiente reaccion es un ejemplo de una reaccion de doble sustitucion o
desplazamiento:

BaClz (ac) + NaxSO4 (ac) —— BaSOy (s) + 2NaCl (ac)
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a) Determina la masa de BaSO,4 que se formard si se hacen reaccionar 75.0 mL de una
disolucién 0.20 M de NaxSO4 con 3.0 g de BaCl,.
b) Determina la masa del reactivo en exceso.

Ejercicio 6.59. El superfosfato es un tipo de fertilizante a base de fésforo y calcio. Su férmula
quimica es Ca(H2PQy4)2. Se prepara del mineral apatita Ca3(PQO4)2 que se deja reaccionar con
acido sulfurico. Ademas del superfosfato, se obtiene sulfato de calcio como subproducto, como se
muestra en la reaccion:

Ca3(PO4)2 (S) +2 HQSO4 (ac) — 2C3.SO4 (S) + Ca(H2 PO4)2 (ac)

Con la informacidn proporcionada, responde lo siguiente:
a) Determina cual es el reactivo limitante si se hace reaccionar 1.0 kg de Caz(PQO4)2 con 3.0 L
de una disolucién 2.5 M de H>SOq.
b) Determina los gramos que se obtienen de cada producto.

Ejercicio 6.60. Un medicamento usado contra el cancer es el cisplatino, cuya férmula quimica
es Pt(NH3)2Clo. Este fAarmaco se puede preparar haciendo reaccionar el compuesto (NHg4)2PtCly
con una solucién acuosa de amoniaco (NHz). Ademas de cisplatino, el otro producto es NH4Cl.

a) Escribe una ecuacion balanceada para esta reaccion.
b) Para obtener 12.50 g de cisplatino, ¢qué masa de (NH4)2PtCls se requiere?
c) ¢Qué volumen de una solucién de NH3 0.125 M se requiere?

Ejercicio 6.61. Para la reaccién de doble intercambio que se muestra:
CaClz (s) + AgNO3 (ac) —— Ca(NO3)2 (ac) + AgCl (s)

a) Balancea la ecuacién quimica.

b) Calcula la masa de cloruro de plata AgCl que se forma al mezclar 50.0 mL de una disolucién
0.180 M de nitrato de plata (AgNO3) con 1.50 g de cloruro de calcio (CaCly).

c) Calcula la masa del Ca(NO3)» si la reaccién se lleva con un 92% de rendimiento.

Ejercicio 6.62. Considera el siguiente proceso:
K2COgs(ac) + Ca(OH)2 (ac) —— CaCOg3(s) + 2KOH (ac)

a) Si se tienen 20.0 g de cada uno de los reactivos, determina cual de ellos es el limitante.

b) Sila reaccién se completa, ;qué masa de cada producto se obtendra?

c) Siel proceso ocurre en 250 mL de solucidén acuosa, ¢ cual sera la concentracidon de la solucion
de hidréxido de potasio al término de la reaccién?

Ejercicio 6.63. En el laboratorio se puede disolver una lata de refresco, hecha de aluminio,
usando una base acuosa como hidroxido de potasio (KOH). La reaccidén quimica ocurre de acuerdo
con la ecuacion:
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2Al(s) + 2KOH (ac) + 6H20 (I) — 2KAI(OH)4 (ac) + 3Hz(g)

Si se colocan 2.05 g de aluminio en un vaso de precipitados con 185 mL de una solucién de KOH
1.35 M.

a) ¢Quedara aluminio?

b) ;Qué masa de KAI(OH)4 se produce?

6.5 Tipos de reacciones quimicas en solucion acuosa

Las reacciones en solucién acuosa mas comunes, que podemos encontrar en un laboratorio de
ciencias, son las siguientes:

= Reacciones de precipitacion
Las reacciones que dan como resultado la formacién de un producto insoluble en el disolvente
se conocen como reacciones de precipitacion. Un precipitado es un sélido insoluble formado
por una reaccioén en disolucién. Las reacciones de precipitacion ocurren cuando pares de
iones, con cargas opuestas, se atraen entre si tan fuertemente que forman un sélido iénico
insoluble (ver figura 6.6).

Pb(NOj),(ac) + 2Kl(ac) —— Pbl(s) + 2KNOj(ac)

Figura 6.6: Ejemplo de una reaccién de precipitacion.

= Reacciones acido-base
Son reacciones que ocurren entre un sustancia acida y una sustancia basica. También se les
conoce como reacciones de neutralizacion porque los productos de esta reaccién son una
sal y agua (Figura 6.7):

acido + base — sal + agua



222 Capitulo 6. REACCIONES QUIMICAS EN SOLUCION

En el capitulo 8 presentaremos las diferentes definiciones de 4cidos y bases, sin embargo,
en esta seccion te mostramos una de ellas:

» Un acido es una sustancia capaz de aceptar y compartir electrones.

* Una base es una sustancia capaz de donar y compartir electrones.

HCI + NaOH — NaCl + H,0

Acido Base Sal mas agua

Figura 6.7: Ejemplo de una reaccion acido-base.

= Reacciones de oxidacion-reduccion
Estas reacciones también se conocen como reacciones redox. Las reacciones de oxidacion-
reduccion se consideran como reacciones de transferencia de electrones. Este proceso de
transferencia se ilustra en la Figura 6.8.
Las reacciones de oxidacion-reduccion forman una parte importante del mundo que nos
rodea. Comprenden desde las reacciones de combustibles fésiles hasta la accién de los
blanqueadores domésticos.

0.422V

e—> m’\%

[ ]
Voltimetro

K* NO;

_ Puente salino

' |
Anodo e ~— Catodo
(oxidacion) 3 (reduccion)
Agt—
01 M
@ °
A NOF o 4
%LJ‘
Cu(s) = Cu2*+2e- Agt + e~ — Ag(s)

Figura 6.8: Ejemplo de una reaccion de oxidacién-reduccién.
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Ejercicios de la Seccién

Ejercicio 6.64. ;Qué es un electrolito?, ;como se puede diferenciar experimentalmente entre
un electrolito débil y un electrolito fuerte? Da un ejemplo de cada uno.

Ejercicio 6.65. Balancea la ecuacion para la siguiente reaccién de precipitacion, y luego
escribe la ecuacion iénica neta. Indica el estado de cada especie (s, |, ac 0 g).

Ni(N03)2 + Na2003 — NiCOs + NaN03

Ejercicio 6.66. Para cada reaccién de precipitacion escrita a continuacion, predice los produc-
tos. Balancea la ecuacion completa y luego escribe la ecuacion ionica neta.
a) Pb(NO3)2(ac) + KBr (ac) —
b) Ca(NOg3)2(ac) + KF (ac) —
c) CaNOQOj3)z(ac) + NaxCo04 (ac) —

Ejercicio 6.67. Balancea cada una de las siguientes ecuaciones y luego escribe la ecuacién
iGnica neta.
a) (NH4)QCO3 (ac) + CU(NOs)z (ac) — CuCOg3
b) Pb(OH)2(s) + HCI (ac) —— PbCly (s) + H2O (1
c) BaCO3(s) + HCI (ac) —— BaClz (ac) + H2O (I
d) CH3zCO2H (ac) + Ni(OH)2 (s) — Ni(CH3CO2

—

s) + NHsNO;3 (ac)

= =

+CO2(g)
2(ac) + H20 (1)

~—

Ejercicio 6.68. Cierta cantidad de &cido sulfurico (H2SO4) se derrama en un banco del labora-
torio. Puedes neutralizar el acido rociandolo con bicarbonato de sodio (NaHCO3) y luego eliminando
la solucidn resultante. Se agrega bicarbonato de sodio hasta que se detiene el burbujeo debido a la
formacién de CO». El bicarbonato de sodio reacciona con el acido sulfurico de acuerdo con:

2NaH003(s) + HQSO4(aC) —— NaxS0q4 (ac) + 2H20(|) + 2002(9)

Si se derramaron 27 ml de H,SO4 6.0 M, ¢ cual es la masa minima de NaHCO3 que se debe
agregar al derrame para neutralizar el acido?

Ejercicio 6.69. El &cido acetilsalicilico (CgHgO4) es un acido comunmente conocido como
aspirina. Una tableta de aspirina contiene solo una pequefia cantidad del acido. En un experimento
para determinar su composicién, se trituré una tableta de aspirina y se disolvié en agua destilada.
Se necesitaron 12.25 mL de una solucién de NaOH al 0.1466 M para neutralizar la solucién de
aspirina. Calcula la cantidad de granos de aspirina en la tableta (un grano es igual a 0.0648 g).

Ejercicio 6.70. La reaccion de neutralizacién del acido fosférico (HzPO4) ocurre en presencia
de hidroxido de sodio (NaOH). Los productos de esta reaccion son el fosfato de sodio (NazPOQys) y
agua. A partir de esta informacion:
a) Escribe la ecuacion quimica balanceada que representa esta reaccion.
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b) ¢ Cuantos gramos de Na3zPOg4 se obtienen, si el rendimiento experimental de la reaccién es
del 75.00%7?

Ejercicio 6.71. Escribe una ecuacion balanceada para la ionizacién del &cido nitrico (HNO3)
en el agua.

Ejercicio 6.72. Completa y balancea las ecuaciones para las siguientes reacciones acido-base.
Nombra los reactivos y productos.
a) H3PO4(ac) + KOH (ac) —
b) H2C204 (ac) + Ca(OH)2 (s) —
Nota: H>C2>04 es acido oxalico, un acido capaz de donar dos iones H*.

Ejercicio 6.73. Una tableta antidcida contiene NaHCO3. ;Qué masa de este compuesto se
requiere para neutralizar 178 mL de acido estomacal (HCI) con una concentracion de 2.91 M?
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7. NOCIONES DE EQUILIBRIO QUIMICO

Velocidad de una reaccion quimica

Una reaccion quimica es aquella que se produce cuando las sustancias participantes se
transforman en otras distintas

Cinética quimica o cinética de las reacciones es la rama de la quimica que estudia las
velocidades de las reacciones y los mecanismos involucrados en dichas transformaciones. Todas
las reacciones quimicas pueden ser descritas bajo una condicion de equilibrio, especialmente las
reacciones reversibles

Velocidad de reaccion (v) es una magnitud que expresa el cambio de concentracion de un
reactivo o de un producto respecto al tiempo, es decir, qué tan rapido desaparece un reactivo
0 qué tan rapido se esta formando un producto; depende de la temperatura, la presion, las
concentraciones de las especies involucradas y/o la presencia de un catalizador o inhibidor.

Las unidades de la velcoidad de reaccion generalmente son unidades de concentracion respecto
al tiempo, por ejemplo: ¥, M. BB et

Las reacciones reversibles son aquellas que en algun punto de su desarrollo alcanzan un estado
de equilibrio en un tiempo finito. Se representan o se pueden identificar por el uso de la doble flecha
(con dos puntas antiparalelas) en la ecuacion quimica.

Las expresiones de velocidad de reaccion se pueden escribir en funcion de la disminucion de la
concentracién de un reactivo respecto al tiempo o de la formacién de algun producto respecto al
tiempo. Por ejemplo, para la reaccion:

N2(g) + 3H2(g) = 2NHj3(g)

la ecuacion de velocidad se puede expresar como:
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ANo]  A[H]  A[NH;]
At 3At 2A
La velocidad de una reaccion quimica se puede representar en una grafica de concentracion
vs tiempo como la que se muestra en la figura 7.1.

Vo= —

1

El equilibrio | !
_ se alcanza i Productos
: 1
o 1
£ H
C [
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(] {8
© i i
£ 1 Reactivos
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o 1
U Ik

Tiempo (s, min, h)

Figura 7.1: Representacion grafica de los cambios en la concentracion de reactivos y productos en
funcién del tiempo.

Ejercicios de la Seccion

Ejercicio 7.1. Describe qué entiendes por velocidad de una reaccion quimica. Explica cuales
son las unidades de la velocidad de una reaccion quimica.

Ejercicio 7.2. Escribe las expresiones de velocidad de reaccién para los siguientes procesos
quimicos, en términos de la desaparicién de los reactivos y la aparicién de los productos:
a) Ha(g) + l2(9) — 2HI(9)
b) 5Br~(ac) + BrO3 ™ (ac) + 6H*(ac) — 3Bra(ac) + 3H20(1)
c) 203(g) — 302(9)
d) 2HOF(g) — 2HF(g) + O2(9)

Ejercicio 7.3. Escribe las expresiones de velocidad de reaccién para los siguientes procesos
quimicos, en términos de la desaparicién de los reactivos y la aparicién de los productos:
a) 2Hz(g) + O2(g9) — 2H20(g)
b) 4NHz(g) + 502(g9) — 4NO(9g) + 6H20(g)
c) 2NO(g) + Bra(g) — 2NOBr(g)
d) N2(g) + 3Ha(g) — 2NH3(9)

Ejercicio 7.4. En la reaccién 203(g) — 302(g), la velocidad de formacién de O, es de 1.5
x 1073 mol/L s. 4 Cuédl es la velocidad de descomposicién de O3?
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Ejercicio 7.5. El acetato de fenilo (CH3COOCgHs), un éster, reacciona con el agua para formar
acido acético (CHzCOOH) y fenol (CeH50H), de acuerdo con la siguiente ecuacién quimica:

CH3COO0CgHs5 + Ho O — CH3COOH + CgHs0H

En un experimento realizado a 5 °C, se recolectaron los siguientes datos:

Tiempo (s) [Acetato de fenilo] (mol/L)

0.0 0.550
15.0 0.420
30.0 0.310
45.0 0.230
60.0 0.170
75.0 0.120
90.0 0.085

A partir de esta informacion, realiza lo siguiente:

a) Traza la grafica de la concentracion de acetato de fenilo frente al tiempo y describe la forma
de la curva observada.

b) Calcula la razén de cambio del acetato de fenilo durante el periodo de 15.0 segundos a 30.0
segundos y también durante el periodo de 75.0 segundos a 90.0 segundos. ¢,Por qué un valor
es mas pequefo que el otro?

c) ¢Cual es la razén de cambio de la concentracién de fenol durante el periodo de tiempo de
60.0 segundos a 75.0 segundos?

d) ¢Cual es la velocidad instantanea a 15.0 segundos?

Ejercicio 7.6. En la sintesis de amoniaco, si la razén de cambio de la concentracion de
hidrogeno con respecto al cambio en el tiempo es: —A[H,] /At = 4.5 x 10~* mol/L min, ¢qué valor
tendra A[NHs|/Ar? La reaccion que describe el proceso es:

N2(g) + 3H2(g) — 2NHg3(g)

Ejercicio 7.7. Considera la reaccion de combustion de hidrégeno:
2Ha(g) + O2(9) — 2H20(9)
Si el hidrogeno se quema a una razén de 0.48 mol/L s, responde lo siguiente:
a) ¢A qué velocidad se consume el oxigeno?
b) ¢Cual es la velocidad de formacién del vapor de agua?
Ejercicio 7.8. La combustién del etileno (CoH4) ocurre de acuerdo con la siguiente reaccion:

C2Ha(g) + 302(g) — 2C02(g) + 2H20(9)

Si la concentracion de CoH4 disminuye a razon de 0.036 M/s, ¢ cual es la razén de cambio en la
concentracién de CO, y H,O?
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7.2 Equilibrio quimico y constante de equilibrio

Las reacciones quimicas que transcurren en un recipiente cerrado pueden alcanzar un estado
de equilibrio que se caracteriza porque las concentraciones de los reactivos y de los productos
permanecen inalteradas a lo largo del tiempo. Es decir, bajo determinadas condiciones de presion
y temperatura la reaccién no progresa mas y se dice que ha alcanzado el estado de equilibrio.

El equilibrio quimico es un estado en el que no hay ningn cambio notable con respecto al
tiempo, significa que la velocidad en que los reactivos se transforman a productos es la misma
velocidad en la que los productos regeneran a los reactivos.

El equilibrio homogéneo es aquel en el que todas las sustancias, tanto los reactivos como los
productos, se encuentran en el mismo estado de agregacion.

El equilibrio heterogéneo es aquel que se da entre sustancia en dos o mas estados de
agregacion. En este tipo de equilibrio la concentracién de un sélido o un liquido puro es constante
cuando la temperatura y la presién son constantes.

La constante de equilibrio (K) es una magnitud que nos ayuda a entender si una reaccion
tiende a mostrar una concentracion mas alta de productos o de reactivos en el equilibrio. Se puede
calcular con la ley de accién de masas.

La ley de accion de masas establece que en un proceso elemental, el pro-
ducto de las concentraciones de los productos en el equilibrio, elevadas a
sus respectivos coeficientes estequiométricos, dividido por el producto de las
concentraciones de los reactivos elevadas a sus respectivos coeficientes este-
quiomeétricos, es un valor constante para cada temperatura.

Podemos expresar el enunciado anterior en forma de una ecuacion matematica. Sea una
reaccién quimica reversible cualquiera como la que se presenta a continuacion, donde Ay B son
los reactivos, C y D los productos, y a, b, ¢ y d son los respectivos coeficientes estequiométricos de
la reaccién balanceada:

aA+bB — cC+dD (7.1)

Para una reaccién genérica como ésta, la constante de equilibrio viene dada por:

c d
k. — CegPleg 7.2)
12, [Bl2,

B

donde [A], [B], [C] y [D] son las concentraciones molares de A, B, C y D en el equilibrio.

El término Kc es la constante de equilibrio asociada a concentraciones molares, por convenio
se suele escribir de manera adimensional. Este valor de la constante de equilibrio varia con la
temperatura.

La ecuacién 7.2 para la constante de equilibrio, se aplica a cualquier reaccién quimica en la
que todas las sustancias estén en la misma fase (es decir, que todas estén en fase acuosa, o en
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fase gaseosa, por ejemplo). Sin embargo, para el caso de las reacciones en fase gaseosa, es mas
conveniente trabajar con presiones que con concentraciones.

Como la concentracién molar de los gases es proporcional a su presién parcial, entonces la
férmula de la constante de equilibrio se puede reescribir en términos de dichas presiones, de la
siguiente manera:

c d
K, = 2cPD (7.3)
p a b

PAPp

Donde pa, pg, pc Y pp son las presiones parciales de A, B, C y D respectivamente, y a, b, cy d
siguen siendo los coeficientes estequiométricos.

El término Kp es la constante de equilibrio asociada a presiones parciales, por convenio se
suele escribir de manera adimensional. Es comun emplearla cuando en los equilibrios estudiados
todas las especies son gases.

La presion parcial es la presion que ejerce un gas en particular en una mezcla de gases, los
cuales, generalmente se consideran como gases ideales y por consiguiente podemos emplear la
ecuacion de los gases ideales y ley de las presiones parciales de Dalton, la cual establece
que la presion total de una mezcla de gases es igual a la suma de presiones parciales de los gases
que la conforman, de esta manera podemos emplear ambas para resolver problemas.

N
PT:p1+p2+---+pN:ZPi (74)

donde Pr es la presion total de una mezcla de gases, P; es la presién parcial del gas i—ésimo
presente en la mezcla y N es el nUmero de gases que forman la mezcla.

En las reacciones quimicas en equilibrio que involucran gases, la constante de equilibrio puede
expresarse de dos maneras: en términos de concentraciones molares (Kc) o en términos de
presiones parciales (Kp). Ambas constantes estan relacionadas, y su deduccién parte de la ley de
los gases ideales y de la definicion de las constantes de equilibrio. A continuacion mostramos esta
deduccion.

Para un gas ideal, la ecuacién de estado es:

[ PV =nRT ] (7.5)

donde P es la presién, V es el volumen, n es el nUmero de moles, R es la constante de los gases
ideales y T es la temperatura absoluta. La constante R tiene diferentes valores, dependiendo
del sistema de unidades que utilicemos. En la Tabla 7.1 se muestran los diferentes valores y las
unidades de esta constante.

Si tenemos una mezcla de gases, podemos escribir la ecuacion del gas ideal para el i—ésimo
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Tabla 7.1: Valores de la constante de los gases ideales en diferentes unidades

Unidades Valor de R

Joules entre mol por kelvin 8.314 J/mol-K

Litros por atmosferas entre mol por kelvin 0.08206 L-atm/mol-K
Calorias entre mol por kelvin 1.987 cal/mol-K

Litros por mmHg entre mol por kelvin 62.364 L-mmHg/mol-K

Pascales por metros cubicos entre mol por kelvin ~ 8.314 Pa:m3mol-K

componente como:
PlV = I’l,’RT

Reorganizando, obtenemos la presion parcial del i—ésimo componente como:
P = JIRT = [i|RT
\%

donde [i] es la concentracion molar del gas i. Sustituyendo esta relacion en la expresion para K),
(ecuacion 7.3), obtenemos:
_ ([CIRT)*([DIRT)*
" (JAIRT)*([BIRT)"

Aplicando las leyes de los exponentes, podemos reorganizar los términos de la siguiente manera:

[€)[D)

[A]a[B}h . (RT)(c+d)—(a+b)

K, =

De esta forma, obtenemos la relacion entre K, y K.:
Kp — KC(RT)(C+d)7(a+b)

Si definimos a An = (¢ +d) — (a+b), que es la diferencia en el nUmero de moles de los productos
gaseosos Y los reactivos gaseosos, la ultima ecuacion se puede escribir como:

[ @:&mmm] (7.6)

La ecuacion que relaciona K. y K, depende del nimero de moles de gases involucrados y de la
temperatura. Si no hay un cambio en el nUmero de moles gaseosos (An = 0), entonces K. y K, son
iguales.

Ejercicios de la Seccién

Ejercicio 7.9. A qué concepto se refiere la siguiente definicion: es el estado alcanzado en una
reaccion reversible en el cual la velocidad de reaccion en la direccion de formacion de productos es
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igual a la velocidad de reaccion en sentido opuesto (regeneracion de reactivos).

Ejercicio 7.10. ¢Por qué es importante el concepto de equilibrio quimico en el estudio de las
reacciones quimicas?

Ejercicio 7.11. Describe qué es el equilibrio homogéneo y qué es el equilibrio heterogéneo.
Da un ejemplo de cada uno.

Ejercicio 7.12. Explica el significado de los simbolos K. y K, y describe lo que representa el
subindice de cada simbolo.

Ejercicio 7.13. Si la K¢ es grande (K¢ > 1), ;qué implicacién tiene esta condicion para el
equilibrio resultante?

Ejercicio 7.14. Para el sistema 3A — B, representa graficamente la evolucién de las concen-

traciones de A y B en funcion del tiempo, considerando las siguientes condiciones iniciales:

a) En el primer caso, se parte unicamente de A al inicio.

b) En el segundo caso, solo se dispone de B al principio.

c) En la tercera situacion, se tienen tanto A como B al comienzo, con la concentracién de A

siendo inicialmente mayor que la de B.

Asume que en el estado de equilibrio la concentracién de B es superior a la de A, en todos los
casos.

Ejercicio 7.15. Demuestra por qué los coeficientes estequiométricos de la ecuacién quimica
balanceada deben ser los exponentes en la expresion de la constante de equilibrio. Para esta
demostracién puedes apoyarte de una reaccion en particular, por ejemplo:

N2(g) + 3H2(g) == 2NHz(9)

la cual puedes escribir como:

N2(g) + Ha(g) + Ha(g) + Ha(g) == NHs(g) + NH3(9)

Ejercicio 7.16. Dada las siguientes reacciones:

O2(g) + 2H2(g) == 2H20(g) K=1.7 x 10?7
N204(g) == 2NO2(9) K=4.65x 1073
Na2(g) + O2(g) = 2NO(g) K=5.0x 103!
Clz(g) + Hz(g) = 2HCI(g) K=3.2x 10!¢

N2(g) + 3Ha(g) = 2NHjz(g) K=5.0 x 10°
SOz(g) + O2(g) = 2S03(g) K=1.8x 10!
2HF (g) = F2(g) + H2(9) K=1.0x 1013
8. 2NOCI(g) == Cla(g) + 2NO(g) K=4.7 x 104

N o OR WD~

Analiza el valor de la constante de equilibrio y responde los siguiente:
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a) En qué reacciones el equilibrio se desplaza hacia los productos (hacia la derecha).
b) En qué reacciones el equilibrio se desplaza hacia los reactivos (hacia la izquierda).

Ejercicio 7.17. Escribe las ecuaciones de las constantes de equilibrio K¢ y Ky, considerando
los estados de agregacién, segun sea el caso, de las siguientes reacciones:
a) 2NHz(g) = N2(9) + 3H2(9)
b) C2Ha(g) + 302(g) == 2C02(g) + 2H20(g)
c) 2Zn0O(s) + 2S02(g) = 2ZnS(s) + 302(9)
d) Ha(g) + I2(9) = 2HI(9)
e) 2502(g) + Oz2(g) = 2S03(9)
f) Ag2SO4(s) == 2Ag*(ac) + SO4>~ (ac)
9) PCls(g) = PCls(g) + Cl2(g)
h) 2HgO(s) = 2Hg(l) + O2(9)
) C
)
)
) F
)
)

O(g) + NO2(g) == CO2(g) + NO(g)
302(g) == 203(9)
k) SO2Cl2(g) + = SO2(g) + Cl2(9)
) Fe(s) + 5CO(g) — Fe(CO)s(9)
m) (NH4)2CO3(s) == 2NHjz(g) + CO2(g) + H20(9)
n) CgHsCOOH (ac) — CgH5COO~ (ac) + H* (ac)

7.3 Cociente de reaccion

El cociente de reaccion se designa con la letra Q y coincide con la expresion de la constante
de equilibrio, pero con la diferencia de que puede ser evaluado en cualquier instante de la reaccion
y para cualquier valor de las concentraciones de los reactivos y/o de los productos. No es necesario
el estado de equilibrio para calcular el valor de Q.

Analizando la ecuacién 7.7, podemos ver que pueden darse las siguientes situaciones:

m» SiQ = K, el sistema esta en equilibrio.

m Si Q # K., el sistema evolucionara hacia el estado de equilibrio. Para saber en qué sentido
evolucionara la reaccidon es necesario comparar los valores de ambos:

» Si Q0 < K., significa que el cociente de las concentraciones iniciales es menor que el
que deberia ser en el equilibrio. El modo de alcanzar el equilibrio es incrementar la
concentracién de productos, ya que asi se reducen las concentraciones de reactivos. La
reaccion directa se produce con mayor velocidad que la inversa, hasta que se alcanza el
equilibrio. Es decir, el equilibrio se desplaza hacia los productos.

» Si Q0 > K., el valor del cociente de las concentraciones iniciales es superior al que
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corresponde en el estado de equilibrio. La reaccién inversa se produce con mayor
velocidad que la directa, hasta que el valor de Q se iguala con K. Es decir, el equilibrio
se desplaza hacia los reactivos.
Si conocemos el valor de la K¢, podemos conocer el estado de la reaccion calculando, si es
posible, el valor de Q. De esta forma se puede determinar si el proceso ha alcanzado o no el
equilibrio.

Ejemplo 7.1: Uso del cociente de reaccion

En un reactor de 3.5 L, a 200 °C, hay 0.249 moles de Np, 3.21 x 1072 moles de H, y 6.42
x 10~* moles de NH3 (amoniaco). Si el valor de la constante de equilibrio para el proceso
de formacién del amoniaco, a 200 °C, es K. = 0.65, indica si el sistema se encuentra en
equilibrio y en caso contrario ¢qué debe ocurrir para que el sistema alcance el equilibrio?

Estrategia:
Podemos plantear la ecuacién quimica que describe la reaccion:

N2(g) + 3H2(g) == 2NHs(9)

Como tenemos las cantidades de moles de cada sustancia y el volumen del reactor, primero
debemos calcular las concentraciones y después usar la ecuacion 7.7, que define el cociente
de reaccion.

Solucién:

La concentracion de N es: [N;] = %’[‘0' =7.11x1072M

La concentracion de Hp es: [Hy] = %O‘Ijmol =9.17x107°M

La concentracion de NH; es: [NH3] = &42x10mol — § g3 104 M

Si sustituimos estos valores de concentracién en la ecuacién 7.7, tenemos:

[NH3)> (1.83 x 1074)?

MNP~ (1% 10017 x 103 ~ 01

0=

Dado que Q = 0.61 < K = 0.65, el sistema no esta en equilibrio. Para alcanzar el equilibrio,
Q debe aumentar hasta igualar a K, por lo que la reaccién se desplaza hacia la derecha,
favoreciendo la formacién de NHs. [

Verificacion:
Podemos verificar que el resultado es correcto revisando las operaciones matematicas.

Ejercicios de la Seccion

Ejercicio 7.18. La disociacién del yodo molecular (l2) para formar yodo atémico, se realiza de
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acuerdo con la reaccion:

l2(9) == 21(g)

la cual tiene una K, = 5.6 x10~'2 a 500 K. Una mezcla tiene [l2] = 0.020 mol/L y [I] = 1.35 x 1078
mol/L.
a) ;A esta temperatura, la reaccion esta en equilibrio?
b) Si no estd en equilibrio, ¢en qué direccion (de reactivos a productos o viceversa) debe
proceder la reaccién para alcanzar el equilibrio?

Ejercicio 7.19. La reaccion
2NO2(g) == N204(9g)

tiene una constante de equilibrio K; = 170 a 25 °C. Si 2.0 x10~2 moles de NO, se combinan con
1.5 x 1073 moles de N2O4 en un matraz de 10.0 L.
a) ¢ El sistema esta en equilibrio?
b) Si no esta en equilibrio, ¢la concentracién de NO2 aumenta o disminuye a medida que el
sistema tiende al equilibrio?

Ejercicio 7.20. Una mezcla de gases SO,, O, y SO3, a 1000 K, contiene las siguientes
concentraciones: [SOs] = 5.0 x 1072 mol/L, [O2] = 1.9 x 103 mol/L y [SO3] = 6.9 x 10~ mol/L. El
proceso se realiza de acuerdo con la siguiente reaccion:

28502(g) + O2(g) == 2S03(9)

la cual tiene una constante K, = 279.
a) A 1000 K, la reaccion esta en equilibrio?
b) Si no esta en equilibrio, ¢en qué direccién (de reactivos a productos o viceversa) debe
proceder la reaccién para alcanzar el equilibrio?

Ejercicio 7.21. La constante de equilibrio, K¢, para la reaccion:
2NOCI(g) == 2NO(g) + Cl2(9)

es 3.9 x 1073 a 300 °C. Una mezcla contiene a los gases con las siguientes concentraciones:
[NOCI] = 5.0 x 1073 mol/L, [NO] = 2.5 x10~2 mol/L y [Cl2] = 2.0 x 1073 mol/L.
a) ¢La reaccion esta en equilibrio?
b) Si no estd en equilibrio, en qué direccion (de reactivos a productos o viceversa) debe
proceder la reaccién para alcanzar el equilibrio?

Calculo de la constante de equilibrio

Los valores que se usan para el calculo de la K. estan relacionados con las concentraciones
molares. Es muy importante recordar que K. es adimensional, es decir, no tiene unidades.
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Las especies que intervienen en el célculo de la K. son aquellas que pueden variar su concen-
tracién durante la reaccion. Por tanto, son sustancias que estan en disolucién o en forma gaseosa,
tanto en equilibrios homogéneos como para heterogéneos.

Las sustancias en estado sélido se considera que esta incluidas en la constante de equilibrio.
Para el célculo de la constante de equilibrio en sistemas heterogéneos solo se incluyen las
concentraciones de todas las sustancias gaseosas que estan presentes en el equilibrio.

Es importante recordar que.

= Si K, tiene un valor grande (mayor a 1), el equilibrio se desplaza hacia los productos.

= Si K, tiene un valor pequeio (menor a 1), el equilibrio se desplaza hacia los reactivos.

Ejemplo 7.2: Constante de equilibrio

Para el sistema:
N204(g) == 2NO2(9)

se encuentra que, a 25 °C, las concentraciones en equilibrio son 0.0457 mol/L de NO; y
0.448 mol/L de N2O4. ¢ Cémo sera el rendimiento de esta reaccion?

Estrategia:
Como las cantidades conocidas son concentraciones en unidades de mol/L, debemos usar
la ecuacion 7.2, que define la constante de equilibrio.

Solucion:
Si sustituimos los valores dados en la ecuacién 7.2, tenemos:
[NO,J?  (0.0457)?

K. = = =4.65%x1073
©T N0 T 0.448 %

Este resultado indica que la reaccion, a 25 °C, esta desplazada hacia los reactivos, es decir
hacia la izquierda; por tanto, el rendimiento sera bajo. [

Verificacion:
Podemos verificar que el resultado es correcto revisando las operaciones matematicas.

Ejercicios de la Seccidén

Ejercicio 7.22. Una forma de obtener cloro molecular es mediante la reaccién de descomposi-
cién del pentacloruro de fosforo a 250 °C:

PCls (9) == PClz(g) + Cl2(g)

En el laboratorio se analiz6 esta reaccidon y se encontrd que, en el equilibrio, las concentraciones
de las especies presentes en la reaccion eran [PCls] = 4.2 x 10~ mol/L, [PClz] = 1.3 x 1072 mol/L
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y [Clo] = 3.9 x 1073 mol/L. Calcula la constante de equilibrio, K., para esta reaccion.

Ejercicio 7.23. En un sistema que se encuentra en equilibrio a una temperatura de 973 K, se
determind que hay 2.50 moles de Hy, 1.35 x 10~ moles de S, y 8.70 moles de H»S en un reactor
con un volumen de 12.0 L.

2Ha(g) + S2(9) == 2H2S(9)

a) Calcula el valor de la constante de equilibrio K.
b) A partir de K¢, determina el valor de Kp.

Ejercicio 7.24. El siguiente sistema reversible se encuentra en equilibrio a una temperatura de
2473 K.

N2(g) + O2(9) == 2NO(q)

Si las presiones parciales de los componentes en el equilibrio son de 0.150 atm, 0.330 atm y 0.500
atm para el Nz, Oz y NO, respectivamente:

a) Calcula el valor de la constante de equilibrio K.

b) A partir de Kp, determina el valor de K.

Ejercicio 7.25. Un reactor que contiene las siguientes especies quimicas en equilibrio a cierta
temperatura: NHs, N2 y Ho, y concentraciones de 0.25 M, 0.11 y M 1.91 M, respectivamente. Si la
reaccion se representa con las siguientes expresiones:

N2(g) + 3H2(g) = 2NHjs(g)
3N2(9) + 3 Ha(g) == NH3(g)
a) Determina la constante de equilibrio, K¢, para la sintesis del amoniaco, usando cada expre-

sién.
b) Analiza los resultados y concluye sobre los mismos

Ejercicio 7.26. El valor de constante de equilibrio a temperatura ambiente es de 1.25 x 107!
para la siguiente reaccién:

A(9) +2B() ==C(g)

Con esta informacién, determina el valor de la constante de equilibrio a la misma temperatura
para la reaccién:

2C(g) == 2A(9) + 4B(l)

Ejercicio 7.27. A temperatura ambiente, el valor de la constante de equilibrio es 4.17 x 10734
para la reaccién:
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2HCI(g) = H2(g) + Clz(9)

Determina el valor de la constante de equilibrio a la misma temperatura para la reaccién inversa:

Hz(g) + Cl2(g9) == 2HCI(g)

Ejercicio 7.28. A continuacion se presentan los valores de las constante de equilibrio para dos
sistemas reversibles a 850.0 °C:

C(s) + CO2(g) ==2C0O(g)  Kp=1.3 x 10"
CO(g) + Cla(g) == COCla(g) Kp=6.0 x 1073

Con la informacion proporcionada, realiza lo siguiente:
a) Escribe las expresiones para calcular la constante de equilibrio K,, para cada sistema
reversible.
b) Calcula el valor de K, para la siguiente reaccion: C(s) + CO2(g) + 2Cl>(g) == 2COClz(g), a
la misma temperatura.

Ejercicio 7.29. Escribe la expresion que relaciona K¢ con Kp.
a) Describe cada uno de sus términos
b) Explica bajo qué condiciones los valores de K. y K, pueden ser iguales.

Ejercicio 7.30. El cloruro de antimonio (V), SbCls, se descompone a 721.0 K en fase gaseosa,
de acuerdo con la siguiente reaccion:

SbCls(g) == SbCls(g) + Cl2(g)

Una vez alcanzado el equilibrio en un reactor de 5.0 L, se tienen 1.284 x 10~2 moles de SbCls,
4.0068 x 10~2 moles de cloruro de antimonio (lll), SbCls, y de cloro, Cl>.

a) CalculaK;a 721 K. b) Calcula K, a 721 K.

Ejercicio 7.31. La constante de equilibrio K para la reaccion:
21(g) = 12(9),
es 2.63 x 10* a 1000.0 K. Calcula K. y K, para la reaccion inversa.
Ejercicio 7.32. La presién en el equilibrio del siguiente sistema reversible:
CaCO3(s) == CaO(s) + CO2(9)

es 0.15 atm a 298 K.
a) Calcula Ky b) Calcula K¢
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Ejercicio 7.33. Si el cloruro de amonio (NH4Cl) se calienta en un reactor cerrado, después de
cierto tiempo se empieza a formar amoniaco y cloruro de hidrégeno hasta alcanzar el equilibrio. La
reaccion siguiente representa este proceso:

NH,4Cl(s) == NHs(g) + HCI(g)

Si en un reactor con volumen de 5.0 L y a una temperatura de 773.0 K, el sistema ya ha alcanzado
el equilibrio y se tienen 3.25 mol de NH3, 3.25 mol de HCl y 4.0 mol de NH4CI.

a) Calcula K, b) Calcula K

Ejercicio 7.34. La siguiente reaccién muestra el equilibrio de descomposicion del fosgeno:
COCl2(g) == CO(g) + Cl2(9)

La constante de equilibrio K; = 0.0116 a 573.0 K. Con la informacién proporcionada:
a) Determina el valor de K, para esta reaccion
b) Calcula K, para la reaccion: 2CO(g) + 2Cla(g) == 2COClx(g)
c) Calcula K, para la reaccion inversa: CO(g) + Clz(g) == COCl>(g) a 573.0 K.

Ejercicio 7.35. Dos proteinas diferentes X e Y se disuelven en una solucién acuosa a 37
°C. Las proteinas se unen en una proporcién 1:1 para formar el complejo XY. Una solucién que
inicialmente es 1.00 milimolar (mM) de cada proteina se deja alcanzar el equilibrio. En el equilibrio,
quedan 0.20 mM de Xlibre y 0.20 mM de Y libre. Calcula K. para esta reaccion.

Calculo de las concentraciones en el equilibrio y grado de reaccién

Para calcular las concentraciones en el estado de equilibrio, se deben seguir los siguientes

pasos:

m Determinar las concentraciones iniciales de las especies involucradas.

» Realizar un analisis estequiométrico: expresar las concentraciones de equilibrio de todas las
entidades en relacién con las concentraciones iniciales y una unica variable, representada
como x, que simboliza el cambio de concentracién.

= Formular la expresion de la constante de equilibrio tomando en consideracién las concentra-
ciones en el estado de equilibrio.

= Si se cuenta con el valor de la constante de equilibrio, despejar y calcular el valor de x.

= Calcular las concentraciones en el estado de equilibrio.

Grado de reaccion

El grado de reaccién, también conocido como grado de disociacion, es una magnitud que
mide la fraccidén de una sustancia inicial que ha reaccionado o se ha transformado en productos
durante un proceso quimico. Matematicamente, se define como la proporcién entre la cantidad de
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sustancia que ha reaccionado y la cantidad inicial de dicha sustancia, y se expresa mediante la

siguiente férmula:
o= n;— I’lf

n;
Donde:
® p5; es la cantidad inicial de la sustancia antes de la reaccién (moles iniciales).
= 5, es la cantidad de sustancia que queda sin reaccionar al final del proceso (equilibrio).
= n; —ny es la cantidad de sustancia que reaccioné (moles disociados).
Si definimos a x como x = n; —ny, la ecuacion del grado de disociacion se puede escribir en la
forma:

X Moles disociados
=== — (7.8)
n;  Total de moles iniciales

Este parametro es fundamental para el analisis de equilibrios quimicos y el comportamiento de
sistemas dindmicos en reacciones quimicas, permitiendo evaluar cudn completa es una reaccién
bajo ciertas condiciones.

El grado de reaccién, denotado por «, indica la proporcion en la cual un reactivo en particular
se transforma en producto.

Al multiplicar por 100 el cociente de la ecuacién 7.8, obtenemos el grado de disociacién
expresado en porcentaje, el cual nos da una idea de la evolucién del equilibrio.

Ejemplo 7.3: Concentraciones en el equilibrio y grado de reaccion

En un experimento realizado a una temperatura de 200 °C en un reactor de 2.0 L, el
pentacloruro de fésforo (PCls) se descompone parcialmente para generar cloro (Cl,) y
tricloruro de fosforo (PCl;). A esta temperatura, la constante de equilibrio para la reaccion
es de 7.93 x 1073, Se introducen 0.03 moles de PCls en el reactor y se eleva la temperatura.
Determinar:

1. Las concentraciones de las especies quimicas en el equilibrio.

2. El grado de disociacion del PCls.

Estrategia:
Para abordar este problema, comenzamos estableciendo la ecuacién quimica balanceada
que representa el proceso de disociacion:

PCls(g) == PCls(g) + Cl2(9)

Resolvemos el problema en los siguientes pasos:
Paso 1: Calcular la concentracién inicial de PCls en el reactor.
Paso 2: Escribir la expresidn de equilibrio considerando las concentraciones iniciales,
los cambios y las concentraciones en equilibrio.
Paso 3: Determinar las concentraciones de las especies en el equilibrio.
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Paso 4: Calcular el grado de disociacion de PCls.
Solucion:

Paso 1:

Dado que conocemos el nimero de moles iniciales de PCls y el volumen del reactor, podemos
calcular la concentracién inicial de PCls:

0.03 mol

[PCls] == o1

=0.015 mol/L

Paso 2:

Definimos la concentracién inicial, el cambio y el equilibrio para cada especie. Considerando
que x representa la cantidad de PCls que se disocia, tenemos:

PCls(g) == PCl3(g) + Cl(g)

[Inicio] 0.015 = =
[Cambio] —x x x
[Equilibrio]  0.015—x x x

A partir de esta tabla, podemos ver que en el equilibrio:

[PCls] =0.015—x , [PCl]=x , [Ch]=x

Paso 3:

La constante de equilibrio K. se expresa en términos de las concentraciones de las especies:

[PCL][ChL]  x-x

“ [PCls]  0.015—x

Sustituyendo el valor de K.:
2

X
793%x10 3= ——
% 0.015—x

Reorganizando la expresion previa, tenemos una ecuacién cuadratica de la forma:
K 4+7.93x1073x—1.1895x 1074 =0
Resolviendo la ecuacién, obtenemos dos posibles valores de x:
x1=7.6398x107° | x,=-1.557%x1072
Dado que x representa una concentracién, descartamos el valor negativo y usamos:

x = 7.6398 x 10> mol/L
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Por lo tanto, las concentraciones en el equilibrio son:
[PCl3]eq = [Cla]eq = 7.6398 x 10~ mol/L

[PCls]eq = 0.015 —7.6398 x 102 = 7.3602 x 10> mol/L

Paso 4:
El grado de disociacion (o) se calcula como la fraccion de PCls que se disocia:

[PCls]; — [PCls]eq
[PCls];

Sustituyendo los valores:

o = %015 —7.3602 103

=0. 2
0.015 0.5093

Que expresado en porcentaje es:
a =0.50932 x 100% = 50.932 %

Por lo tanto, el 50.932% del PCls se ha disociado en el equilibrio. [
Verificacion:

Podemos verificar que el resultado es correcto revisando las operaciones matematicas.

Ejercicios de la Seccidén

Ejercicio 7.36. La constante de equilibrio K. para la disociacién del tetraéxido de dinitrégeno
(N204): N2O4(g) == 2NO2(g) a 298.0 K es de 4.630 x 1073. Si al inicio de la reaccion solo se
cuenta con 0.150 mol de N>O4 en un reactor de 5.0 L. Determina las concentraciones de todas las
especies quimicas en el equilibrio.

Ejercicio 7.37. Cuando el amoniaco (NH3) reacciona con el sulfuro de hidrégeno (H2S) a cierta
temperatura (500.0 K), el valor de su constante de equilibrio es de K¢ = 400.0. Si las condiciones
iniciales en un proceso son de 1.0 mol tanto de amoniaco (NH3z) como de sulfuro de hidrégeno
(H2S) en un reactor de 10.0 L. Determina:

a) Elvalor K, a 500.0 K.
b) Las concentraciones de todas las especies en el equilibrio.
c) El nUmero de moles de todas las especies en el equilibrio.
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Ejercicio 7.38. El cloruro de nitrosilo (NOCI) se pude disociar de acuerdo con el siguiente
proceso reversible:

2NOCI(g) = 2NO(g) + Cl2(g)

Inicialmente se colocan 2.50 moles de (NOCI) en un reactor con un volumen de 1.50 L a una
temperatura de 673.0 K. Después de que el sistema ha alcanzado el equilibrio, se determiné que el
NOCI se habia disociado en un 28.00 %.

a) Calcula el valor de K.

b) Calcula el valor de Kp.

c) Determina las concentraciones de las especies en el equilibrio.

Ejercicio 7.39. En un proceso se colocan inicialmente 3.0 moles de cada reactivo, Cl, y CO,
en un reactor de 5.0 L a 873.0 K. Cuando el sistema llegd al equilibrio se determiné que se habia
disociado el 3.3% del Cl,. Si el proceso se lleva a cabo de acuerdo con la siguiente reaccion:

CO(g) + Cl2(g) == COCl2(g)

realiza lo siguiente:
a) Calcula el valor de K.
b) Calcula el valor de Kp.

Ejercicio 7.40. El carbamato de amonio (NH4CO2NH>) es producido a gran escala como
intermediario quimico en la produccion de agroquimicos como la urea. Esta sal organica se
descompone segun la siguiente reaccién:

NH4CO2NHz(s) == 2NHj3(g) + CO2(g)

Considera que al inicio del proceso solo se encuentra la sal organica, y una vez que se ha alcanzado
el equilibrio la presion total del sistema es de 0.36 atm y una temperatura de 313.0 K, realice lo
siguiente:

a) Calcular el valor de Kp,.

b) Calcular el valor de Kg.

Ejercicio 7.41. En un proceso se mezclan 0.5 moles de H» con 0.5 moles de |2 en un reactor
de 10.0 L de volumen y una temperatura de 721.0 K. El valor de La K a dicha temperatura es de
50.0, a continuacién se muestra la reaccion del proceso:

H2(9) + I2(9) == 2HI(9)

a
b
c
d

Determina el valor de K, a 721.0 K.

Determina la presion total del reactor en el equilibrio.

Calcula el numero de moles y la masa en gramos de toda las especies en el equilibrio.
¢ Cual es la presidn parcial de cada sustancia en el equilibrio?

—_ — — —
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Ejercicio 7.42. Define el concepto de cociente de reaccion y explica la diferencia con la
constante de equilibrio.

Ejercicio 7.43. Se ha determinado que a 308.0 K el valor de la constante de equilibro para el
sistema 2NO(g) + Clo(g) == 2NOCI(g), es de 6.5 x 10*.
Si en un experimento empleando un reactor de 2.0 L de volumen se mezclan 2.0 x 102 moles
de NO, 8.3 x 1073 moles de Cl» y 6.8 moles de NOCI, responde lo siguiente:
a) Determina si bajo las condiciones iniciales, el sistema se encuentra en equilibrio.
b) Indica hacia qué direccion se va a desplazar el sistema para alcanzar el equilibrio.

Ejercicio 7.44. La descomposicién del bicarbonato de sodio (NaHCO3) tiene una constante de
Ke =2.50 x 10'% a 373.0 K y sigue la ecuacion:

2NaHCO3(s) == Na>COs(s) + CO2(g) + H20(9g)

En un reactor de 2.0 L se colocaron 2.50 moles de NaHCO3, 0.15 moles de Na,COs3, 2.50 x 102

moles de CO, y 4.00 x 102 moles de H»>O. Para este proceso, selecciona la respuesta correcta:
a) El sistema nunca alcanzara el equilibrio.

b) Para llegar al equilibrio se formara mas NaHCOs.

c) El sistema se encuentra en equilibrio.

d) Para llegar al equilibrio se formaran mas Na,COs, COz y H20.

Ejercicio 7.45. Cuando el sistema mostrado a continuacion, alcanza el equilibrio a 959.0 K,
las concentraciones de todas las especies quimicas son: [CO] = 0.500 M, [H2] = 0.045 M, [CO;] =
0.086 My [H2O] = 0.040 M.

CO2(g) + Hz(9) == CO(g) + H20(g)

a) Calcula el valor de K. y K, a dicha temperatura.
b) Si se adiciona CO, al sistema, hasta alcanzar una concentracion de CO, de 0.500 mol/L,
determina las concentraciones de todas las especies cuando se alcance el nuevo equilibrio.

Ejercicio 7.46. Para la reaccion que se muestra a continuacién, la constate de equilibrio a
773.0 K, tiene el valor de K. = 4.0.

CO (g) + H20 (g) == CO2(g) + H2(9)

Si las concentraciones iniciales, tanto para el CO (g) como para el H>O (g), son de 0.1 M, determina:
a) El valor de Kp.
b) La concentracién de cada especie en el equilibrio.
c) La presién parcial de cada especie y la presién total en el equilibrio.

Ejercicio 7.47. Para la siguiente reaccién en equilibrio a 315.0 K, con presiones parciales de
Px,0, = 0.50 atm y Pyo, = 0.50 atm, determina:
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N204(9) == 2NO2(9)

a) El valor de K, a 315.0 K.
b) Las presiones parciales de las especies quimicas de una mezcla en equilibrio a una presion
total de 2.00 atm, si la temperatura se mantiene constante.

Ejercicio 7.48. EIl pentacloruro de antimonio (SbCls) Es un liquido incoloro de olor acre,
humeante al contacto con el aire. Se descompone en fase gaseosa a 721.0 K, de acuerdo con la
siguiente reaccién:

SbCls (g) == SbClz(g) + Cl2 ()

Cuando una mezcla contenida en un reactor de 5.0 L de volumen alcanza el equilibrio, se tienen
3.84 g de SbCls, 9.14 g de SbCl3 y 2.84 g de Cl,. Calcula:
a) La concentracion molar y la presién parcial a 721.0 K de cada especie quimica en el equilibrio.
b) Los valores de K. y K, de la reaccion a 721.0 K.

Ejercicio 7.49. En un matraz vacio con un volumen de 0.5 L se introduce 1.0 mol de NH3(g).
El reactivo se disocia parcialmente segun la reaccion:

2NH3z (9) == N2(g) + 3H2(g)

Cuando el sistema alcanz6 el equilibrio, se determin6 que aun quedaban 0.5 moles de NH3(g) sin
disociar; con esta informacion determina:

a) La concentracién molar de cada especie quimica en el equilibrio.
b) El valor de K¢

Ejercicio 7.50. Cuando el vapor de agua se somete a una temperatura de 1273.0 Ky una
presion total de 1.00 atm, se disocia en un 0.002% de acuerdo con la siguiente reaccion:

2H20(g) == 2H2(g) + O2(9)
Determina los valores de K, y K; a 1273.0 K.

Ejercicio 7.51. A unatemperatura de 500 K, el valor de la constante de equilibrio de la siguiente
reaccion es Kp = 52.0.

2NO(qg) + Cla(g) == 2NOCI(qg)

En el equilibrio se determin6 que la presion parcial de NO es 0.095 atm, mientras que la presion
parcial de Cly fue de 0.171 atm. Calcula la presion parcial del producto (NOCI) en el equilibrio.
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El principio de Le Chatelier

El Principio de Le Chatelier, postulado por Henri-Louis Le Chatelier (1850-1936), establece
que:

Si un sistema que se encuentra en equilibrio dinamico es perturbado por un factor externo,
el sistema evoluciona para contrarrestar dicha perturbacion, llegando a un nuevo estado de
equilibrio.

Dentro de los factores o variables que afectan el equilibrio se encuentran:

= La concentracién

= La presion

= El volumen

= |atemperatura

Es importante resaltar que cambiar la temperatura de un sistema en equilibrio tiene un impacto
diferente en comparacién con otras variables. Un cambio en la temperatura no solo altera las
concentraciones de las especies, sino que también modifica el valor de la constante de equilibrio,
siendo la Unica variable capaz de influir directamente en su valor.

Factores que afectan el equilibrio quimico

Cambios en las concentraciones de reactivos o productos

El principio de Le Chatelier establece que si un sistema que se encuentra en equilibrio es
perturbado, el sistema se desplazara hasta alcanzar un nuevo estado de equilibrio, de tal manera
que se reduzca al maximo el efecto de la perturbacién.

Por consiguiente, si un sistema quimico esta en equilibrio y se agrega una de las sustancias,
ya sea un reactivo o un producto, el sistema se desplazara a modo de restablecer el equilibrio
quimico transformando parte de la sustancia que se adiciond. Si por el contrario, se elimina una
sustancia, esto provocara que el sistema se desplace en el sentido tal que se forme mas de la
sustancia eliminada.

Consideremos la reaccién entre el hidrégeno (H,) y el nitrégeno (N,) para formar amoniaco
(NH3), una vez que el sistema ya ha alcanzado el equilibrio:

N2(g) + 3H2(g) = 2NHg3(g)

Es importante entender como responde este sistema cuando se le afiade una cantidad extra de
alguno de los reactivos o productos. En este ejemplo, analizaremos el efecto de agregar mas H» a
un sistema que ya se encuentra en equilibrio. En la Figura 7.2 se ilustra el impacto de esta adicién.

Inicialmente, el sistema se encuentra en equilibrio, pero en el momento en que se agrega una
cantidad de H,, este equilibrio se altera. Como resultado, la relacidén entre el cociente de reaccién
(Q.) vy la constante de equilibrio (K.) cambia: el valor de Q. disminuye, lo que indica que el sistema
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Figura 7.2: Efecto sobre un sistema en equilibrio cuando se aumenta la concentracion de un
reactivo.

ha sido perturbado. Para restaurar el equilibrio, la reaccién se desplaza hacia los productos, lo que
aumenta la concentracién de NH; hasta que Q. vuelve a ser igual a k..

Este proceso refleja la tendencia del sistema a minimizar el cambio impuesto, de acuerdo con
el principio de Le Chatelier.

Cambios en el volumen y la presion

Cuando se disminuye el volumen de un sistema en equilibrio, la presién total del gas contenido en
el sistema se incrementa. Para contrarrestar este cambio, el sistema ajusta su posicién de equilibrio
buscando reducir la presidén. Una forma en la que el sistema puede lograrlo es disminuyendo la
cantidad total de moléculas gaseosas. Por lo tanto, al reducir el volumen de una mezcla gaseosa
en equilibrio, la reaccién tendera a desplazarse en la direccién que implique una reduccién en el
numero de moles de gas. Por el contrario, si el volumen aumenta, el sistema se desplazara hacia el
lado de la reaccién que favorezca la produccién de mas moléculas gaseosas, de manera que la
presion se equilibre nuevamente.

Por ejemplo, si consideramos el sistema quimico en equilibrio descrito anteriormente para la
reaccion de produccién de amoniaco:

N2(g) + 3Hz2(g) == 2NH3(g)

Si el sistema experimenta un aumento en la presién o una disminucion en el volumen, el
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equilibrio se desplazara hacia el lado de los productos, es decir, se formard mas NHz. Este
comportamiento ocurre porque la formacién de amoniaco reduce el nimero total de moles de gas
en el sistema, favoreciendo el restablecimiento del equilibrio bajo las nuevas condiciones, como se
muestra en la Figura 7.3.

Reactivos: hidrégeno % Producto: amoniaco G@
nitrégeno QG

Figura 7.3: Efecto del incremento de la presién o disminucion del volumen en un sistema en
equilibrio.

Cambios en la temperatura

Recordemos que el principio de Le Chéatelier establece que cuando un sistema en equilibrio
experimenta un cambio en sus condiciones, el sistema ajusta su posicién de equilibrio para
contrarrestar dicho cambio. En el caso de la temperatura, el efecto sobre el equilibrio quimico
depende de si la reaccion es exotérmica o endotérmica.

= Reaccion exotérmica: Es aquella en la que se libera energia hacia el entorno, en forma de

calor. En estas reacciones, los productos tienen menos energia que los reactivos, y el cambio
de entalpia (AH) es negativo.

= Reaccién endotérmica: Es aquella en la que se absorbe energia del entorno, usualmente

en forma de calor. En este tipo de reacciones, los productos tienen mas energia que los
reactivos, y el cambio de entalpia (AH) es positivo.

El cambio en la constante de equilibrio K con respecto a la temperatura puede calcularse
mediante la ecuacién de Van’t Hoff:

K AH (1 1
(281 1) 7

donde K, es la constante de equilibrio a la temperatura absoluta inicial 71, K, es la constante de
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equilibrio a la temperatura absoluta final 7, AH es la entalpia de la reaccion y R es la constante de
los gases. Esta ecuacion cuantifica el impacto de la temperatura en el equilibrio quimico, mostrando
cémo los sistemas endotérmicos y exotérmicos responden a variaciones en la temperatura.

En la Tabla 7.2 se resume el efecto de la temperatura en procesos en equilibrio asi como su
impacto en el valor de la constante, considerando procesos endotérmicos y exotérmicos.

Tabla 7.2: Efecto de la temperatura sobre el equilibrio quimico.

AH Temperatura K¢ Desplazamiento
Endotérmico  Incrementa Aumenta Productos
Endotérmico  Disminuye  Disminuye Reactivos
Exotérmico Incrementa  Disminuye Productos
Exotérmico Disminuye Aumenta Reactivos

Para ilustrar el efecto de la temperatura en el equilibrio quimico, tomemos nuevamente como
ejemplo la produccién de amoniaco a partir de hidrégeno y nitrégeno molecular.

N2(g) + 3H2(g) == 2NHz3(g) AH = —45.54 kd/mol

Por el signo del AH, sabemos que ésta es una reaccion exotérmica, es decir, el proceso libera
calor, lo que significa que el calor puede considerarse como un producto de la reaccion.

Si la temperatura del sistema aumenta, el sistema intentara contrarrestar este cambio despla-
zando el equilibrio hacia los reactivos, es decir, favoreciendo la reaccion inversa. Esto se debe a
que el sistema busca absorber el exceso de calor, reduciendo la produccién de amoniaco.

Por otro lado, si la temperatura disminuye, el sistema favorece la producciéon de amoniaco, ya
que al ser una reaccién exotérmica, la formacién de productos libera calor y compensa la reduccién
de la temperatura.

En el caso de la produccion de amoniaco, un aumento de la temperatura disminuira el valor
de K, ya que el equilibrio se desplazara hacia los reactivos, mientras que una disminucién de la
temperatura aumentara K, favoreciendo la formacién de amoniaco.

Efecto de la adicion de catalizadores en el equilibrio

El analisis del papel de los catalizadores en el equilibrio quimico resulta més directo que el
estudio de otras variables como la temperatura o la presién. Cuando se introduce un catalizador en
una reaccién quimica, su funcién principal consiste en reducir la energia de activacién necesaria
para que los reactivos se transformen en productos.

Es importante destacar que los catalizadores actian de manera simétrica: disminuyen la energia
de activacion tanto para la reaccion directa (reactivos — productos) como para la reaccion inversa
(productos — reactivos) en la misma magnitud. Esta caracteristica fundamental significa que el
catalizador acelera ambas direcciones de la reaccién por igual. Como consecuencia de este efecto
dual, los catalizadores producen un aumento en la velocidad con la que el sistema alcanza el estado
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E,
Reaccién sin catalizador
Reaccién catalizada

.—4
Reactivos

Energia (unidades arbitrarias)

Productos

Coordenada de reaccién

Figura 7.4: Efecto de la adicion de un catalizador en una reaccion quimica. E, y E’, representan la
energia de activacion sin y con catalizador, respectivamente. El simbolo * representa el estado de
transicion.

de equilibrio. Sin embargo, es crucial comprender que esta aceleracién no altera la composicién
final de la mezcla en equilibrio ni modifica el valor de la constante de equilibrio de la reaccién.

En resumen, los catalizadores funcionan como facilitadores cinéticos que permiten que el
equilibrio se establezca mas rapidamente, pero sin cambiar las concentraciones relativas de
reactivos y productos una vez alcanzado dicho equilibrio.

En la Figura 7.4 se puede observar el efecto de un catalizador al disminuir la energia de
activacion en una reaccion quimica.

Ejercicios de la Seccion

Ejercicio 7.52. Responde las siguientes preguntas:

a) Explica el principio de Le Chatelier.

b) Utiliza el principio de Le Chéatelier para explicar, ;por qué aumenta la presion de vapor de un
liquido al aumentar la temperatura?

c) Menciona cuatro variables que pueden afectar y desplazar el equilibrio quimico de una
reaccion.

d) De los factores que afectan al equilibrio quimico, ¢ cual es el que hace que el valor de la
constante de equilibrio cambie?

Ejercicio 7.53. La reaccion que se muestra tiene un valor de AH = -567 kJ/mol.
2C0(g) + O2(g9) == 2C02(9)

Selecciona la opcién adecuada si se pretende obtener mayor produccién de COx:
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a) Bajando la temperatura y la presién.

b) Elevando la temperatura y la presién.

c) Elevando la temperatura y bajando la presion.
d) Bajando la temperatura y elevando la presion.

Ejercicio 7.54. La reaccién que se muestra tiene un valor de AH = -92 kd/mol.

N2(g) + 3H2(g) = 2NHj3(g)

Explica de qué modo los siguientes cambios en las condiciones de reaccion influiran en el equilibrio
quimico.

a) Incremento de la temperatura.

b) Incremento de la presion.

c) Incremento de la concentracién de NHs.

d) Incremento en la concentracién de Ho.

Ejercicio 7.55. La reaccidén que se muestra tiene un valor de AH < 0.
2N20(g) + N2Ha(g) = 3N2(g) + 2H20(g)

Indica si las siguientes afirmaciones son falsas o verdaderas respecto a K, y explica cada una
de tus respuestas.
a) Sera negativa.
b) Disminuira su valor al incrementarse T.
c) Tendra el mismo valor a cualquier T.
d) Dependera del numero de moles de N>O agregados al recipiente.

Ejercicio 7.56. La reacciéon que se muestra tiene un valor de AH < 0.
2N20(g) + N2Ha(g) == 3N2(g) + 2H20(g)

En un sistema en equilibrio, la presion se incrementa al reducir el volumen a la mitad, manteniendo
la temperatura constante. Indica si las siguientes afirmaciones son falsas o verdaderas y explica tu
respuesta.

a) El nimero de moles de N>O aumentara.

b) La constante de equilibrio disminuira.

c) El nUmero de moles de agua se incrementara.

d) La concentracion molar de NaoH4 disminuira.

Ejercicio 7.57. Lareacciéon CO2(g) + Ha(g) = H20(g) + CO(g), que se lleva a cabo a 1263.0
K, tiene una K. = 1.69. Ademas, se sabe que la reaccién es endotérmica. Analiza los siguientes
cambios en las condiciones de reaccion y determina en cudles casos aumentara el numero de
moles de CO en el equilibrio.
a) Unincremento en volumen del recipiente, manteniendo la temperatura constante.
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b) Adicionando H>O en estado gaseoso.
¢) Incrementando la temperatura hasta 1473.0 K.
d) Unincremento en la presion al reducir el volumen y manteniendo la temperatura constante.

Ejercicio 7.58. La reaccion de fotosintesis tiene un AH = 2801.69 kJ/mol, el proceso se
representa en la siguiente ecuacion:

6CO2(g) + 6H20(l) == CgH120¢(s) + 6O2(9)

Analiza las modificaciones en las condiciones de reaccién que se describen a continuacién y explica
en qué sentido se desplazaria la reaccion después de alcanzado el equilibrio:
a) Aumenta la concentraciéon de Oz(Q).
b) Se retira la mitad del CgH1204(S).
c) Disminuye la presion total.
d) Se incrementa la temperatura.
e) Se adiciona un catalizador al proceso.

Ejercicio 7.59. En un reactor se encuentran presentes a una cierta temperatura NHsz, N2 e H»
en equilibrio, las concentraciones son [NH3] = 0.25 M, [N2] = 0.11 M, [H2] = 1.91 M, determina:
a) La constante de equilibrio de la reaccion Nz(g) + 3Hz2(g) == 2NH3(Q)
b) La constante de equilibrio de la reaccion NHz(g) = 2 N2(g) + 3 H2(g)
c) Explica como cambia el valor de la constante de equilibrio cuando se introduce un catalizador
al proceso.

Ejercicio 7.60. En un reactor rigido y vacio y con una temperatura de 1000.0 K se adiciona
SO3(g) hasta lograr una presion de 0.500 atm. Una vez que el sistema llega al equilibrio, la presién
parcial del SOz es 0.200 atm. El proceso que se lleva a cabo, se representa en la siguiente
ecuacion:

2803(g) = 2S0(g) + O2(g)

a) Determina el valor de K, y K. en el equilibrio a 1000.0 K.

b) Indica en qué direccidn se desplazara el equilibrio, si al sistema se le inyecta Oz(Q).

c¢) Indica en qué direccidon se desplazara el equilibrio, si al sistema se le permite expandir su
volumen.

Ejercicio 7.61. En un reactor que contiene yodo sélido se adiciona cloruro de hidrégeno
gaseoso (HCI), una vez que se alcanza el equilibrio, la presién parcial del cloruro de hidrégeno es
de 0.12 atm; el valor de la constante de equilibrio es K, = 3.5 x 103> a 318.0 K. El proceso se
representa con la siguiente ecuacion:

2HCI(g) + I2 (s) == 2HI(g) + Cl2(9)

Suponiendo que algo de > permanece en equilibrio, responde lo siguiente:
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a) Determina las presiones parciales de todas las especies gaseosas en el equilibrio

b) Determina el valor de K.

¢) Indica cudl sera el efecto sobre el sistema, si se adiciona una mayor cantidad de cloruro de
hidrégeno (HCI) gaseoso.
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Clasificacion de acidos y bases

Las teorias de los acidos y las bases son un conjunto de conceptos que definen y diferencian
los &cidos y las bases; son dos conjuntos de sustancias de una gran relevancia en la quimica.

En el afno 1661, Robert Boyle (1627-1691) caracterizd6 a los acidos como sustancias que
tienen un sabor agrio y poseen propiedades corrosivas. Ademas, destacé que los acidos tienen la
capacidad de cambiar el color del papel tornasol de azul a rojo, mientras que las bases producen el
efecto contrario, transformandolo de rojo a azul. Tiempo después, Antoine Lavoisier (1743-1794)
sugirié que los acidos contenian oxigeno, ejemplificando con compuestos como el acido sulfurico
(H2S0Oq4) y el acido nitrico (HNO3). Sin embargo, esta teoria fue revisada en 1811, cuando Humphry
Davy (1778-1829) identific6 varios acidos, como el clorhidrico (HCI), fluorhidrico (HF) y bromhidrico
(HBr), que no contenian oxigeno. Mas adelante, Justus von Liebig (1803-1873) propuso que la
caracteristica fundamental de los acidos era la presencia de atomos de hidrégeno, los cuales
podian ser reemplazados por iones metalicos.

Estas descripciones empiricas fueron las bases para las actuales teorias de los acidos y bases
de Arrhenius, Bronsted-Lowry y Lewis.

Teoria de Arrhenius

La teoria de Arrhenius fue propuesta alrededor de 1884 por Svante August Arrhenius (1859-
1927). Esta teoria establece que:
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Cuando los acidos se disuelven en agua producen iones hidronio (H30") o protones (H*),
mientras que las bases, al disolverse en agua, producen o liberan iones hidroxilo (OH™).

Los iones H3O* y OH™ se combinan en un proceso reversible que da lugar a la formacién de
moléculas de agua. Por lo tanto, un acido de Arrhenius es aquel que aumenta la concentracion
de iones H30", mientras una base de Arrhenius es aquella que aumenta la concentracién de
iones OH™ en la solucion. Esto significa, que los acidos deben contar con un hidrégeno (H) en su
composicién, mientras que las bases deben contener un hidroxilo (OH™).

La teoria de Arrhenius presenta un problema, el cual radica en el hecho de que se limita solo a
las disoluciones acuosas, y por lo tanto, aplica solo para las sustancias que son solubles en agua.

Teoria de Bronsted-Lowry

La teoria de Braonsted-Lowry fue propuesta en 1923 por Johannes Nicolaus Brgnsted (1879-
1947) y Thomas Martin Lowry (1874-1936). Su teoria de los acidos y bases indica que:

Un acido es toda aquella sustancia que puede donar iones H*, mientras que una base es
toda sustancia que sea capaz de aceptar estos iones H*.

Esta teoria es mas general que la de Arrhenius y cubre algunas de sus limitaciones. Si
consideramos la ecuaciéon de neutralizacion entre los iones HzO* y un OH™ para producir dos
moléculas de agua, como se muestra en la ecuacién:

H30* + OH™ —— H>0 + H>0O

podemos observar que el ion hidronio (H3O™) al donar un protén (H*), este Ultimo se enlaza con el
ion hidroxilo (OH™), generando como productos dos moléculas de agua. Por lo tanto, el H3O" es un
acido de Bransted-Lowry, por donar el H*; mientras que el ion OH™ es una base de Brgnsted-Lowry
por aceptar este H*.

Otro ejemplo que se puede describir de una reaccion acido-base es el siguiente:

NHs(g) + HCI(g) —— NH4ClI(s)

De acuerdo con la definicién de Arrhenius, no podemos considerar la reaccion de tipo acido-
base porque no transcurre en medio acuoso sino en estado gaseoso, sin embargo, para Bronsted-
Lowry esta reaccion es acido-base porque su teoria no se limita a disoluciones acuosas. Es decir,
el NH3 acepta el H™ del HCI, por lo tanto es una base de Brgnsted-Lowry, aun cuando no necesita
tener el ion OH™ en su composicién, mientras que el HCI, al donar el H*, es el acido de Brensted-
Lowry.

En la teoria acido-base de Bransted-Lowry aparece por primera vez el concepto de acidos y
bases conjugados. Este concepto se refiere a que cuando un acido cede un protén, se convierte
en su base conjugada, mientras que cuando una base acepta un protdn, se transforma en su &cido
conjugado. Por ejemplo, en la reaccion:
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HA+B—=—A" + HB"

HA es el acido que dona el protén, y A~ es su base conjugada, mientras que B es la base que
acepta el protén y HB* es su acido conjugado. En la siguiente seccién explicaremos con mas
detalle este concepto.

La teoria de Brgnsted-Lowry abarca una gran cantidad de reacciones acido-base, ya que se
enfoca en la transferencia de protones (H*). Sin embargo, su aplicacion es limitada en ciertos casos
donde no participan iones H* o OH™, por lo que tales reacciones no se clasifican dentro de esta
teoria.

Pares conjugados acido-base

Un electrolito es una sustancia que se descompone en iones, los cuales son particulas con
carga.

Cuando un electrolito se disuelve en ciertos liquidos como el agua (solventes polares), la
solucion formada permite que la energia eléctrica pase a través de ellos. Existen los electrolitos
fuertes, los cuales son aquellos que se disocian o ionizan completamente en la solucion, mientras
que los electrolitos débiles son los que se disocian o ionizan parcialmente. Los electrélitos pueden
ser acidos, bases o sales.

En los seres vivos, los electrélitos juegan un papel importante porque ayudan a mantener el
balance acido-base del cuerpo. El Na*, K*, Ca?* y el Mg?* son de los cationes mas importantes,
mientras que el CI~, 0>~ y S?~ son de los aniones mas importantes. Sin embargo, los iones
poliatomicos son los mas importantes, como el HCO3 ™, SO42~ y el NH,4*.

Segun la definicién de Bransted-Lowry, una reaccion acido-base es cualquier reaccién en la
cual se transfiere un protdn de un acido a una base. La base conjugada de un acido de Brgnsted-
Lowry es la especie que se forma después de que un acido doné un protén, por lo tanto, el acido
conjugado de una base de Brgnsted-Lowry es la especie que se forma cuando la base acepta
un protdn. Las dos especies de un par acido-base conjugado tienen la misma férmula molecular,
excepto que el 4cido tiene un protdn extra en comparacion con su base conjugada. Un ejemplo de
reacciones acido-base de Brgnsted-Lowry es la que se lleva a cabo entre el amoniaco y el agua,
generando los respectivos pares conjugados.

NHz; + H.0 S NH4* + OH™
Base Acido Acido Base
conjugado conjugada

En la reaccion mostrada el agua dona uno de sus protones al amoniaco. Después de perder un
proton, el agua se convierte en el ion hidréxido. Puesto que en esta reaccion el agua es el donante
del protén, actia como un acido de Bronsted-Lowry. El amoniaco acepta un protdn del agua para
formar un ion amonio; el amoniaco esta actuando como una base de Brgnsted-Lowry.

Existen especies quimicas que pueden actuar como acidos o bases segun las sustancias con
las que reacciona. A estas especies se les conoce como anfoéteros o anfipréticos. Es importante
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mencionar que el agua tiene la capacidad tanto de ceder un protdon como de aceptarlo. Debido a
esta capacidad, al agua se le conoce como una sustancia anfétera o anfiprotica; es decir, puede
actuar como &cido y también como base de Brgnsted-Lowry.

Un &cido o una base fuerte es una especie que, en solucién acuosa, se disocia completamente
en los iones que la constituyen. Un ejemplo es el acido clorhidrico (HCI); se disocia completamente
en agua formando iones cloruro e hidronio, al terminar la reaccion, todas sus moléculas estan
disociadas. Sin embargo, acidos o bases débiles no se disocian completamente en los iones que
los constituyen, significa que solo hay una fraccion de todas las moléculas disociadas.

Un ejemplo de acido débil es el acido acético, el cual se disocia parcialmente al reaccionar con
el agua, para formar los iones acetato (CH3COO ™) e hidronio (H3O™).

CH3COOH + HoO == CH3COO™ + H30*

La doble flecha indica que la disociacion del 4cido acético es un equilibrio dinAmico, donde
habra una concentracién significativa de moléculas de acido acético presentes como moléculas
neutras y solo una fraccién como iones disociados.

Teoria de Lewis

En 1923 Gilbert Newton Lewis propuso una teoria acido-base que describe a un acido como
toda sustancia que es capaz de aceptar pares de electrones, mientras una base es aquella que
dona estos pares de electrones. Por ejemplo, el ion H* es un acido de Lewis porque acepta los
pares de electrones de cualquier especie, por ejemplo, del oxigeno del H>O para generar H3O™,
o del nitrégeno del NH3 para originar NH4*, estos a su vez son las bases al donar el par de
electrones. Un ejemplo representativo de acidos y bases de Lewis es la reaccidon entre el amoniaco
y el trifluoruro de boro, el NH3 es la base de Lewis porque dona el par de electrones, y el BF3
es el acido de Lewis porque los acepta, de esta manera se genera un enlace dativo o también
llamado enlace de coordinacion, Por lo general, los cationes o especies deficientes de electrones
son acidos de Lewis, mientras que los aniones o ricas en electrones son bases de Lewis.

NH3 + BF3 E— H3N + BF3

Las ventajas que ofrece la teoria acido-base de Lewis es que engloba a todas las demas. Tal
como se ve en el diagrama de la Figura 8.1, la teoria de Arrhenius es la mas restrictiva o limitada,
mientras que la teoria de Lewis es la mas general y globalizada.

Ejercicios de la Seccion

Ejercicio 8.1. Escribe las definiciones de acidos, bases y anféteros de acuerdo con las teorias
de Bronsted-Lowry, Arrhenius y Lewis.

Ejercicio 8.2. Proporciona las definiciones de acidos, bases y anféteros de Arrhenius, Bronsted-
Lowry y Lewis. Describe las principales caracteristicas de cada una de las teorias.
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Lewis
B: — A

Brensted-Lowry
B-— H

Arrhenius
§®:- — Ei

Figura 8.1: Esquema que representa el alcance de las teorias acido-base.

Ejercicio 8.3. Las especias quimicas HCl y CH3CO2H incrementan la concentracién de los
iones H* cuando se disuelven en agua. De acuerdo con la definicion de Arrhenius, ¢ pueden ser
considerados como acidos?

Ejercicio 8.4. ElI NaOH es un electrolito fuerte, mientras que el NH4OH es un electrolito débil.
En disolucién acuosa, ambos incrementan la concentracion de iones OH™. De acuerdo con la
definicion de Arrhenius, ¢pueden ser considerados como bases?

Ejercicio 8.5. De acuerdo con la definicién de acidos, bases o anféteros de Brgnsted-Lowry,
clasifica cada una de las siguientes especies quimicas en solucion acuosa:

a) HCI b) CH3zCOO~ c) HyPO4~ d) CO32_ e) CgHsOH
f) HPO42_ g) NHs h) BrCH>CO>H i) HSO4™ i) HF
k) CIO~ ) CH3CHsNH>, m) HCN n) (CHz3)sN*H 7A) CgHsCO2H

Ejercicio 8.6. A continuacion se muestran dos reacciones, en cada una de ellas indica el acido
y base de Lewis.

a) SOly + BaSO3 — Ba?* +217 +2S0, b) HgClz™ + CI~ — HgCls?~

Ejercicio 8.7. De acuerdo con la teoria de Lewis, identifica el 4cido y la base en cada una de
las siguientes reacciones quimicas.

a) B(OH)z; + OH™ —— [B(OH)4]™ b) N2oH4 + H3O" —— NoHs* + H.O
C) (CQH5)20 + BF3 — (CQH5)QOBF3

Ejercicio 8.8. A continuacion se presentan reacciones de equilibrio acido-base, identifica al
acido, la base y sus respectivos pares conjugados:
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a) HSO4™ (ac) + HoO (I) == H2S04 (ac) + OH™ (ac)

b) CH3COOH (ac) + H20 (I) = CH3COO™ (ac) + HzO*(ac)
c) CgH5CO2™ (ac) + HoO (I) = CgH5CO2H (ac) + OH™ (ac)
d) NH4" (ac) + CIO™ (ac) == HCIO (ac) + NH3 (ac)

e) CeHsOH (ac) + H20 (I) = CgH50™ (ac) + HzO* (ac)

f) NH>™ (ac) + NH3 (ac) == NHs(ac)*NH> " (ac)

Ejercicio 8.9. Para cada una de las siguientes especies quimicas, escribe las férmulas quimi-
cas de sus respectivos acidos conjugados:

a) CgHs0~ b) HPO?~ c) CHzCO,~
d) NHo™ e) CGH5COQ_ f) CGH5NH2
g9) GCsHsN

Ejercicio 8.10. Para cada una de las siguientes especies quimicas, escribe las férmulas
quimicas de sus respectivas bases conjugadas:

a) H>COs b) HCOzH c) HF d) CgHsNH3*
e) HNOz f) HCN

Ejercicio 8.11. La piridina es una amina aromatica, es un liquido incoloro de olor desagradable,
una de sus aplicaciones es en la sintesis de farmacos. Cuando se disuelve en agua, la disolucion
resultante tiene un pH basico. Con la informacién anterior, responde lo siguiente:

a) Escribe la ecuacion quimica de la reaccién entre la piridina y el agua.

b) Indica que especie actia como acido y cual como base, ademas, identifica a sus especies
conjugadas.

c) Aunque la ecuacion explica por si sola el medio alcalino, indica qué especie es la responsable
del pH.

Ejercicio 8.12. El fenoxido de sodio (NaOCgHg) es un compuesto organico, es un sélido
cristalino blanco. Su anion es el fenéxido o fenolato. Se utiliza como precursor de muchos otros
compuestos organicos como los éteres. Cuando el fen6xido se disuelve en agua se establece el
siguiente equilibrio:

CoHs0™ (ac) + Ha0 (I) == CgHsOH (ac) + OH™ (ac)

Responde las siguientes preguntas en forma breve:
a) ,Como es el pH de la solucion resultante?
b) Indica qué especie actia como acido y cual como base; ademas, identifica a sus especies
conjugadas.
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El pH y calculo de concentraciones en el equilibrio acido-base

En solucién, las concentraciones de los iones H* y OH™, con frecuencia son niimeros muy
pequenos, por lo tanto, es dificil su uso. En 1909 Sgren Peter Lauritz Sgrensen (1868-1939) propuso
una medida mas practica, a la que llamé potencial del hidrégeno o poder del hidrégeno, y para
designarla acufio el simbolo pH.

El pH se define como el negativo del logaritmo de la concentracion de iones hidrégeno o
protones (H*) expresada en mol/L (Molaridad). El pH es una cantidad adimensional.

El pH se determina con la siguiente expresion:

pH = —log[H™] (8.1)

Se debe considerar que el signo negativo genera un nimero positivo para el pH, ya que, de otra
manera, seria negativo debido a los valores pequefios de las concentraciones de H*. Es importante
sefnalar que el logaritmo que se usa es en base 10.

Para disoluciones acuosas acidas a 25 °C, el pH sera menor a 7, para las disoluciones acuosas
béasicas, el pH sera mayor a 7 y para disoluciones neutras el pH es igual a 7. Esta escala se ilustra
en la Figura 8.2.

pH neutro

01 2 3 45 6 7 8 9 1011 12 13 14

L J L J
T T

pH &cido pH basico

Figura 8.2: Representacion grafica de la escala de pH.

Los valores de esta escala estan determinados por un proceso llamado auto-ionizacién del
agua, que revisaremos en la siguiente seccién. Es importante sefalar que la escala de pH descrita
en la Figura 8.2 solo es valida para soluciones acuosas. Si el solvente en una disolucion es diferente
al agua, la escala no es valida.

Con la férmula analoga a la del pH se puede determinar el pOH, es decir, con el logaritmo
negativo de la concentracion de iones hidroxido (OH™).

pOH = —log[OH | (8.2)
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Existen pocos acidos fuertes, la mayoria de los acidos son débiles; si consideramos a un acido
monoprético débil (HA), su reaccion de ionizacion en agua se puede expresar como:

HA (ac) + H20 () = H30" (ac) + A™ (ac)
En forma mas simple:
HA (ac) — H30*(ac) + A (ac)

La constante de equilibrio para la ionizaciéon de acido débiles, la que conocemos como la
constante de ionizacion acida queda:

K, = % (8.3)

La fuerza del acido HA la podemos medir cuantitativamente mediante el valor de K, cuanto
mayor sea el valor de K, el &cido sera mas fuerte, por lo tanto, mayor concentracién de iones H*.
Por consiguiente, la concentracién de H* de una disolucién acida en equilibrio la podemos calcular
a partir de la concentracién inicial del acido y del valor de K;. Por el contrario, si conocemos el pH
de una disolucién y su concentracién inicial, entonces sera posible determinar el valor de K.

Es importante aprender a calcular las concentraciones de las especies en el equilibrio acido-
base. Para lograr esto es necesario:

1. ldentificar las principales especies en el equilibrio, se puede despreciar la autoionizacion del
agua.

2. Expresar las concentraciones en el equilibrio de las especies involucradas en funcién de la
concentracién inicial del acido y de una sola incégnita (x), la cual va a representar el cambio
de concentracion.

3. Escribir la constante de ionizacién acida en funcién de las concentraciones en el equilibrio
(que involucran la concentracién inicial y el cambio en la concentracion, x), para determinar el
valor de x, existen varias aproximaciones, sin embargo, el método empleando la ecuacién de
segundo grado es muy efectivo.

4. Después de calcular el valor de x, se pueden calcular el resto de las concentraciones de las
demas especies, ademas, se podra determinar el pH de la disolucién.

De manera analoga, este procedimiento también puede ser aplicado para reacciones de
ionizacion de bases débiles, calculando la constante de disociacién basica (Kp), la concentracion
de iones OH™ y el pOH en el equilibrio.

Ejemplo 8.1: Calculo del pH

El 4cido lactico (CH3;CHOHCOOH), que denominaremos como HLac, recibe su nombre de
la leche agria, de la cual se aisl6 por primera vez en 1780. A 25 °C la K, para el HLac es 8.4
x 1074, Si tenemos una muestra de 500 mL de una solucién de leche agria que contiene 4.5
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g de HLac, como componente &cido, calcula el pH de esta solucién.

Estrategia:
Podemos resolver este problema mediante los siguientes pasos:

Solucion:
Desarrollando la estrategia de los 4 pasos, descritos previamente, tenemos:

Paso 1. Calculamos la concentracién inicial de acido lactico en la leche.

Paso 2. Planteamos la expresion del equilibrio del acido lactico en solucion (agua).
Paso 3. Calculamos las concentraciones en el equilibrio.

Paso 4. Calculamos el pH de la solucién del acido lactico.

Paso 1. El HLac tiene una masa molar de 90.08 g/mol. Podemos calcular la cantidad
de moles contenidos en 4.5 g de este acido:

1 mol
mol de C3HeO3 = (4.5 g de CsHeOs) (90089/mo|>

=0.05 mol
Considerando que esta cantidad de moles estan contenidos en un volumen de 500 mL,
podemos calcular la concentracién de HLac en la muestra:

_0.05 mol
~05L
=0.10M

Esta es la concentracion molar inicial del HLac.
Paso 2. Ahora podemos escribir la ecuacion de equilibrio del HLac:

CH3CHOHCOOH(ac) == CH3CHOHCOO™(ac) + H¥(ac)

Inicio 0.10 - -
Cambio —x x X
Equilibrio 0.10-x X X

Paso 3. A continuacién, escribimos la expresion matematica de la constante de equili-
brio K;:
B [CH;CHOHCOO™ |[HT]
“  [CH3CHOHCOOH]

y sustituimos el valor de la K5 y las concentraciones en el equilibrio:

a1t O
84107 =570«




262 Capitulo 8. EQUILIBRIO ACIDO-BASE

lo que nos genera la ecuacién cuadratica:
¥ 4+84x104x—84x107°=0
cuyas soluciones son:

x; =8.75%x 1073
X =-959x%x1073

De las 2 raices obtenidas, la de signo negativo no tiene sentido para el problema, porque
x representa una concentracién, por lo tanto el valor de x que estamos buscando es la
raiz positiva. Como x es el valor de la concentracién de H*, tenemos:

x=[H"]=875x1073

Paso 4. Con el valor de la concentracién [H*], podemos calcular el pH:

pH = —log[H"]
= —10g(8.75 x 107%)
pH =2.06

Por lo tanto, el pH de la leche agria es 2.06, es decir se trata de una solucion acida. W

Verificacion:
Es evidente que una solucion de acido lactico debe ser una solucién acida.

8.4 Autoionizacion del agua

El agua es un anfétero, es decir, puede actuar como 4cido o como base. Por ejemplo, frente al
acido bromhidrico (HBr) o al &cido acético (CH3COOH) funciona como base, sin embargo, frente a
bases como el amoniaco (NH3z) funciona como acido. El agua experimenta una ligera ionizacion
y es por tanto, un electrolito débil y mal conductor de la electricidad. La siguiente reaccién se
denomina autoionizacién del agua y describe las propiedades anféteras del agua:

H-O + H.,O — HsO* + OH~™
Acido Base Acido Base
conjugado conjugada

Si representamos a los iones H3O™ como H*, esta ecuacion se puede escribir de una forma mas
simple como:

HoO == H* + OH~
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Se puede escribir la constante de equilibrio de autoionizacién del agua (K¢) como:

_ [HT][OH]
‘ [H,0]

Sin embargo, debido a que solo una pequena fraccién de las moléculas de agua se ionizan, la
concentracion de agua practicamente no cambia, es decir permanece constante y por lo tanto la
ecuacion de la constante de ionizacion del agua se puede reescribir de esta manera.

K.[H,0] = K,, = [H*][OH] (8.4)

A esta Ultima expresion se le conoce como constante del producto idnico (Ky), la cual es el
producto de las concentraciones molares de los iones H* y OH™ a una temperatura en particular; a
25 °C las concentraciones de los iones son iguales, [H*] =[OH~] = 1.0 x 10~7 M. Por lo tanto, a 25
°C, Ky, tiene un valor de 1.0 x 1074,

A partir de las concentraciones de los iones H* y OH™, a 25 °C, podemos definir 3 posibles
condiciones:

= Cuando [H*] = [OH™] tenemos agua pura o una disolucién neutra, es decir el pH = 7.

» Cuando [H*] > [OH™] tenemos una disolucién acida, es decir, el pH < 7.

= Cuando [H*] < [OH™] tenemos una disolucién basica, es decir, el pH > 7.

Ejercicios de la Seccion

Ejercicio 8.13. Los hidroxidos metalicos son, en su mayoria, bases fuertes porque se diso-
cian completamente en disolucion acuosa. Un ejemplo es el hidréxido de litio (LiOH), para este
compuesto responde lo siguiente:

a) Escribe la correspondiente reaccion de disociacion.
b) Determina la concentracién de iones hidroxilo (OH™) de una disolucién 0.2 M de NaOH.
c) Calcula el pH y el pOH de la disolucién.

Ejercicio 8.14. El acido nitrico (HNO3) es un acido fuerte, es un liquido viscoso y corrosivo,
tiene aplicaciones en la fabricacién de explosivos, fertilizantes, en metalurgia, entre otras. Para el
HNO3 responde lo siguiente:

a) Escribe la reaccién de disociacion en medio acuoso.

b) Determina la concentracién de iones hidroxilo (OH™) y de hidronio (H3O*) en una disolucién
0.05 M de HCI.

c) Calcula el pH y el pOH de la misma solucién.

Ejercicio 8.15. Analiza las siguientes reacciones y determinan a cual de ellas aplica correcta-
mente el concepto “Kj del amoniaco™?
a) OH™ (ac) + NH;* (ac) == NHgs(ac) + H20 (1)
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b) H>O (I) + NH3z (ac) == NH4" (ac) + OH™ (ac)
c) H30" (ac) + NH3 (ac) == NH4* (ac) + H2O (1)
d) H20 (I) + NH4" (ac) = NH3 (ac) + H30" (ac)

Ejercicio 8.16. El &cido nitroso (HNO2) se emplea en la sintesis de sales de diazonio que se
usan como precursores para obtener colorantes tipo azo, tiene un valor de Kz = 7.1 x 10~*. Con
esta informacién responde lo siguiente:

a) Escribe la reaccién de disociacion del HNO, en agua.

b) Determina las concentraciones de todas las especies en el equilibrio, si la concentracion
inicial de una disoluciéon de HNO; es 0.1 M.

c) Determina el pH y pOH de la disolucion.

Ejercicio 8.17. El acido acetil-salicilico (CgHgQy4) es el ingrediente activo de la aspirina, es un
acido débil, tiene un valor de K5 = 1.27 x 10~*. Considerando una concentracion inicial de una
disolucion de CgHgO4 de 0.06 M, responde lo siguiente:

a) Establece la reaccién de disociacion de acido acetil-salicilico.
b) Determina las concentraciones de todas las especies en el equilibrio.
c) Calcula el pHy el pOH.

Ejercicio 8.18. Determina el valor del pH para cada una de las disoluciones de acidos o bases
fuertes.
a) 0.75 M de HCIO4
b) 0.9 M de HNO3
c) 0.13 M de HBr
d) 0.05 M de HBrO3
e) 0.04 M de KOH
f) 0.3 M de Ca(OH),
f) 0.01 M de Ba(OH),
)

f) 0.25 M de LiOH

Ejercicio 8.19. Para cada uno de los siguientes sistemas, determina la concentracién de iones
hidrégeno H*:

a) Jugo de limén con un pH = 2.7

b) Clara de huevo fresco comun, con pH =7.8

c) Disolucién de HCI, con pH = 1.5

d) Una muestra de sangre con un pH de 7.5

e) Disolucion de NaOH con pH = 12.5

f) Muestra de vinagre con pH = 3.5

Ejercicio 8.20. La disolucion de un &cido débil monoprético de concentracion 0.06 M tiene un
pH = 3.44. Con esta informacion, determina:
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a) La concentracion de iones H* b) Elvalor de la K, del acido

Ejercicio 8.21. La disolucién de una base débil de concentraciéon 0.30 M tiene un pH = 10.66.
Con esta informacion, determina:

a) La concentracion de iones OH™ b) El valor de la Ky, de la base

Ejercicio 8.22. Una disolucién de HCI se prepara disolviendo 9.20 g de cloruro de hidrogeno
en un volumen de 331.0 mL de agua. Supdn que el volumen de la disolucion resultante es igual al
volumen de agua empleada, determina:

a) La molaridad de la disolucién de HCI b) El pH de la disolucién

Ejercicio 8.23. Se desea preparar 500.0 mL de una disolucién de hidréxido de sodio (NaOH)
con un pH = 10. Determina:

a) La molaridad de la disolucién de NaOH b) La masa de NaOH necesaria

Ejercicio 8.24. El acido férmico tiene un valor de K; = 1.80 x 10~*. Si una disolucion de este
acido tiene un pH = 3.26. Determina:

a) La concentracién de iones H* b) La molaridad inicial del acido férmico

Ejercicio 8.25. Se tienen 20.0 mL de una disolucién de HCI con un pH = 1.0. Determina el
volumen de agua que se debe adicionar para obtener una disoluciéon de HCI con un pH de 1.3.

Ejercicio 8.26. El 4cido benzoico (CgH5CO2H) es un sélido blanco, se emplea como precursor
de sustancias que tiene aplicaciones en cosméticos, conservadores, entre otras. Tiene un valor
de constante de disociacién acida de 6.3 x 10~ a temperatura ambiente. Con esta informacion
responde lo siguiente:

a) Escribe la reaccién de disociacién del acido benzoico con agua.
b) ¢Cuél es el pH de una disoluciéon 0.2 M de CgH5COoH?

Ejercicio 8.27. La morfolina es un liquido incoloro con un débil olor a amoniaco o a pescado.
Estructuralmente es una amina ciclica y es una base organica débil. Tiene aplicaciones como
disolvente, inhibidor de la corrosién, entre otras. Su acido conjugado tiene una K, = 3.22 x 107°.
Una disolucién de esta amina tiene un pH de 11.10. Con la informacién proporcionada determina:

a) La reaccion de disolucion de la morfolina.
b) Las concentraciones de las especies en el equilibrio.
c) La concentracion inicial de la morfolina.

Ejercicio 8.28. Considera una disolucién de un acido débil monoprético con una concentracién
inicial 0.10 M. Indica cuales de las siguientes afirmaciones son falsas o verdaderas.
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Afirmacion Falsa Verdadera

pH=1.0
[H3O] >> [A7]
[HO']=[A"]

pH < 1

Ejercicio 8.29. Considera una disolucién de una base débil monoprética con una concentracién
inicial 0.10 M. Indica cuales de las siguientes afirmaciones son falsas o verdaderas.

Afirmacion Falsa Verdadera

pH = 0.0
[X™]>[H30"]
[H30*]= 1.0 M
X Tequir = 1.0 M

Ejercicio 8.30. En la siguiente tabla se muestra informacién sobre disoluciones acuosas de
acidos o bases. Con el Unico dato que se proporciona, realiza los calculos correspondientes para
completar la tabla.

[H30*] (mol/L) | [OH™] (mol/L) | pH | pOH | ¢acida o basica?
0.006

0.0025

9.30

3.30

Ejercicio 8.31. La constante de hidrdlisis varia en funcién de la temperatura; por ejemplo, a
283.0 K tiene un valor de 2.92 x 10—, Determina:
a) Las concentraciones de [H*]y [OH™].
b) El pH del agua a 283.0 K.
c) ¢El agua es mas acida o béasica a temperatura ambiente o a 283.0 K?

Ejercicio 8.32. El valor de la constante del producto iénico del agua a 298.0 K es 1.0 x
10—, mientras que a 318.0 K es de 4.02 x 10~'%. Con la informacion proporcionada, responde lo
siguiente:

a) Determina las concentraciones de [H*]y [OH™].
b) Calcula el pH de agua a la temperatura de 318.0 K.
c) Calcula el numero de moléculas de agua que se ionizan en 18.0 mL de agua pura a 313.0 K.
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d) El proceso de autoionizacion del agua ¢ es exotérmico o endotérmico? Explica tu respuesta.

Ejercicio 8.33. A temperatura ambiente el agua pura tiene un pH = 7.00, sin embargo, cuando
se enfria a 288.0 K, el pH aumenta a 7.27. Con esta informacion, determina cual de las siguientes
afirmaciones es correcta.

a) [H']>[OH] b) [H"]=[OH"] c) [H']<[OHT]

Ejercicio 8.34. A 298.0 K el valor de K,, = 1.0 x 104, sin embargo a 273.0 K, K,, = 1.2
x 10715, Con este valor, determina cudles seran las concentraciones de [H*] y [OH"] a esta
temperatura.

Ejercicio 8.35. El 6xido de deuterio, mas conocido como agua deuterada (D20, donde D es el
deuterio), tiene un valor de constante del producto de autodisociacion K, = 8.9 x 107!6 2 293.0 K.
Determina las concentraciones de [D*] y [DO™] a esta temperatura.

Hidrolisis
Una sal es un compuesto iénico formado por la reaccién entre un acido y una base.

acido + base — sal + agua

Las sales se caracterizan generalmente por ser electrélitos fuertes, ya que se disocian por
completo en agua formando iones, de ahi el término de hidrdlisis de una sal, proceso que describe
la reaccion entre los iones de una sal, del anién, catién o ambos, con el agua. El término hidroélisis
proviene de las palabras griegas hidro que significa aguay lisis que significa ruptura. Literalmente
la hidrdlisis significa destruccién, descomposicién o alteracién de una sustancia quimica por el
agua.

Cuando las sales se disuelven en agua se disocian completamente en sus iones, podriamos
esperar que las disoluciones obtenidas fueran neutras, es decir con pH 7, sin embargo esto no
siempre es cierto.

Hemos visto que hay dos tipos de acidos y dos tipos de bases, los fuertes y los débiles, por
consiguiente, las reacciones de neutralizacion 4cido-base van a conducir a tres tipos diferentes de
sales.

= Sales provenientes de acidos y bases fuertes.

= Sales provenientes de acidos fuertes y bases débiles.

= Sales provenientes de acidos débiles y bases fuertes.

Sales provenientes de acidos y bases fuertes

El &cido clorhidrico (HCI) es un &cido fuerte y el hidréxido de sodio (NaOH) es una base fuerte
que al reaccionar forman el cloruro de sodio, NaCl:
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HCI + NaOH — NaCl + H20
acido base sal agua

El proceso de ionizacién de la sal es:
NaCl (s) + H>O(I) — Na* (ac) + CI™ (ac)

Las disoluciones de este tipo de sales producen soluciones neutras, porque una sal de este tipo
no altera el equilibrio de disociacién del agua, por lo tanto se cumple que:

[H']=[0H"]
pH =1

Sales provenientes de acidos fuertes y bases débiles

El &cido clorhidrico (HCI) es un acido fuerte y el amoniaco (NH3) es una base débil que al
reaccionar forman una sal llamada cloruro de amonio (NH4Cl), de acuerdo con la reaccién:

HCI (ac) + NH3 (ac) == NH4ClI (ac)

Como la reaccién se lleva a cabo en solucién (hay presencia de agua), ocurre el proceso de
ionizacion de la sal, como se muestra con la reaccion:

NH4Cl (ac) — NH4* (ac) + CI™ (ac)

Este tipo de sales se hidrolizan produciendo un aumento en la concentracion de iones H3O%;
esto sucede porque el cation de la sal cede un protdn al agua, formando la base débil (de la que
proviene la sal), liberando iones hidronio, H3O":

NH4* (ac) + HoO —= NHj3(ac) + H3O* (ac)

La hidrdlisis de estas sales produce reacciones de equilibrio, cuya constante en términos de
concentraciones, se denomina constante de hidrélisis, Ky. Para la reaccion previa, la Ky, es:

_ [NH3][H;0"] K,
S T 83)

Cuando las sales no provienen de acidos fuertes y bases fuertes, los iones formados reaccionan
con el agua, esta reaccion se denomina hidrdlisis.
Cuando estas sales se hidrolizan, traen como consecuencia que:

[H;0"] > [OH™]
pH <7

Por tanto, la hidrélisis de estas sales genera soluciones acidas.
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Sales provenientes de acidos débiles y bases fuertes

El acido hidrocianico o acido cianhidrico (HCN) es un acido débil y el hidréxido de sodio (NaOH)
es una base fuerte, que al reaccionar producen la sal llamada cianuro de sodio (NaCN), de acuerdo
con la reaccion:

HCN (ac) + NaOH (ac) = NaCN(s) + H,O
La ionizacion de esta sal procede segun la reaccién:
NaCN (ac) —— Na* (ac) + CN™ (ac)

Este tipo de sales se hidrolizan produciendo disoluciones basicas, porque el anion de la sal
acepta un protdn del agua, formando el acido débil (del que proviene la sal), liberando iones
hidroxilo, OH™, como se ilustra en la reaccién:

CN™ (ac) + HoO = HCN (ac) + OH™ (ac)

Para esta reacciéon de hidrolisis, la K, es:

[HCN][OH ]
[CNT]

K,
y= - (8.6)

En consecuencia:

[H;07] < [OH™]
pH >1

Por tanto, la hidrélisis de estas sales genera soluciones basicas.

Ejemplo 8.2: Porcentaje de hidrolisis

Los conservadores de alimentos son sustancias que, sin alterar el sabor, impiden el creci-
miento de microorganismos que podrian descomponer a dichos alimentos. El benzoato de
sodio (CeHsCOONa) es un conservador que se usa frecuentemente en jugos, margarinas y
mermeladas.
La etiqueta de un envase de 1.0 L de jugo de fruta indica que el contenido de benzoato de
sodio es 2.5 g. Si sabemos que a 25 °C la K, del acido benzoico (CeHsCOOH), es 6.3 x
1073,

a) ¢ Cuadl sera el pH del jugo?

b) ¢Cual sera el porcentaje de ionizacidén del acetato de sodio (porcentaje de hidrolisis)

en el jugo?

Estrategia:
Podemos resolver este problema mediante los siguientes pasos:
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Solucion:
Desarrollando la estrategia de los 4 pasos descritos previamente, tenemos:

Paso 1. Calculamos la concentracion de CeHsCOONa en el jugo.

Paso 2. Planteamos el equilibrio para la hidrélisis de la sal.

Paso 3. Expresamos la constante de hidrélisis y calculamos las concentraciones en el
equilibrio.

Paso 4. Calculamos el pH y el porcentaje de hidrdlisis.

Paso 1. A partir de 2.5 g de CsH5COONa y de su masa molar (144.11 g/mol), calcula-
mos el nimero de moles de CgH5COONa:

1mol
| H Na = (2. H 144 11 ¢/mol
mol de C¢HsCOONa = (2.5g de C 5C00Na)<144.11g/m01>
=1.735x 102 mol

De acuerdo con la descripcion del problema, el volumen de jugo es de 1.0 L, por lo
que podemos calcular la concentracién molar del CeHsCOONa:

~ 1.735x 10"?mol
- 1.0L
=1.735x 1072 mol/L

=0.017 M

Esta es la concentracion molar inicial del CgHsCOONa.
Paso 2. El benzoato de sodio en agua se ioniza de acuerdo con la ecuacién quimica:

CgH5COONa (ac) — Na*(ac) + CgH5COO ™ (ac)

Ahora podemos plantear el equilibrio para la hidrélisis de la sal:

CsHs5COO™ (ac) + H2O() = CgHsCOOH(ac) + OH™(ac)
[Inicio] 0.017 — —
[Cambio] —x
[Equilibrio] 0.017-x

Paso 3. A partir de la ecuacién (8.6), la constante de hidrélisis (Kp) para esta reaccion
se puede escribir como:
Ky  [C¢HsCOOH][OH ]

K — —
"7 K, [C4H5COO |
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Con esta ecuacién, podemos calcular las concentraciones en el equilibrio:

Ix107%  (x)(x)
6.3%x1075  0.017—x
2

1.5873x10710= =~
% 0017 —x
2

1. 1070~ =
5873 x 10 O

La ultima expresion es una ecuacion cuadratica de la forma:
X =2.693x10"17
Cuyas soluciones son:

x; =1.643x 1076
X =—1.643x107°

La raiz negativa no tiene sentido porque x representa una concentracién. Por lo tanto,
en el equilibrio, la concentracién del ion benzoato (CeH5COO™) es:

[C6HsCOO™] = 0.017 —x
=0.017—1.643x 107°
=0.016998 M

y las concentraciones del &cido benzoico (CeHsCOOH) y del ion hidroxilo (OH™) en el
equilibrio son:

[C6HsCOOH] = [OH | =x=1.643 x 10°°
Conociendo la concentracion de OH™ podemos calcular el pOH y por consiguiente el
pH.
Paso 4. Calculamos el pOH y después el pH del jugo:

pOH = —log[OH |
= —log(1.643 x 107)
=5.78
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Por lo que el pH es:

pH = 14— pOH
=14-5.78
pH=822 N

Este resultado muestra que el jugo es una solucién basica.
Finalmente, calculamos el porcentaje de hidrélisis, usando la ecuacién:

[C6H5 COO?]equil

% hidrolisis = [CoHsCO0 i x 100
N [C6H5CSO_]inicio <100
_ 1.6403.(;1;0‘6 e
% hidrélisis = 0.01 %
El resultado final significa que se hidroliz6 el 0.01 % del benzoato de sodio. [

Verificacion:

Como el benzoato de sodio (C¢HsCOONa) es una sal proveniente del 4cido benzoico
(CeH5COOH), que es un acido débil, la hidrélisis de esta sal produce una disolucion basica,
es decir, con pH > 7. El pH calculado cumple con esta condicién.

Ejercicios de la Seccion

Ejercicio 8.36. Las siguientes especies quimicas corresponden a algunos acidos o bases
débiles. Establece su reaccidon de disociacién, ademas sefala a cada especie como el acido, la
base y sus pares conjugados e indica la naturaleza de la disolucion resultante (acida o basica).

a) CH3CO2H b) HCOO~ C) CeHsNHo» d) (CH\gCHg)\gNH+

Ejercicio 8.37. A continuacion se presenta informacion de algunos acidos organicos; determina
el pH de la disolucion resultante para cada uno e indica cudl es el &cido mas fuerte.
a) Acido butanoico (CH3CH2CH2CO2H), 0.01 My K, = 1.52 x 105
b) Acido cloroacético (CICH2CO2H), 0.01 My K, = 1.36 x 1073
c) Acido bromoacético (BrCH2CO2H), 0.01 My K;=1.26 x 1073

Ejercicio 8.38. A continuacion se presenta informacion de algunas bases organicas débiles,
similares en su estructura, a una concentracion de 0.05 mol/L. Para cada una determine el pH de
la disolucion resultante e indique cual tiene el pH mas elevado.
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Etanolamina (OHCH>CHoNH3*), K, =3.18 x 10710
Trietilamina (CH3CH2)3NH*), K; = 1.93 x 101!
Etilamina (CH3CH2NH3*), K, =2.31 x 107!
Dietilamina (CH3CHz)2aNH2*), Ka = 1.17 x 101

a
b
c
d

—_ — — ~—

Ejercicio 8.39. Los siguientes compuestos presentan diferentes caracteristicas cuando se
disuelven en agua. Indica cual de estos compuestos no cambia el pH de la disolucién. Justifica tu
respuesta.

a) NaHCOs3; b) NH4CI c) KCN d) KCI e) HCI

Ejercicio 8.40. El bicarbonato de sodio (NaHCOR3) es un sdlido cristalino blanco soluble en
agua, es una base débil que se emplea para neutralizar la acidez estomacal, tiene una constante
de basicidad de 2.325 x 10~8. Cuando se disuelven 3.50 g en 175.0 mL de agua a temperatura
ambiente, determina:

a) La ecuacién quimica de la hidrélisis.
b) El pH de la disolucion resultante, si para el HoCO3z la K; = 4.3 x 1077,

Ejercicio 8.41. El benzoato de sodio (CeH5CO2Na) es una sal derivada del &cido benzoico, se
utiliza como conservador en la industria alimenticia. El &cido benzoico tiene una K, de 6.28 x 1077.
Si se cuenta con una disolucion con una concentracién 0.3 M, realiza lo siguiente:

a) Establece la reaccién de disociacion.
b) Calcula la concentracién de los iones H3O* y OH™.
c) Calcula el pH.

Ejercicio 8.42. El &cido fenilacético (CgHsCH2CO2H), es un &acido organico débil, se utiliza
en perfumeria debido a que en bajas concentraciones tiene su olor similar a la miel. Ademas, se
usa en la sintesis de penicilina G. Tiene un valor de K, de 4.90 x 107>. Con estos antecedentes,
determina:

a) La ecuacion de disociacién del acido fenilacético.

b) La concentracién de las especies quimicas en el equilibrio.
c) La concentracion de OH™ en una disolucion.

d) El pH de la disolucion en el equilibrio.

Relacion entre K; y Kp

Existe una relacién entre la constante de disociacién acida (K;) y la constante de ionizacién de
su base conjugada (Kp). Supongamos que tenemos un acido débil HA disuelto en agua, como se
describe en la siguiente ecuacion quimica.

HA (ac) + H2O(I) = H30"(ac) + A~ (ac)
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Sabemos que la constante de disociacion acida (Kj) es:

[H][A7]

Ka="IHA]

Ahora, si tenemos la base débil A~ disuelta en agua, como se describe en la siguiente ecuacién
quimica:

A~ (ac) + HoO () == HA(ac) + OH™ (ac)

La constante de disociacién de la base conjugada es:

El producto de las dos constantes de ionizacién estaria dado por la siguiente ecuacion:

 [H'][A"] [HAJ[OH ]
Kb ="Hal AT

= [H'][OH"]

Por lo tanto

K. K, =K, (8.8)

Si se analizan las dos ecuaciones quimicas (disociaicon del acido débil HA y de la base débil
A7) y se suman, se obtiene la reaccién de autoionizacién del agua. Esto significa que cuando dos
reacciones quimicas se suman para dar una tercera reaccion, la constante de equilibrio resultante
serd el producto de las constantes de equilibrio de las dos reacciones que se sumaron.

Ejercicios de la Seccidén

Ejercicio 8.43. Utilizando la metilamina (CH3NH2) como ejemplo de base débil, describe:
a) La reaccion de disociacion en agua para formar su acido conjugado.
b) Plantea la ecuacion que describe el calculo de la Ky, de la base conjugada.
c) La reaccién de disociacion del &cido conjugado de la metilamina.
d) Plantea la ecuacion que describe el calculo de la K, del acido conjugado.

Ejercicio 8.44. El acido lactico o acido 2-hidroxipropanoico (CH3CH(OH)CO2H) es un acido
débil, se produce principalmente en las células musculares y en los glébulos rojos, tiene una
constante de acidez de 1.4 x 10~* a 25 °C. Determina:

a) La ecuacién de disociacién del acido lactico.
b) Calcula el valor de la Ky, de su base conjugada, el i6n lactato.

Ejercicio 8.45. Una de las aplicaciones del acido 4-nitrobenzoico (p-NO2—CgH4CO2H) es
como precursor en la sintesis de &cido folico, tiene un valor de K, de 3.61 x 10~*. Una disolucién
de p-NO, —CgH4CO2H tiene un pH = 2.35. Con la informacion proporcionada, determina:
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a
b
c
d

La reaccion de disociaciéon del p-NO, —CgH4CO2H,

La concentracion de todas las especies en el equilibrio.
La concentracion inicial del p-NO2 —CgH4CO2H.

El porcentaje de disociacién del p-NO2, —CgH4CO2H.

—_ — — ~—

Ejercicio 8.46. La constante de acidez del acido acético K, = 1.8 x 107>, mientras que para el
acido hipocloroso es de K, = 3.0 x 108, con esta informacion, responde lo siguiente:
a) ¢Cudl es el acido mas fuerte?
b) Calcula los valores de K, para las correspondientes bases conjugadas, los iones CHz3COO™
e CIO™.
c) Con los resultados anteriores, concluye cual sera la base conjugada mas fuerte, ¢el ion
acetato (CH3COQO™) o el ion hipoclorito (CIO™)?

Ejercicio 8.47. El valor de la constante de basicidad para el amoniaco (NH3) es K, = 1.8
x 1073, mientras que para la hidroxilamina (NH>.OH) es K, = 1.1 x 1078, con esta informacion,
responde lo siguiente:
a) ¢Cual es la base mas fuerte?
b) ¢Qué acido conjugado es el mas fuerte, el ion amonio (NH4*) o el ion hidroxilamonio
(HsNOH™*)?
c) ¢Cudl es el valor de K, para los acidos conjugados NH4* e H3NOH*?

Ejercicio 8.48. El acido tartarico (HOo,CCH(OH)CH(OH)COzH) es un acido dicarboxilico pre-
sente en la fruta, particularmente en las uvas y el tamarindo. Se utiliza como aclarante, antimanchas,
asi como en productos cosméticos. Tiene dos constantes de disociacion acida, con valores de 9.20
x 10~* la primera y 4.31 x 10> la segunda. Para una disolucién 0.1 M y considerando solo su
primera disociacion, realiza lo siguiente:

a) Escribe la reaccion de la primera disociacion del &cido tartarico.

b) Determina el valor del pH de este &cido.

¢) Determina el valor de K, para la base conjugada del acido tartarico (ion tartrato).

d) Calcula el porcentaje de ionizacién.

e) Determina la concentraciéon de &cido tartarico inicial necesaria para tener una disolucién con
un pH =2.5.

~— ~— ~— ~—

Porcentaje de ionizacion o disociacion

Anteriormente se mencion6 que la magnitud de la constante de equilibrio (K) nos indica la
fuerza de un &cido, sin embargo, el porcentaje de ionizacion de un acido es otra forma de
determinar la fuerza de un acido o una base. Cuanto mas fuerte sea un &cido o una base, su
porcentaje de ionizacién sera mayor. En el equilibrio, la concentraciéon de un acido monoprotico
ionizado (A™) es igual a la concentracién de iones H*. Por lo que podemos calcular el porcentaje
de ionizacién con la siguiente expresion:
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[HF)equitibrio

——— %100 8.9
[HA] inicial ( )

% ionizacion =

El porcentaje de ionizacidén de un 4cido débil depende de su concentracion inicial. Entre mas
diluido se encuentre el &cido mayor sera su ionizacién, esto esta de acuerdo con lo descrito por el
principio de Le Chatelier. Sin embargo, su conductividad eléctrica disminuye.

Ejercicios de la Seccién

Ejercicio 8.49. Eltris(hidroximetillaminometano o TRIS (HOCH2)3CNH3) es una amina alifatica
primaria, es una base débil, se utiliza con fines bioquimicos, microbioldgicos, farmacéuticos y en
biologia molecular, tiene un valor de K, de 1.189 x 10—6. Si la disolucién resultante tiene un pH de
9.1 determina:

a) La concentracién de [OH™] en el equilibrio.
b) La concentracién inicial.
c) El porcentaje de disociacién.

Ejercicio 8.50. El acido acético es un acido carboxilico que se encuentra presente en el
vinagre, ademds de tener muchas otras aplicaciones. Tiene una constante de disociacion acida de
1.75 x 107, sin embargo, el grado de disociacion esta en funcion de la concentracion inicial. A
continuacion, se presentan diferentes concentraciones iniciales de &cido acético, determina el pH'y
porcentaje de ionizacion para cada una de ellas.

a) 1.0 M. b) 0.5M. c) 0.01M. d) 0.005 M. e) 0.001 M.

Ejercicio 8.51. Considera una disoluciéon de una base débil hipotética con una concentracién
inicial de 0.02 M, en la cual se determiné un porcentaje de disociacién del 8.0%. Determina lo
siguiente:

a) El valor de su constante de basicidad Kp.

b) El pH de la disolucion.

c) Determina el pH y el porcentaje de ionizacion si la disolucién se diluye a 0.01 M.

d) Sila disolucién inicial se diluye a 0.00001 M, ¢hacia qué valores tienden el pH y el porcentaje
de ionizacién?

Ejercicio 8.52. Se tiene una disolucidén de un &cido monoprotico débil con una concentracion
inicial de 1.5 x 10~3 M y un porcentaje de ionizacién del 13.0%. Calcula lo siguiente:
a) El valor de su constante de acidez Ka.
b) El pH de la disolucion.

Ejercicio 8.53. La bencilamina (CgHsCH2NH>2) es una base débil, se utiliza como materia
prima en la sintesis de otros compuestos quimicos, como colorantes, resinas, medicamentos, entre
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otros. Tiene una constante de basicidad de 2.222 x 107>. Si se parte de una disolucién inicial 0.07
M, determina:

a) La reaccion de disociacion de la bencilamina.

b) Las concentraciones de todas las especies quimicas en el equilibrio.

b) El pH de la disolucion.

c) El porcentaje de ionizacidn de la bencilamina.

Ejercicio 8.54. El &cido lactico (CH3CH(OH)COzH) se encuentra presente en la leche agria,
también se genera en el metabolismo sobre todo cuando se realiza ejercicio intenso. Tiene una K,
de 1.4 x 10~*. Si se parte de una disolucion que tiene un pH de 2.7, calcula lo siguiente:

a) La concentracién inicial del acido lactico.
b) El porcentaje de ionizacion del &cido lactico.

Ejercicio 8.55. La etanolamina (OHCH2CH2NH>) es ampliamente utilizada en sintesis quimica
y como agente quelante. Una disolucion de 0.08 M tiene un porcentaje de ionizacion de 1.963% a
temperatura ambiente. Determina:
a) El pH de la disolucion.
b) La constante de basicidad K.

Ejercicio 8.56. El acido valérico o pentanoico (CH3(CH2)3CO2H), es un aditivo alimentario
empleado como sustancia aromatizante sintética y adyuvante. Tiene una K, de 1.44 x 107> a
temperatura ambiente. Considerando una disolucién 0.05 M inicial, calcula lo siguiente:

a) Las concentraciones de todas las especies quimicas en el equilibrio.
b) El valor del pH del acido valérico.
c) El porcentaje de ionizacion de este acido.

Neutralizacion

Una reaccién que se produce entre un acido y una base se conoce como reaccion de neutraliza-
cion. En la reaccién se produce una sal y agua. En este libro consideramos tres tipos de reacciones,
mismas que se emplean en los andlisis cuantitativos para conocer la concentracion de disoluciones
con acidos y bases; a estos procedimientos se les conoce como titulacion o valoracion. Los tipos
de reaccion son:

= Reacciones de un acido fuerte y una base fuerte.

= Reacciones entre un acido débil y una base fuerte.

= Reacciones entre un acido fuerte y una base débil.

En una titulacién se anade a una disolucion problema (analito) de un acido o una base, una
cantidad conocida de una disolucién valorante, la cual es una disolucién que contiene la especie
que va a reaccionar con el analito (debe ser un acido o una base fuerte) de concentracion conocida
(preparada a partir de un reactivo patron o estandar primario) hasta que la reaccién se complete.
La reaccion se completa cuando se ha alcanzado el punto de equivalencia.
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La parte practica de este proceso se representa en la figura 8.3, donde la solucién valorante
se adiciona mediante una bureta, para poder medir el volumen. El analito de volumen conocido
se coloca en un matraz Erlenmeyer con agitacién constante (ya sea manual o con ayuda de un
agitador o barra magnética) hasta observar el vire 0 cambio en la coloracién por la presencia del
indicador.

|-, Volumen de valorante
- }consumido en el
= punto de equivalencia

Disolucion valorante |

Disolucion de analito
con indicador

Figura 8.3: Equipo experimental para una titulacién &cido-base.

Generalmente se requiere de un indicador, el cual es un compuesto con una propiedad fisica que
cambia bruscamente en las proximidades del punto de equivalencia. En el caso de las valoraciones
acido-base generalmente se observa un cambio en la coloracion. Este cambio en la coloracion es
generado por la completa eliminacion del analito (al haber alcanzado su punto de equivalencia con
la solucion valorante) o por la aparicion de exceso de valorante y tener un cambio de pH. La etapa
mas importante en este tipo de reacciones de neutralizacidén es relacionar el nimero de moles
de la solucién valorante con el nimero de moles presentes en la disolucién del analito. De esta
manera podemos conocer la concentracion del analito al emplear la formula:

C1Vi =G,

donde C; y G, son las concentraciones y V; y V, son los volumenes de la solucién valorante y del
analito, respectivamente.
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Ejercicios de la Seccién

Ejercicio 8.57. A continuacion se presenta una serie de reacciones, completa y balancea la
ecuacion, indica cual especie es el acido, la base y sus respectivos pares conjugados:
a) CH3COzH (ac) + NaOH (ac) — b) CegHsCO2Na (ac) + HBr (ac) —

c) Ca(OH)z(ac) + CgHsCO2H (ac) — d) H2SOg4(ac) + NaHCOj3 (ac) —

Ejercicio 8.58. A continuacion se presenta una serie de reacciones, en cada una de ellas
debes completar y balancear la ecuacion, indicar cual especie es el acido y cudl la base, ademas
de sus respectivos pares conjugados:

a) HCl+NaOH — b) HCN + NHz —

c) HCI+ Ca(OH), — d) CH3CO2H + NHz —
e) CH3CO2H + NaCN ——

Ejercicio 8.59. El vinagre es un condimento liquido. Consiste basicamente de una disolucién
de acido acético (CH3CO2H) en agua. Para neutralizar completamente una muestra de 25.0 mL de
vinagre, se usaron 24.50 mL de una solucién estandarizada de hidroxido de sodio (NaOH) con una
concentracién 0.20 M. Si el 4cido acético tiene una K, de 1.75 x 10~ determina:

a) La concentracién de acido acético en la muestra de vinagre.
b) El valor del pH de la solucién original.
c) El grado de ionizacién previo a la valoracién.

Ejercicio 8.60. El bicarbonato de sodio (NaHCO3) es la sustancia presente en los antiacidos,
neutraliza el exceso de acidez en ciertas partes del organismo, como en el jugo gastrico donde hay
acido clorhidrico. La reaccidn entre el bicarbonato de sodio y el acido clorhidrico del jugo gastrico
se muestra a continuacion:

NaHCOg3(ac) + HCl(ac) — NaCl(ac) + H2O(l) + CO2(g)

Se emplean 0.35 g de NaHCOg3 para reaccionar con suficiente jugo géastrico a 1.0 atm de presién
y la temperatura corporal, es decir a 310.0 K. Determina el volumen de CO> que se produce al
neutralizar el NaHCOs3.

Ejercicio 8.61. A temperatura ambiente, el amoniaco tiene una constante de basicidad de
1.754 x 107>. Se tiene una alicuota de 25 mL de una disolucién de amoniaco 0.60 M. Con esta
informacion realiza lo siguiente:
a) Escribe la reaccién de disociacion de amoniaco en agua.
b) Calcula el pH de la disolucién.

c) Determina el porcentaje de disociacion del amoniaco en agua.

d) El volumen de una disolucién estandar de HCI 0.4 M necesario para neutralizar completa-
mente la disolucién de NHs.






[9. RESPUESTAS A LOS EJERCICIOS

CAPITULO 1 ]
Isétopo pt ¥ e

1.1. John Dalton
H 1 0 1

2. iteri ,
1 A criterio del lector ?H y 5 1

1.3. a) Ley de las proporciones multiples. gu+ 3 3 2

b) Ley de la composicién constante. ¢) Ley de la 7.27.

- _ 12C 6 6 6
conservacion de la materia.

sCa 20 28 20
1.4.a 1.16. A criterio del lector.

898r— 35 45 36
1.17. a) Protones y electrones b) No
9Au 79 118 79

1.18. a) Falso b) Falso ¢) Verdadero 007
goPb 82 125 82

1.19. A =201
1.22. a) Zn: radiacion de mayor energia.

1.20. n° =142
" K: radiacién de menor energia. b) La muestra

contiene Ca.

1.23. a) v=5.83 x 104 s~! b) Color verde

1.24. a) E =6.09 x 10724 J b) No. Se localiza
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en la region de microondas.

1.25. a) A =1.19 x 107 m b) No, la luz

infrarroja descompone la pelicula.

1.26. Radio AM > Radio FM > LED de

luz roja > Rayos X

1.27. Fotoén

1.28. Albert Einstein
1.29. A criterio del lector.

1.30. a) Falso b) Falso ¢) Verdadero
d) Verdadero

1.31. 2.49 x10%° fotones en 1 segundo.

1.32. a) El ojo humano percibe 1.51 x 10*

fotones por segundo. b) Es menor.

1.33. AE=1.31 x107"J

1.34. E=1.29 x 107154
1.35. Verdadera

1.36. a 1.37. A criterio del lector.

1.38. Ey =4.34%x107" J;

Viin = 6.55x10'* Hz;
Amax = 458 Nm

1.39. a) A4 = 130 nm b) No, el Sol emite

energia con A entre 200 nm y 3000 nm.

1.40. Se requieren 6.023 x 1073 fotones,

con Ay = 241.53 nm.

1.41. @) No b) A = 5405 A

1.42. a) E=5.17eVb) Ex=140eV

C) Ey =3.77 eV d) Aa =329 nme) No
f) La luz esta en la region ultravioleta.

1.43. AE=1.89eV;A;_,, =656 nm

1.44. a 1.45. A criterio del lector.

1.46. n;=2

1.47. a) A =102.63nmb)E=3.03x 10717 J
c) A =97.31 nm

1.48. a)-1,312 kd/mol b) 91.2 nm ¢) Se
absorbe d) 328 kJ/mol

1.49. a) E=—4.09x 10717 J; v =6.17 x 10'* Hz;
A = 486 nm; emision.
b) E=-2.09 x 1078 J; v =3.16 x 10'° Hz;
A =95 nm; emisién.
c) E=1.82x10""7J;v=2.74x10" Hz;
A = 1094 nm; absorcién.

1.50. a)vi=wv,+v;,b) A = ;éi_li

1.51. Dualidad onda-particula.

1.52. El protén (H™)

1.53. a) A =0.485nmb) A =4.42x 10722 nm

C)A=4.01x10""md) A =6.66x10"13m
e) Las reportadas en a) y d).

1.54. v=4497.96 m/s
1.55. A =0.57 nm
1.56. v=9.44x10° m/s

1.57.a 1.58. A criterio del lector.

1.59. a)n=15b)dc) 14 electrones d) 3
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1.60. a) Subcapa p b) Subcapa d 1.70. Diamagnético: Neén (Ne).
¢) Subcapa f d) Subcapa p. Paramagnético: Aluminio (Al).
1.61. a) 11 electrones p b) 6 electrones s 1.71. Electrones apareados.

¢) 10 electrones 3d . _
1.72. Elion ST tiene 3 electrones

1.62. a)(4,1,-1),(4,1,0)y (4,1,-1) desapareados, porque su Ultimo subnivel
Hay 3 orbitales. ocupado es 3p°.
b) (4,2,-2), (4,2,-1), (4,2,0), (4,2, 1)

y (4, 2, 2). Hay 5 orbitales. 1.73. a) Inaceptable, porque m; # 3.

¢) No existe el orbital 2 d. b) Configuracién valida.
d) (6,3,-3), (4, 3, -2), (4, 3, -1), (4, 3, 0), ¢) Inaceptable, porque sin = 2,
4,3,1),(4,3,2)y (4, 3, 3). [ s6lo puede valer 0 o 1.
Hay 7 orbitales. d) Configuracion valida.
e) Inaceptable, porque m; # 1.
1.63. a) Usando la notacién (n, I, m;): f) Configuracion valida.

(3,0,0),(3,1,-1),(3,1,0), (3,1, 1),
3,2,-2),(3,2,-1),(3,2,0), (3,2, 1),
(3,2, 2).
b) 4 = nivel (valor de n);

d = orbital (valor de I = 3);

1.74. b<e<c<a=d<f

1.75. (3,0,0,1/2), (3, 0,0, -1/2),
(3,1, -1, 1/2). El elemento es Al.

7 = numero de electrones. 1.76. a)(1,0,0,1/2), (1, 0,0, -1/2)
©) La subcapa dy:. 2.0,0,1/2)y (2,0,0,-1/2)
1.64. La configuracion 2f no es posible. b) (5,0,0,1/2)
c) (2,1,-1,1/2), (2,1, 0, 1/2),

2,1,-1,12)y (2, 1,-1,-1/2)
3,2,-2,1/2),(3,2,-1,1/2) y
3,2,0,1/2)

1.65. No, porque fue disefiada para el

atomo de hidrégeno. d)

~ o~ o~ o~ o~ o~

1.66. El ndmero n, para el atomo de

. . . 1.77. a) Helio excitado. Su estado basal
hidrégeno. Los numeros n y I para atomos

. 2
polielectrénicos. es: 1s°.
b) Nitrégeno excitado.
1.67. A criterio del lector. Su estado basal es: 1s22s22p3

¢) Sodio en estado basal.

d) Arsénico excitado.
electrones apareados. Paramegnético: atomo Su estado basal es: [Ar]4s23d'04p3

con al menos un electrén desapareado. e) Cloro excitado.

1.68. Diamagnético: atomo con todos sus

Su estado basal es: [Ne]3s23p°

1.69. a) Viola el principio de exclusién de Pauli.
f) Terbio en estado basal.

b), d) y e) Violan la regla de Hund.
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1.78. a) 3W: Estado excitado. b) ,X: Estado

excitado. ¢) gY: Imposible. d) gZ: Estado
excitado.

CAPITULO 2

2.1. Dos periodos con 8 elementos, dos

periodos con 18 elementos y dos periodos
con 32 elementos.

2.2. Por sus propiedades fisicas como

conductores del calor y la electricidad.
2.3.a 2.4. A criterio del lector.

2.5. Son los elementos mas abundantes

en la tierra. Los nombres y simbolos
quedan a criterio del lector.

2.6. Son los electrones mas externos de

un atomo.

2.7. A criterio del lector.

2.8. a) [Ar]4s? b) Diamagnético
c)(4,0,0,12)y (4,0,0,-1/2)

2.9. Las configuraciones electronicas son:
B: [He]2s%2p'; B3*: [He]
F:[He]2s%2p°
F~:[Ne]

a) EIByelF

b) B: 1 electron no apareado.
F: 1 electron no apareados.

c) B3ty F-

d) B’ alHey F~ al Ne

2.10. a) Ca: diamagnético.

b) N: paramagnético, 3 elec. desapareados.
c¢) Br: paramagnético, 1 elec. desapareado.
d) Tl: paramagnético, 1 elec. desapareado.

2.11. a) |~ isoelectrénico con Xe.

b) Ba’* isoelectronico con Xe.

2.12. a) periodo 6, grupo 1

b) periodo 4, grupo 2
¢) periodo 5, grupo 10
d) periodo 2, grupo 13

2.13. a) Alcalino b) Gas noble ¢) Hal6geno

d) Elemento de transicion

2.14. a) Se?”, Kr, Rb*, Sr*
b) F~, Ne, Na*, Mg?*
c) Te?~, 17, Cs*, Ba®
d) S2-,CIT, Ar, Na*

2.15. a) Grupo 1, configuracién: 8s'
b) Grupo 2, configuracion: 8s?
c¢) Grupo 3, configuracién: 8s27d’
d) Grupo 4, configuracion: 8s?7d?

2.16. d) Metal de transicion.

2.17. a) Sm: un elemento radiactivo.

b) S: un sélido no conductor.

¢) Si: un metaloide.

d) Sn:un metal.

e) Sr: un elemento alcalinotérreo.

2.18.a 2.22. A criterio del lector.

2.23. a) Disminuye b) Aumenta

2.24. a)Kb)Kc)Brd)Cre)Tef) Cs
g) Nh)Pi)Au

2.25. A criterio del lector.

2.26. a) Disminuye, porque pierde electrones.

b) Aumenta, porque gana electrones.
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2.27. Porque los electrones extra que

contienen los aniones se ubican en
orbitales mas externos.

2.28. a) Pierde 1 electron b) El Ne

2.29. a) Ganan 2 electrones b) El Ne
c) El Ar

2.30. a)Ge>Si>P>0

b) Rb > K> Na > Mg
c) S>0>F>Ne

d) Ba > Ca > Mg > Al
e) K>Na>Al>B>C

)
)
)
f)y Ro>Sr>Ca>Ge>P

2.31. Mg?* <F~ < 0% < N°-
2.32. Mg? < Na* < Ca®* < K*
2.33.a 2.35. A criterio del lector.

2.36. a)E>b)Eqsc)Eszd)Es

2.37. Fe?"y Co%*; Sc* y Ca?*;
F~y APB*: Cuty Zn?*;

2.38.a 2.44. A criterio del lector.

2.45. a) Orden incorrecto. b) Orden incorrecto.

¢) Orden correcto. d) Orden incorrecto.

2.46. a) A: 737.7 kd/mol; B: 1520.6 kd/mol.
b) Elemento A: Mg; elemento B: Ar.

2.47. El K. Justificacion a criterio del lector.
248. E=4.7J

2.49.a 2.53. A criterio del lector.

2.54. La del Na. Justificacion a criterio del

lector.

2.55. a)K<Ca<S<Cl
b) Cl<S <K< Ca

2.56. Los elementos son By Al

Pertenecen al grupo 13 (llI-A).

2.57. Porque para el Ar es la 1¢ energia de

ionizacion, mientras que para el K* es la 2¢
energia de ionizacion del &tomo neutro (K).

2.58. Elequivalente a la 5 energia de
ionizacion: 9,444.95 kd/mol.

2.59.a 2.62. A criterio del lector.

2.63. EICI

2.64. a)Clb)F c)Brd)Al

2.65. a) alta b) débilmente ¢) metalicas

d) fuertemente

2.66. a)E2 b) Es C) Es

2.67. a)Bab)Src)Cld)N

2.68. A criterio del lector.

2.69. Falsas:b)ye)

2.70. Aumenta

2.71. Disminuye

2.72. Falsa

2.73. a)Mgb)Sc)Cd)As

2.74. a)Ob)Alc)Cld)F

2.75. Liy Mg

2.76. Titanio: Ti, Z = 22, peso atomico:

47.867 g/mol, grupo 4, periodo 4,
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Metal H—As—H
Talio: TI, Z = 81, peso atémico: 204.3833 g/mol, ) +As-+3 H- —— |

grupo 13, periodo 6, ..o HoL

Metal. :F:\ /:F:

2.77. Arreglo correcto: d) Ga > Ge > As €) :S:16:F- tF—S—F:

2.78. Propiedades a), ¢) y d)

2.79. a) [Ar]4s23d'°4p®: Br, no lustroso.

b) [Ar]4s23d?: Ti, maleable.
c) [Ar]4s23d'%4p?: Ge,
semiconductor eléctrico.

2.80. a) Compuestos iénicos b) Grupo B

2.81.a 2.83. A criterio del lector.

2.84. a)Alb)Alc)Sid)Al<Si<B<C

CAPITULO 3

3.1. Una representacion, con puntos, de los

electrones de valencia de un elemento quimico.

3.2 -K,-Mg-,-i_;-,--S.-,:E-y:Ar:

3.3. a 3.4. A criterio del lector.

2+ .- e 2— 3+

3.5. ayMg b):Br: ¢):0: d)Ga
e 3_ " s o e 3—

e):Ast f)Ca @) Ge h) :Bi:

36 .5ey2H- H—S—H

Los electrones enlazantes se representan con
una raya y los electrones libres con puntos.

F:

B

37. @).B.y3:F. ——

ZE: Z.F.Z

3.8. a)

3.9.a 3.10. A criterio del lector.

3.11. b) Fundido y ¢) Disuelto en agua.

Porque forma iones.

3.12. a)Vb)Fc)Vd)V

3.13. a) CaCl, b) KsS ¢) Sc,03 d) MgO

3.14. a) Na- + S ++*Na — Na::SE:Na
Formula quimica: NaxS
b) Ca+:0+ — Ca:O:
Foérmula quimica: CaO

3.15.a 3.19. A criterio del lector.

3.20. EIMgO tiene la mayor energia de red.

3.21.a 3.23. A criterio del lector.

3.24. El Cl tiene enlace covalente.

3.25. a).\yg.+-§ —— Mg:§:
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Compuesto idnico.

:Cl:
b) .c3-23:Cl- —
Ga-+3 :Cl Ga
Cl Cl
Compuesto covalente. .
H—N—H

C) .N.+3 H-
Compuesto covalente.

3.26. Laopcién es d), el BCl3.

3.27.a 3.30. A criterio del lector.

3.31. a) é::c::é (2 dobles enlaces)

b) H——N——H (3 enlaces sencillos)

H
c) :NiN: (Un enlace triple)

d) H :é: H (2 enlaces sencillos)
e) é::é (Un doble enlace)

3.32. a 3.37. A criterio del lector.

3.38. a):F—N—F:

3.39. a 3.42. A criterio del lector.

3.43. a)0=C=S
es la estructura mas estable.
Explicacion a criterio del lector.

3.44. a)+1b)-1c)0d)-2e)0
3.45. a)0b)0c)-1d)0

3.46. Se escriben las cargas formales

de los atomos de izquierda a derecha:

a) Cargaformaldelos |: 0

b) Carga formal del H: 0
Carga formal del C: 0
Carga formal del C: -1

c) Carga formal del O: 0
Carga formal del S: 0
Carga formal del O: 0

d) Carga formal de los H: 0
Carga formal del C: 0
Carga formal del C: +1
Carga formal del C: 0

e) Carga formal del O: -1
Carga formal del N: +1
Carga formal del O: 0

3.47. La azida de hidrégeno puede

representarse con las siguientes estructuras
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de Lewis: N
N—N—RN—H b |57 8
iIN=N—N—H R
N
:N—N=N—H N N
Boceto a criterio del lector. i Q O ]
3.48. a)H—C—H c) H 0
| .. v
07 N >
H oo \ .
b) O=—C—0 .0
H 'O.,
c) :0O—N—0O- \'d—N/
H o \
O oo ' O
o]
i i e \.. >
3.49. A criterio del lector. d) :0 \O
3.50. a) ion cianato: incorrecta. ,,/O\,,
La estructura correcta: [:@):—CEN I~ Q Q
b) ion acetiluro: incorrecta. i :0: 12—
La estructura de Lewis H
correcta: [ :C=C:]*~ c —
¢) ion hipoclorito: correcta. e) ;'d/ \'d;
d) o6xido de nitrégeno (I1): incorrecta. P 5 A,
La estructura de Lewis ) ‘ )
correcta: *N—O: c - >
."/ \O.
3.51.a 3.52. A criterio del lector. |0 e
r . oo . T 2_
O .OI
S — 5
L SN 07 8
3.53. a):0 0 L o=* .
HON ‘ O.,
D f) H—C N
/S\ . N
9] ok o
:0: H N
S
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C
H/ \O:

H H
3.54. ayH—C—C—C
]
H

H

b) A criterio del lector.

3.55. a) Sirequiere hibrido de resonancia.

b) No requiere hibrido de resonancia.
¢) No requiere hibrido de resonancia.

3.56. a 3.59. A criterio del lector.

3.60. A criterio del lector.

3.61. Sélo se reportan las estructuras

que no cumplen con la
regla del octeto:
a) :F—Xe"—F:
No cumple regla del octeto.

[ :Fs 1+

| F

.o /-.
b) :.F.—Xe\

R

I R

No cumple regla del octeto.

:F: oF:
o0 \ / o0
c) :F—Te—F:
/ N\
tF: tF:
o [—T—]
No cumple regla del octeto.

e) H—B—H

H
No cumple regla del octeto.

f) Cumple con la regla del octeto.

[E iFr ]
e \ / oo
g) :_F.—AsfoF.:
/ \
‘F:  :F:

No cumple regla del octeto.

h) Si cumple con la regla del octeto.

No curﬁble regla del octeto.

2—
HOK
H

|0 O:

Justificacion a criterio del lector.

3.62. a 3.63. A criterio del lector.

264 a):F—N—F:
|
:F:
Si cumple con la regla del octeto.
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b) :Cl—AI—Cl:

:Cl:

No cum°p°|e con la regla del octeto.

[ GFr cE: I
oo \ / oo
¢c) | :F—Si—F:
/ N\
‘F:  :F:

No cumple regla del octeto.

:0:

. SN
d) :0 0:

Si cumple con la regla del octeto.

H +

e) | H—P—H

H
Si cumple con la regla del octeto.

i .... -37

No cumple con la régla del octeto.

g) :0—Cl—O0:

No cumple con la regla del octeto.

3.65. A criterio del lector.

CAPITULO 4

4.1.a 4.2. A criterio del lector.

4.3. 118 elementos.

4.4. a) Hidrégeno b) Cobre ¢) Sodio

d) Plutonio e) Magnesio f) Manganeso
g) Niquel h) Fermio

4.5. a)Beb) Tic) Cad) Ge e) Ru
f) Krg) Eu h) Lu

4.6.a 4.7. A criterio del lector.

4.8. a) Mezcla b) Mezcla ¢) Compuesto

d) Mezcla e) Mezcla f) Elemento
Justificacién a criterio del lector.

4.9. a) Azufre: elemento.

Cloruro de sodio: compuesto.
b) Sal de mesa: compuesto.
Carbono: elemento.
c) Oxido de hierro: compuesto.
Plomo: elemento.
d) Oro: elemento.
Pt(NH3)2Cl2: compuesto.

4.10. a) Propiedad fisica.

b) Propiedad quimica. ¢) Propiedad quimica.
d) Propiedad fisica. e) Propiedad fisica.
f) Propiedad quimica.

4.11.a 4.13. A criterio del lector.

4.14. a)Eb)Ec)Id)Ee)E
f)lg)lh)E

4.15. a) Cambio quimico. b) Cambio fisico.

¢) Cambio quimico. d) Cambio fisico.

4.16. a) Propiedad fisica: El carbonato

de calcio es un sdlido blanco con una
densidad de 2.71 g/cn?.

Propiedad quimica: reacciona facilmente

con un acido para producir dioxido de carbono
gaseoso.



291

b) Propiedad fisica: El metal de zinc
es un polvo gris ...
Propiedad quimica: ... que reacciona con
el yodo purpura para dar un compuesto
blanco.

4.17. a) 666.6 mg b) 9.5 mg/kg ¢) 1,500 dias
4.18. 0.00515¢g
4.19. a) g/mL b) g/L. Explicacion a criterio

del lector.

4.20. a) 3.117 g/mL

b) 3.117 g/mL = 3.117 kg/L = 3,117 kg/m?
c) 3.117 g/mL < 3.2 g/mL

4.21. a) p = 3,975.3 kg/m’ b) p = 3.9753 kg/L

4.22, d=8.7mm

4.23. Vfinal =119.05 mL

4.24. a) p =13.5 g/mL b) Si. Justificacion a

criterio del lector.
4.25. El agua

4.26. $23.40

4.27. No, porque una temperatura de

-465 °F equivale a -2.96 K, que es imposible.

4.28. 5773.15K

4.29. Electrones (e~), protones (p™) y

neutrones (n°).

4.30. Electrones (e™) y protones (p™).

4.31. Protones y neutrones.

4.32. Electrones (9.1094 x 10~% q)
4.33. 2,758,620,690 atomos de oro.

4.34. a) Ar, K, Co, Cu, Cd, Sn, Te

b) K, Ar, Cu, Co, Sn, Te, Cd
¢) K, Ar, Co, Cu, Sn, Cd, Te

4.35. a) 27 protones b) 33 neutrones

c) 27 electrones

4.36. a) 53 protones b) 70 neutrones

c) 54 electrones

4.37. Masa atébmica promedio = 79.904 uma.

4.38. 35Cl: 34.968% y %'Cl: 36.956 %

4.39. 'N:99.635%y '°N:0.365%

4.40. Argon (Ar)

4.41. 2057

4.42. a 4.44. A criterio del lector.

4.45. a) En la muestra de Os.

b) En la muestra de Os.

4.46. Masa del O: 15.99 uma.

4.47. a)Masa Cl: 5.886 x 10733 g

b) Masa HCI: 6.053 x 1072} g
c) Masa H:1.672 x 107> g

4.48. a) Masa molar del Fe>O3: 159.69 g/mol.

b) Masa molar del BCl3: 117.17 g/mol.
¢) Masa molar de CgHgOg: 176.12 g/mol.

4.49. a) Masa de la aleacion: 125.3025 g.

b) 1.50 x 10> atmos de Ag
y 3.01 x 10%* atomos de Au.
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¢) %Au = 78.61%. Similar al del oro verde.

4.50. a) 0.1854 moles de Ag

b) 1.1165 x 10?3 atomos de Ag
c) 8.0606 x 1072 pesos por atomo de Ag

4.51. a) 0.2171 moles de CH3zOCH3

b) 1.307 x 10?* moléculas

c) 2.615 x 10% atomos de C
d) 7.844 x 10%* atomos de H
e) 1.307 x 10%® atomos de O

4.52. 3.0 g de CaCOs

4.53. 4.83 x 102 moléculas de HoSO4

4.54. a) 7.980 g b) Masa de Zn: 1.635 g
Masa de I: 6.345 g

4.55. a) 5.872 moles b) 137.38 mL
c)8.515¢

4.56. a) Masade H=1.512¢g

b) 4.5165 x 10% atomos
¢) 0.03157 kg de CaH.

4.57. a) $3.3646 x 10~ por atomo
b) $6.6273 x 10723 por u.m.a.

4.58. a) 3.00 x 10%? atomos b) 6,880.29 g

c) 801.625 g d) 7.47 x 10~2 moles
e) 1.51 x 10 atomos f) 1.51 x 10> atomos

4.59. a) 3.2835 x 10?* atomos de H

b) 1.0945 x 10?3 atomos de Cr
c) 3.2835 x 10%* moléculas de CrH3

4.60. En 3 atomos de Pb.

4.61. a) 68.945 g/mol b) 76.143 g/mol

c) 84.933 g/mol d) 176.124 g/mol
e) 144.126 g/mol f) 138.204 g/mol

g) 121.952 g/mol h) 82.977 g/mol
i) 133.341 g/mol

4.62. 225.75 m
4.63. 1.0179 x 10'® 4tomos de Al

4.64. a) 3.0819 x 102 moles de nicotina.

b) 3.7118 x 10%? atomos de N
c) 3.7017gde C

4.65. a)7.95 x 107> moles

b) 4.7883 x 10'° moléculas
c) 1.0055 x 102! 4tomos de C
d) 9.5748 x 10'° atomos de O

4.66. a)5.5959 x 10~* moles

b) 3.3698 x 10%° moléculas
c) 1.3479 x 10?! atomos de N
d) 1.360 x 102 g de Mg

4.67. a)2.0219 x 10'° moles de fosgeno
b) 1.4336 x 10° kg de cloro

4.68. a)1.12 x 10?* atomos de H

b) 9.33 x 10?! moléculas de glucosa

4.69. 65321.4598 g/mol
4.70. C:54.529%, H:9.153% y O: 36.318%

4.71. a) C:80.56%, H: 7.51% y O: 11.93%

b) 4.49 x 107> moléculas ¢) 7.45 x 10~2 moles

4.72. a) 55.3106% b) 276.553 g de Cu

4.73. a) Na: 3.5260 %, Al: 53.7963 %,

Si: 12.9225%, H: 0.3092% y O: 29.4461%
b) 537.96 g. ¢) 129.225 g

4.74. En el amoniaco (NH3).
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4.75. a) 8.0004 g b) 4.0112 x 10?3 4tomos de
carbono ¢) 40.002%

4.76. C:52.21%,H:13.14% y O: 34.65%

4.77. C:74.045%, H: 7.457%, N: 8.635%
y O:9.863%

4.78. NaCrOs 5 o bien NaxCro0O7

4.79. 1,MgOg

4.80. Formula empirica = Formula molecular:
CsH10S20

4.81. CsHgNO4Na
4.82. ClO;5;5 = Clo0O7
4.83. a) CH30 b) KCN

4.84. a) Co1H3z902 b) Co1H3z002
c) 314.22 g/mol

4.85. a) CH20 b) CgH120s
4.86. a) CH3O b) CoHgO;
4.87. CgHgOx
4.88. a) CsH7N b) C1oH14N>
4.89. a) N: 30.43%, O: 69.57% b) NO,

4.90. a)C:0.7282 g, H:0.1222 g, Cl: 2.1495 g

b) C: 24.274%, H: 4.074%, CI: 71.651%
c) CHxCl d) CoH4Clo

4.91. a) C:90.5%, H: 9.5% b) C4H5 ¢) CsH1g

4.92. C4HegO4

CAPITULO 5

5.1. A criterio del lector.

5.2. El a) es la respuesta correcta.
5.3. N2 + 3H2 — 2NH3

5.4. a) CzHg + 502 — 3CO2 + 4H20

CgHsOH + 302 — 2002 + 3H20
2Na + 2H,O —— 2NaOH + H»
PbCO3 —— PbO + CO2
2C7H5N30 —— 12C0O + 3N2 +
5H2 +2C

f) 2HCI + 2NaOH — 2NaCl + H20

c
d
e

)
)
)
)

5.5. a) 2Al + Fe203 —2Fe + A|203

b) C + HO — CO + H>
¢) SiCly + 2Mg — Si + 2MgCl,

5.6. a) 2803 — 2302 + 02

b) C|207 + HQO — 2HC|O4

c) 3NOz + 2H,0 — 2HNO3 + NO

d) PC|3 + 3H20 — H3P03 + 3HCI

) 2H202 —>2H20+02

f) 6P2H4 — 8PH3 + P4

g) P4 + C|2 — PC|3

h) 2FeCl3 + 3H2S —— FexS3 + 6 HCI

i) MgsN2 + 3H,O —— 3Mg(OH)2 +

2NH;3

2C0O + O — 2C0O»

2Fe + 3C|2 — 2FeCI2

4NH3 + 302 —— 2Ns + 6H-0O

3PbO + 2NH3 —— 3Pb + No +

3H0

n) 4FGSO4 — 2F6203 + 4802 +
Oz

ﬁ) 682C|2 + 16NH3 — N4S4 +
12NH4Cl + Sg

D

J
k

I
m

~— ~— ~— ~—

5.7. a) 2C3H7CHOHCH(CQH5)CHQOH +
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230, — 16 CO» + 18H-0 5.14. a) 2NaHCO3 —— Na>CO3 + H20 + CO»

b) SO.Cls + 8Hl — H2S + 2H50 +
2HCI + 41,

C) FeTi03 + 2HQSO4 + 5H20 —
FeSO4 - 7H20 + TiOSO4

d) 4F8304 + 4HCI + 4C|2 —
12FeCl3z + 2H.0 + 70,

e) NapCOs3 + Ca(OH), — CaCOs +
2NaOH

f) 2AgNO; + Fe —— 2Ag + Fe(NOs),

g) 2KCIO3 — 2KCl + 30,

h) CuSO4 + Fe — FeSO4 + Cu

i) 2AgNO3 + HoSO4 — AgoSO4 +
2HNO3

j) 6H3BOs — H4BGO11 + 7H20

k) 10P2|4 + 13P4 + 128H20 —

40 PH4| + 32 H3PO4
) Cro07%" + 14H* + 3Fe®* — 2Cr**

+ 7H>0 + Fes*

m) 2CgH5CH2SSCH2CeHs + 3905 —
28002 + 4802 + 14H20

n) Fe(NOj3)2 + NapCOs(ag) —— FeCOg3
+ 2NaNOs

f) 2Na3PO4(aq) + 3Cu(NO3)2(aq) —
CU3(PO4)2(S) +6 NaNO3(aq)

5.8. Moles de Al = 4.5, masa de Al = 305.88 g. 593 a

5.9. a) Se producen 8.354 moles de Oy
b) Se consumen 507.64 g de KO2

¢) Se producen 1.612 x 10" moléculas de Oz

5.10. Masa de NaN3=8.332 g

5.11. a) 1.20 moles Fe(s), 0.60 moles Oz(g)
b) Masa Fe = 67.014 g, masa O, = 19.199 g,

masa FeO = 86.213 g

5.12. Masa de Sg = 55.939 g

5.13. Masa de HNO3 = 94.228 kg

b) Masa de CO, =2.622 g

5.15. Masa de C>Hs0OH = 332.82 g
5.16. Masa de KOH =34.18 g

5.17. NH4NO3 — NQO + 2H20
Masa de N>O = 30.369 g

5.18. Masade KCl=22.4¢g
Masade Op =144 g

5.19. 2.2582 x 102 moléculas de CO,
5.20. c) Se requieren 25 moles de HNOs.
Justificacién a criterio del lector.

5.21. a) 2N02 + 5H2 — 2NH3 + 2H20

b) Moles de H2O = 0.3968
¢) Masade HoO=7.148¢g

5.22. a)2PbS (s) + 302(g) — 2PbO (s)

+2802(9)
b) Masa de O, = 119.992 g
c) Masa de PbO = 557.997 g
y masa SO, = 160.303 g

) Masa de Bro =22.743 g
b) Masa de Al>Brz = 25.303 g

5.24. a) Masade Fe =317.541¢
b) Masa de CO =238.902 g

5.25. Masa de H.O=1,113.359 g

5.26. a) Masa de HCN = 354 mg
b) Masa de KCN = 642.44 mg

5.27.a 5.29. A criterio del lector.

5.30. Masa de PCl3 =417.063 g
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5.31. Na»SOq4 es el reactivo limitante,
masa de NaxS = 8.2415 g

5.32. CaO es el reactivo limitante,
masa de NH3 = 68.028 g

5.33. 2NO(g) + O2(g) — 2NO2(9)

NO es el reactivo limitante,
moles de NO» = 0.886 mol

5.34. a) El Sg es reactivo limitante.

b) Masa de S»Cl, = 67.378 g
¢) Masa de Cly = 35.616 g sin reaccionar.

5.35. Masa producida de NO, = 0.7093 g,

masa en exceso de NO = 0.2775 g

5.36. a) El HCI es reactivo limitante;

masa de MnCl, = 37.275 g;

masa de Cl, = 21.002 g;

masa de H>,O = 10.672 g.
b) Masa de MnO, = 3.807 g en exceso.
¢) Masa de H,O =9.071 g

5.37. a) 4NHsz(g) + 502(g) — 4NO(g) +

6H20(g)
b) O. es el reactivo limitante.
¢) Masa de HoO = 8.445 g;
masa de NO = 9.3774 g.
d) Masa de NH3 en exceso = 4.6774 g.
e) Masa que reacciona = 17.8225 g ;
masa producida= 17.8224 g

5.38. a) Hs es el reactivo limitante.

b) Moles de H,O=6.9
c) Masa de Oz en exceso = 38.397 g
d) Masa total = 162.70 g,

masa de H,O = 124.303 g,

masa de O, en exceso = 38.397 g

5.39. a) Cu (s) + 4HNOz(ac) —
Cu(NO3)z (ac) + 2NO2(g) + 2H20 (1)

b) El Hs es reactivo limitante.
¢) Mol de Cu(NO3)2 =236.25 g
d) Masa de HNOg3 en exceso = 22.70 g
e) Masa total= 420.246 g,
masa de Cu(NQOg3)2 = 236.25 g,
masa de NO»= 115.90 g,
masa de H>O = 45.385 g,
masa de HNO3 en exceso = 22.70 g

5.40. a) SiO; es el reactivo limitante.

b) Masa de C = 23.0838 g en exceso.
¢) Masa total = 503.0 g,

masa de SiO, = 272.203 g,

Masa de CO = 279.7137 g,

Masa de C en exceso = 23.0838 g

5.41. a) Al es el reactivo limitante.

b) Masa en exceso de Cr,O3 = 45.0367 g
¢) Masa total= 189.30 g,

Masa de Cr= 72.8429 g,

Masa de Al.O3= 71.4203 g,

Masa en exceso de C = 45.0367 g

5.42. a) 3NaHCOs3(ac) + H3CgH507 (ac) —
3CO, (g) +3H-0 () + NazCeHs507 (ac)

b) Masa de CO»=1.1002 g
¢) Masa en excerso de CroO3= 0.49909 g
d) Masa total = 4.2 g,
Masa de CO» = 1.1001 g,
Masa de H>O = 0.4503 g,
Masa de NazgCgHs07 = 2.1504 g,
Masa en exceso de CroO3 = 0.49909 g

5.43. a) Al(s) + Cla(g) — AICI3(s)

b) El Cl, es reactivo limitante.

c) Masa de AlICI3=1015.34 g

d) Masa en exceso de Al =334.5g
e) Masa total = 1350.0 g,
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Masa de AICI3; = 1015.348 g,
Masa en exceso de Al = 334.512 g

5.44. CgH4(OCOCH3)COzH = 130.434 g

5.45. a) CH4 es el reactivo limitante.

b) masaH>=375.1018 g
¢) masa H>O= 1392.6952 g en exceso.

5.46. a) 4C3HsN3O0g (I) — 6Na(g) +

12C02(g) + 10H20(g) + O2(9)
b) Masa de O, = 10.568 g
¢) Rendimiento = 93.68%

5.47. Rendimiento = 86.79%

5.48. Masa de CgH14 = 14.5 kg

5.49. a) Masa de CO, = 53.892 g (tedrico)
b) Masa de CO, = 45.269 g (real)

5.50. a) El Li es el reactivo limitante.

b) Masa de LigN = 41.819 g (tedrico)
¢) Masa de LigN = 33.664 g (real)

5.51. Masa de CH2Cl> = 501.862 g

5.52. a) Cu(s) + 4HNOjs(ac) —

Cu(NOgz)2 (ac) + 2NO2(9)
+2H20 ())
b) El Cu es el reactivo limitante
y el HNO3 en exceso.
¢) Masa de Cu(NO3)2 = 209.424 ¢
d) Rendimiento = 91.68%
e) Masa en exceso de HNO3 = 20.154 g
f) Masa total = 324.057 g,
Masa de Cu(NO3)2 = 192.557 g,
Masa de NO»= 94.467 g,
Masa de H>,O= 36.992 g

5.53. a) Moles de Al,O3 =4
b) Moles de Al,O3 =2.8

c) Al es el reactivo limitante.

5.54. a) Masa de CH3COSCH3 =9.3695 g
b) Rendimiento = 92.32%

5.55. a) Masa de CgH14N40O2 = 275.566 mg
b) Masa de CsH12N20> = 259.679 mg

5.56. a) Masa de Cu(NH3)4SO4 = 14.2859 g

b) Rendimiento de Cu(NH3)4SO4 =
88.198%

5.57. a) MgCO3z + — CO2 + MgO

b) Masa de CO, =52.193 g
c) Masa en exceso de MgCO3 = 42.52 g
d) Rendimiento = 57.48%

5.58. a) Rendimiento teérico:

(CsHsN), = 88.8106 g
b) Rendimiento real:
(CsHsN)2 =55.0 g
¢) Rendimiento = 61.93%

5.59. Masa de CH3COOH = 75.639 g

5.60. a) Masa de CoH5Cl = 232.0238 g
b) Rendimiento = 88.78%

5.61. Masade Sg =27.66 g

CAPITULO 6

6.7.a 6.3. A criterio del lector.

6.4. a) No es correcto. b) 1.0 molar = 1.0 mol/L

6.5. M=28.6826 x 10~* mol/L

6.6. Masade Na=15.518¢

6.7. a)Masa de Kl =70.55¢gb)8.19 x 1072 M
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6.8. a)[CaCl,] = 0.20 mol/L

b) [CsH1206] = 0.20 mol/L

c) [NaOH] = 0.50 mol/L

d) [NaCl] = 0.10 mol/L
) [
) [

6.20. A criterio del lector.

6.21.
Compuesto Molaridad Molalidad

e) [HNO3] = 0.500 mol/L Nal 0.15 0.15

f) [HCI] = 1.0 mol/L C2Hs0OH 0.15 0.1532
C12H22011 0.7303 0.7308

6.9. a) M =2.019 mol/L de C3H;OH

b) M = 0.5247 mol/L de Nal Compuesto Porcentaje Fraccion

¢) M =1.3334 mol/L de fructosa en peso molar

d) M =2.7358 mol/L CgHg Nal 2.213 2.695 x 1073

e) M = 1.6524 mol/L de HCI C2Hs0OH 0.6923 2.719 x 1073

f) M = 3.3049 mol/L de CH3OH C12H22011 20.0 1.298 x 1072

g) M =2.25 x 10~*mol/L de CH3CH,OH
h) M = 1.5782 mol/L de CO(NH>)» 6.22.
i) M =1.7528 mol/L de (C12H22011) Compuesto Molaridad Molalidad
i) M =4.5 x 10-3mol/L de CH3CH,OH
k) M = 1.8857 mol/L de (CH3)2CO KNOs 11002 11002
6.10. a)V =77.03mLb)V = 18.667 mL CH3CO-H 0.0183  0.01832
¢) V = 23.808 mL d) V = 1000.0 mL HOCH>CH>OH 15.714 129.52
e) V=250.0 mL f) V=500.0 mL Compuesto Porcentaje  Fraccion
en peso molar
6.171. M =0.0892 mol/L
KNO3 10.01 1.695 x 1072
6.12. Masa=1.52 x 10 gy V =19.268 L CH3CO2H 0.1098 3.299 x 10~
HOCH>CH>OH 88.936 0.70

6.13. a) M =4.718 mmol/L

b) M = 4.718 x 103 mol/L

6.14. Larespuesta es c)

6.15. M =0.3243 mol/L

6.16. Masa de KMnO4 = 0.444 g
6.17. Masa de H2C>04 =3.376 g
6.18. M =2.7485 mol/L

6.19. M =2.975 x 1073 mol/L

6.23. m=4.3357 x 1072 mol/kg;
X=7.804 x 107*;% en peso = 0.509%

6.24. X =8.01 x 1072; m = 4.83354 mol/kg;

% en peso = 30%

6.25. Masa NaxCO3 =2.075 g;
X =359 x 103

6.26. a)% en masa=7.033%

b) % en masa = 20.395%
¢) %enmasa=15517%
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6.27. a)m=6.18 x 103 mol/kg
b) m =2.030 mol/kg

6.28. a) M =18.286 mol/L
b) m = 499.632 mol/kg

6.29. Masa de NaNO3 = 0.6459 g

6.30. Masa de C3Hs5(OH)3 = 222.766 g;
M = 5.6915 mol/L

6.31. ppm =0.23 mg/L;
ppb =230 ug/L

6.32. m=2.5936 x 107> mol/kg

6.33. a) m =2.5957 x 10~7 mol/kg
b) V=3.5714 x 10° L

6.34. a)C =137.20 ug/m?,
b) C = 411.6 (ug/m®)

6.35. a)V=045L,b)V =0.0583 L.
6.36. Método b)
6.37. Método a)

6.38. M =0.010 mol/L
6.39. M =0.0433 mol/L
6.40. M = 0.280 mol/L
6.41. V =125 mL de agua

6.42. V =21 mL de agua

6.43. M =0.9846 mol/L

6.44. M =0.7693 mol/L

6.45. a) M =20.6087 mol/L, m = 97.257 mol/kg,
b) V=1.941 mL

6.46. a) m=2.1233 g AgNQOg,
b) V =20.0 mL

6.47. a) M =2.622 mol/L, b) M = 0.0525 mol/L
6.48. a) M, =0.018 mol/L, b) M, = 0.007 mol/L

6.49. M =2.543 mol/L
6.50. M =0.0011 mol/L
6.51. V=257.5mL

6.52. Masa de Na,CO3 =0.3312 g

6.53. a) Masa de NaOH = 209.984 ¢
b) Masa de Cl, = 186.128 g

6.54. Masa de NoHy =2.1922 g

6.55. a) Masa de FeCly = 11.4076 g,

b) Masa de reactivo en exceso = 0.4695 g,
Masa de FeCl, = 10.0266 g;
Masa de H> = 0.163 g

6.56. a) Masa de NaBr =4.6342 g
b) Rendimiento = 91.06%

6.57. a) Cr(NOs)3(ac) + 3NaOH (ac) —

Cr(OH)3 (ac) + 3NaNO3 (ac)
b) V=0.5L =500 mL;
Rendimiento = 82.83%

6.58. a) Masa de BaSOy,

b) Masa reactivo en exceso
(NaQSO4) = 0.0839 g

6.59. a) El Caz(PO4)2 es el reactivo limitante.

b) Masa de CaSO4 = 877.803 g,
Masa de Ca(H2PO4)2 = 754.56 g
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6.60. a) (NH4)2PtCls + 2NH3 (ac) —
Pt(NH3)2Cl> + 2NH,CI (ac)
b) Masa de (NH4)2PtCls = 15.5379 g
c) V = 666.56 mL

6.61. a) CaCly(s) + 2AgNO3 (ac) —
Ca(NO3)2 (ac) + 2AgCI (s)

b) Masa de CaClx(s) = 1.2898 g

¢) Masa de Ca(NO3). = 0.6793 g

6.62. a) El KoCOj3 es el reactivo limitante.

b) Masa de CaCO3 = 14.483 g;
Masa de KOH = 16.238 g
¢) M =1.1577 mol/L

6.63. a) No, porque es el reactivo limitante.
b) Masa de KAI(OH)4 = 10.1890 g

6.64. A criterio del lector.

6.65. Ni(NO3)» (ac) + Na,CO3 (ac) —

NiCO3 (s) + 2NaNO3 (ac)
Ni?* (ac) + CO32~ (ac) — NiCO3 (s)

6.66. a) Pb(NOs)» (ac) + 2KBr (ac) —

PbBr, (s) + 2KNO; (ac)
Pb?* (ac) + 2Br~ (ac) — PbBra(s)
b) Ca(NO3)2(ac) + 2KF (ac) —
CaF, + 2KNO4
Ca’t (ac) + 2F~ (ac) — CaFa(s)
c) Ca(NO3)2 (ac) + NaoC204 (ac) —
CaCQO4 + NaN03
Ca’* (ac) + C204°~ (ac) —
08.0204 (S)

6.67. a) (NH4)2CO3(ac) + Cu(NO3)2 (ac) —

CuCOg3(s) + 2NH4NO3 (ac)
(CO32~ (ac) + Cu** (ac) — CuCO3(s)
b) Pb(OH)» (s) + 2HCI (ac) —
PbCly (s) + H20 (1)
Pb2* (s) + 2CI- (ac) — PbCla (s)

c) BaCOj3(s) + 2HCI (ac) —
BaClz (ac) + H20 (I) + CO2(9)
Ba* (s) + Cl~ (ac) — BaClz (ac)
d) 2CH3CO2H (ac) + Ni(OH)2 (s) —
Ni(CH3CO2)2 (ac) + 2H20 (1)
2CH3CO%H (ac) + Ni** (s) —
Ni(CH3CO2)2 (ac) + 2H20 (1)

6.68. Masa de NaHCO3; =27.2179 g
6.69. Masa de CgHgO4 = 4.99 granos

6.70. a) H3PO4 +3NaOH — Na3PO4 +
3H>0
b) Masa de NazPO4 = 110.9557 g
(Considerando 1 mol de H3zPQOy)

6.71. HNO3z + NaOH — NO3z~ + H3O*

6.72. a) H3POg4(ac) + 3KOH (ac) —

K3POy4 (ac) + 3H20 (1)
Reactivos: acido fosférico (HoC204) €
hidroxido de potasio (KOH)
Productos: fostato de potasio (HoC204) y
agua (H20)

b) H2C2>04(ac) + 2KOH (ac) —

K2C204 (ac) +2H20 (|)
Reactivos: acido oxalico (H2C20y4) €
hidroxido de potasio (KOH)
Productos: oxalato de potasio (KoC204) y
agua ((H20)

6.73. Masa de NaHCO3; = 43.5134 g

CAPITULO 7

7.1. A criterio del lector.

A[H. Al A[HI
72 @) -l - 4
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A[Br~ A[BrO;” A" _ _[NHs? ___[NH;][NH;)
b) — [SAz] = -4 A13 L= éAt] 7.15. K= N ][3 H, 3 yK= [Nz][Hz][Hz]sz]
_ ABr]
- 3Nt
c) —20L - 20 7.16. a) El equilibrio se desplaza hacia los
d) —2L0H _ AR _ 20 productos en: 1, 4y 5.
[H Al Ao b) El equilibrio se desplaza hacia los
7.3 a) =S5 = —Th =Ty reactivos en: 2, 3,6, 7 y 8.
o -2l e
ANO] _ A0 7.17. a) Ke = [N>][H ] /[NHg]
T 4N T 6Ar
o oo
d) —=3* = 3At2 = 2At3 b) = [CO2)*[H20)? /[C2H4][02]
K,D = (PC ) (PH20)2/(PC2H4)(P02)3
7.4. v=1.0 x 10> mol/L s c) Ke =[02)3/[S0:)? ;
Ko = (Ps0,)’/(Pso,)?
. Hidrdlisis de acetatode fenilo d) KC =[HI] /[H ][12}
oo = (Pur)?/ (Pu,) (Pr2)
£ Kc = [SO5]*/[S02*[02] 5
Kp = (Pso,)?/ (Pso,)*(Po,)
2 o0 ) Ke=[Agt]*[S0;7];
00000 10 20 30 40 S0 60 70 80 90 100 Kp - (PAg+> ( S02 )

tiempo (s)

7.5. a)
A[CH3CO,CgHs] —3 mol
b) —==5 s = 7333 x 10777
_ A[CH;COxCeHs| _ —3mol
Moo = 233310737

A medida que la concentracion del
reactivo disminuye, también lo hace la
velocidad de la reaccion.

c) ACHOH] _ 3 333 103 mal
At(60-75)

d) S5Ot = 8.6667 x 10~ 3'"01
Nota: Recuerda que no hay
velocidades negativas, el signo negativo

indica que se trata del reactivo.

7.6, M) _ 1551074 el

7.7. a)v=0.24 mol/lLs b)v=0.48 mol/Ls
7.8. Vco, =Vm,0=0.72mol/L s

7.9. a7.14. A criterio del lector.

) K¢ = [Cl] [PC13]/[PC15]
Kp = (Pew,)(Peciy) / (Pecis)

[

[

= [

Kp = (Pg)*(Po,)

) Kc =[CO1[NO]/ICO][NO,]

Kp = (Pco 2)(PN )/ (Pco)(Pno,)

) Ke=]

Kp = (Po,)*/(Po,)?

) K¢ = [ChL][SO,]/[SOCl,)
[

Kp = (Pct,)(Pso,) / (Psoyciy)

) Ke = [Fe(CO)s]/[COP

Kp = (Pre(co)s) (Pco)’

) Ke = [NH;) [C02] [H,0]

Kp = (Pya,)*(Pco,)/ (Pay0)

) K¢ = [C6H5C00 H ]/[C6H5COOH]

Kp = (Peyrscoo- ) (Pu+) / (Pegascoon )

7.18. a) Q. =6.75 x 1077, por lo tanto,

el sistema no esta en equilibrio.
b) 0. > K., el sistema se desplaza de
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productos a reactivos. 7.33. a) Ky =0.4225, b) K, = 1698.87
7.19. a) Q. = 3750, por lo tanto, el sistema 7.34. a) K, = 0.5454, b) K, = 7431.63
no esta en equilibrio. ¢) K, = 86.207
b) La concentracion de NO» aumentara
hasta alcanzar el equilibrio. 7.35. K¢ =20000.0
7.20. a) Q. = 1002.31, por lo tanto, 7.36. [NoOg4] = 2.4657 x 10 2 mol/L;
el sistema no esté en equilibrio. [NO2] = 1.0684 x 10 ~2 mol/L
b) 0. > K., el sistema se desplaza
de productos a reactivos. 7.37. a) Kp =0.2376, b) [NHz] = [H2S] =

0.05 mol/L, ¢) NH3 = HoS = NH4HS = 0.05 mol.
7.21. a) Q. =5.0 x 107%, por lo tanto,

el sistema no esta en equilibrio. 7.38. a)Kc=3.5288 x 1072, b) Kp = 1.9487,
b) 0. < K., el sistema se desplaza ¢) [NOCI] = 1.2 mol/L,
de reactivos a productos. [NO] = 0.46667 mol/L,

[Cl2] = 0.23333 mol/L
7.22. K;=1.2071

7.39. a)K;=5.88 x 1072, b) K, =8.21 x 104
7.23. a) K, =10764.8, b) K, = 134.81

7.40. a)K,=6.912 x 1073, b) K, = 117.1
7.24. a) K, = 5.0505, b) K. = 5.0505, An =0

7.41. a) K, =50.0, b) Pr = 5.9163 atm,

7.25. a) K; =0.08154, b) K, = 0.28555
¢) moles Hz = moles I = 0.11024,

7.26. K, =64 moles HI = 0.77952,
masa H» = 0.22048 g,

7.27. Ko 1'=2.398 x 1033 masa |, = 28.0009 g,
masa HIl = 99.7785 g,

7.28. a) K, = (Pco)*/(Peoy,); masa total = 127.9999 g.

Ky = (Feoct,)/ (Peo,)(Pet,) ) Py, = A, = 0.6522 atm;
b) K3 = (Kp1)(Kp2)* = 4.68 x 10° P = 4.6119 atm
7.29. A criterio del lector 7.42. A criterio del lector.

7.30. a) Ko =2.5007 x 1072, b) K, = 1.4794  7-43. @) 0. =2.78 x 10%, por lo tanto,
el sistema no esta en equilibrio.
7.31. Ko 1=8.80x%x 107K, ! =3.11 x 1073 b) Q. < K., el equilibrio se
desplazara hacia los productos.

7.32. a)Kp=0.150, b) K, = 4.2918 x 1073
7.44. b) Debido a que Q. > K., se debe

formar mas NaHCOs3.
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7.45. a) K, =K, =5.168,

b) [CO] = 0.52978 M,
[Ha] = 0.01521 M,
[CO,] = 0.47021 M,
[H20] = 6.9785 x 102 M

7.46- a) Kp = Kc = 40,

b) [CO] =[H20] = 0.033334 M,
[CO2] = [H2] = 0.066667 M
€) Pco = Pu,o = 2.11517 atm,
Pco, = H, = 4.22906 atm
Pr =12.6885 atm

7.47. a) K, =0.50, b) Pn,0, = 1.21923 atm y
Pno, = 0.78077 atm

7.48. a) [SbCls] = 2.5684 x 1073 M,

[SbCl3] = 8.0136 x 1073 M,
[Cl2] =8.0113 x 1073 M.
Pspci; = 0.15199 atm,
Pspcr, = 0.47421 atm,
Fci, = 0.474 atm.
b) K. =0.025y K, = 1.4795

7.49. a) [NHz] = 1.0 M, [N2] = 0.50 M,
[Hz] = 1.50 M, b) K¢ = 1.125

7.50. Kp=4.0001 x 1015y
K, =4.1785 x 1013

7.51. PNOClz = 0.2833 atm

7.52. a)y b) a criterio del lector.

¢) Concentracién de reactivos o productos,
volumen, presion, temperatura.
d) Latemperatura.

7.53. d) Bajando la temperatura y

elevando la presion.

7.54. Del a) al d) a criterio del lector.

7.55. a) Falsa b) Verdadera c) Falsa d) Falsa

7.56. a) Verdadero b) Falso ¢) Falso d) Falso

7.57. a) No afecta.
b) Disminuye la concentracién de CO.

¢) Aumenta la concentracion de CO.
d) No afecta.

7.58. a) El equilibrio se desplaza hacia
los reactivos.
b) No afecta.
¢) No afecta.
d) El equilibrio se desplaza hacia
los productos.
e) No afecta.

7.59. a)Kgi = 8.1543 x 102, b) Kgp = 3.5019,

¢) Un catalizador no cambia el valor
de la constante de equilibrio.

7.60. a)K,=0.1yK;=1.2186 x 1073

b) El equilibrio se desplaza hacia
los reactivos.

c¢) El equilibrio se desplaza hacia
los productos.

7.61. @) P, =1.0164 x 107! atm,

Pyr =2.0328 x 10! atm, Py = 0.12 atm
b) K;=1.3413 x 1073
¢) El equilibrio se desplaza hacia
los productos.

CAPITULO 8

8.1.a 8.2. A criterio del lector.

8.3. Si, porque se disocian y generan iones H+
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8.4. Si, porque se disocian y generan iones OH 8.11. a) CsHs5N (ac) + H2O () =
CsHsN* (ac) + OH™ (ac)

8.5. a) Acido, b) Base, ¢) Anfotero, d) Base, b) Base [CsHsN], acido [H20],
e) Acido, f) Anfétero g) Base, h) Acido, acido conjugado [C5H5N*],
i) Anfétero, j) Acido, k) Base, I) Base, base conjugada [OH™]
m) Acido, n) Base, 0) Acido c) OH™
8.6. a) Acido [SOIy] ; base [BaSOs] 8.12. a) El pH es basico,

b) Acido [HgClsz ] ; base [CI7] b) Base [CeHsO ], acido [H20],

acido conjugado[CgH50H],

8.7. a) Acido [B(OH)3]; Base [OH"] base conjugada [OH™]

b) Base [N2H.] ; Acido [Hz3O ]

C) Base [(CzHS)QO] ; ACidO [BF3] 8.13. a) LiOH (aC) + HQO (l) ==

Li* (ac) + OH™ (ac)

8.8. a) Base [HSO4™], &cido [H2Q], b) [OH"]=0.2M
acido conjugado [H2SOy4], ¢) pHNaoH = 13.3011,
base conjugada [OH™] POHNaoH = 0.6989
b) Acido [CH3COOH], base [H20], 8.14. a) HNOs (ac) + HgO ()
base conjugada [CH3COO ], T
acido conjugado [H30"] NOs3™ (ac) + H3O" (ac)
¢) Base [CsH5CO. ], acido [H20], b) [H3O"]=0.05 M,[OH"] = 2.0 x 10713 M
acido conjugado [CgHsCOH], €) pHhci = 1.301,
base conjugada [OH™] POHHc = 12.699
d) Acido [NH4"], base [CIO™], 8.15. Inciso b) describe correctamente

base conjugada [NHj3],

. . la constante de basicidad del NH3.
acido conjugado [HCIO]

e) Acido [CgH5OH], base [H20], 8.16. a) HNO,(ac) + H20 (I) ==
base conjugada [CeH507], NO, ™ (ac) + HzO* (ac)
acido conjugado [H3O"] b) [HNO2] = 0.09192 mol/L,

f) Base [NH2"], &cido [NH3], [NO,~] =8.0786 x 103 mol/L,
acido conjugado [NH3], [H30*] = 8.0786 x 103 mol/L
base conjugada [NH2™] c) pH = 2.0927, pOH = 11.9073

8.9. a) CgHs0H, b) Ho,PO ™, ¢) CH3CO2H, 8.17. a) CoHgO4(ac) + HoO (I) =
d) NHs, e) CeHs5CO2H, f) CeHs5NH3™, CoH;04~ (ac) + H3O* (ac)
g) CsHsNH" b) [CoHgO4] = 0.05573 mol/L,

[CoH704™] = 4.2689 x 103 moliL,
[H3O*] = 4.2689 x 10~3 mol/L
c) pH = 2.3696, pOH = 11.6303

8.10. a)HCO3™, b) HCO,™, ¢) F~,
d) CgHsNH,, €) NO, ™, f) CN~
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8.18. a)pH =0.1249, [O(CHoCHz)oNH,*] = [OH ] =
b) pH = 0.0457, =1.2589 x 1073 mol/L
c) pH = 0.8861, ¢) [O(CH2CH2)2NH];,; = 0.5116 mol/L
d) pH = 1.3010,
e) pH =12.6021, Afirmacion Falsa Verdadera
f) pH = 13.7782, pH=1.0 =
dg) pH=12.3010, _
8.28. +
h) pH = 13.3979 HOT1>>1AT1 F
[H3O™] = [A7] Vv
+1 _ -3
8.19. a)[H*]=1.9950x 10> M oH < 1 c
b) [H*] = 1.5049x10 "M
c) [H*]=3.1622x10 2 M
d) [H*]=3.1622x10 * M Afirmacion Falsa Verdadera
e) [H"]=3.1622x10 > M pH = 0.0 v
f) [H*] =3.1622x 10 * M
) H] x 8.29. [X7]>[Hs0']  F
8.20. a)[H']=3.6308x104M [Hs0*]=1.0 M Vv
b) K;=2.2104 x 10 4 X loguir = 1.0 M V

8.21. a)[OH™]=4.5708 x 10 * M

8.30.
Kp = 6.97 10 ~7
b) Kp =6.975 % 10 [H30*] (mol/L) | [OH"] (mol/L)
8.22. a)[HCI] = 0.7624 mol/L, b) pH = 0.1178 0.006 1.666 x 1071
4.0 x 10712 0.0025
8.23. a) [NaOH] = 0.0001 mol/L 5.011 x 1010 | 1.995 x 10~°
1.995 x 10~ ! 5.011 x 10~
b) masaNaOH=2.0 x 10 3 g pH | pOH | ¢acida o basica?
. L 2.22 | 11.78 acida
8.24. a)[H']=5.4954 x 10 * M 120 | 2.20 basica
b) [HCO2H] =2.2273 x 10 =M 9.30 4.70 basica
8.25 V=399 05 mL 10.79 | 3.30 bésica
8.26. a) CgHsCOH (ac) + HoO (I) =— 8.31. a)[H*]=[OH™]=5.4037 x 10°®
CsH5CO5 ™ (ac) + H3O* (ac) b) pH=7.27
b) pH = 2.4536 c) Sigue siendo neutra,

porque [H*] = [OH]
8.27. a) O(CH2CHy)>NH (ac) + Hy0 (I) =
O(CH2CHa)2NH,* (ac) + OH™ (ac) 8.32. a)[H"]=[OH"]=2.005 x 107,
b) [O(CH2CHz)2NH] = 0.5103 mol/L, b) pH =7.267,
c) 2.1733 x 10! moléculas a 313.0 K.
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8.33. [H*]=[OH]

8.34. [H*]=[OH™]=23.4641 x 10~ mol/L
8.35. [D*]=[DO™]=2.9833 x 10~ mol/L
8.36. a) CH3COZH (ac) + Hz0 (I) =

CH3CO2~ (ac) + H30" (ac)
CH3COzH (acido), H20 (base),
CH3CO> ™ (base conjugada),

H3O" (acido conjugado). Disolucién acida.

b)

d) (CH3CHz)sNH" (ac) + H2O () =

8.37. a) pH =3.4175, b) pH = 2.5128,

HCOO™ (ac) + H2O () =
HCOOH (ac) + OH™ (ac)
HCOO™ (base), H>O (acido),
HCOOH™ (acido conjugado),
OH™ (base conjugada).
Disolucion basica.

CgHsNHz (ac) + H20 () =
CgHsNH3* (ac) + OH™ (ac)
CeHsNH> (base),

H2O (acido),

CgHsNH3* (acido conjugado),
OH™ (base conjugada).
Disolucién basica.

(CH3CH2)3N (ac) + H3O" (ac)
(CH3CHa)3NH* (acido),

H2O (base),

CsHsNH3™* (base conjugada),
H3zO* (acido conjugado).
Disolucion &cida.

c) pH = 2.5264;
El acido mas fuerte es el cloroacético.

8.38. a)pH =11.093, b) pH = 11.684,

c)pH=11.647,d) pH = 11.787;
La dietilamina es mas basica.

8.39. Inciso d), KCI no cambia el pH.

Justificacién a criterio del lector.

8.40. a) HCO3™ (ac) + HoO (I) =

H-CO3 + OH™
b) pH =9.872

8.41. a) CgHsCO2 (ac) + H2O (I) =
CgHs5CO2H (ac) + OH™ (ac)
b) [OH"]=6.915 x 107> moliL,
[H3O%] = 1.4468 x 10~° mol/L,
¢) pH=_8.839

8.42. a) CgH5CH2CO2H (ac) + H2O () =
CgH5CH2CO2 ™ (ac) + H3O™ (ac)
b) [CeHsCHoCOoH] = 0.117 mol/L,
[CeHsCH2COz] = [H30'] =
=2.40 x 102 mol/L
c) pH=2.6198

8.43. a) CH3NH, (ac) + H20 (1) =
CH3NH3" (ac) + OH™ (ac)

CH3NH;1][OH™
b) [ fCH;NI]-I[z] |

C) CH3NH3Jr (ac) + H>0O (|) .
CH3NH2 (ac) + H30" (ac)
d) [CH3NH,][H;0™]
[CH3;NH;3 ]
8.44. a) CH3CH(OH)CO2H (ac) + H2O (I) =

CH3CH(OH)CO: ™ (ac) + H30* (ac) -
b) Kp =7.142 x 101!

8.45. a) p-NO2—-CgH4CO2H (ac) + H2O (I) =
p-NO2 —CgH4CO> ™ (ac) + H3O* (ac)
b) [p-NO2—-CgH4CO2H] = 0.05527 mol/L,
[p-NO2—-CgH4CO27] = [H30O*] =
= 4.4668 x 1073 mol/L
¢) [p-NO2—CgH4CO2H] = 0.05973 mol/L,
d) % disociacién = 7.78%

8.46. a) El acido acético es mas fuerte.

b) Ky =5.555 x 107! (acetato)
Kp = 3.333 x 1079 (hipoclorito)
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¢) La base conjugada mas fuerte
es el ion hipoclorito (CIO™)

8.47. a) El NH3 es la base mas fuerte.
b) El H3NOH" es el acido conjugado
mas fuerte
c) Kz =5.555 x 10710 NH,*
Ka=9.091 x 10~7 H3NOH*

8.48. a) HO,CCH(OH)CH(OH)CO2H (ac) +

Ho0 (I) == HO»CCH(OH)CH(OH)CO; — (ac) +

+ H30" (ac)
b) pH =2.0389,
¢) % disociacion = 7.48%
d) [HO,CCH(OH)CH(OH)CO2H]
=0.014 mol/L

8.49. a)[OH™]=1.2589 x 10~ mollL,

b) Concentracién = 0.01345 mol/L,
¢) 0.94% de disociacién

8.50. a) pH = 2.38,% disociacion = 0.42%,

b) pH = 2.53, % disociaciéon = 0.59 %
¢) pH = 3.39,% disociacién = 4.10%
d) pH = 3.54,% disociaciéon = 5.74%
e) pH = 3.91,% disociacién = 12.38%

8.51. a)Kp=1.3911 x 10~*
b) pH = 11.204
¢) pH = 11.046,% disociacion = 11.12%
d) pH = 8.971,% disociacion = 93.69%
e) El pH disminuye mientras la disociacién
tiende al 100%

8.52. a)K,=2.9137 x 1075, b) pH = 3.71
8.53. a) CgHsCHoNH> (ac) + H20 () =

CgHsCHoNH3* (ac) + OH™ (ac)
b) [CeHsCHgNHz] = 0.06876 moI/L,

[CeH5CHoNH2] = [OHT] =
=1.2361 x 1073 mol/L

c) pH=11.09

d) % de disociacion = 1.766 %

8.54. a) [CH3CH(OH)CO2H] = 0.0304 mol/L.

b) % de ionizacion = 7.11%
8.55. a)pH =11.196,¢) Kp =3.1444 x 10

8.56. a) [CH3(CH2)3C0O2H] = 0.04916 mol/L,
[CH3(CH2)3CO27] = [H30"] =
=8.4135 x 10~ mol/L
b) pH = 3.075
C¢) % de ionizacion = 1.68 %.

8.57. a) CH3COzH (ac) + NaOH (ac) —
CH3CO2Na (ac) + H20 (1)

CH3CO2H (acido),

NaOH (base),

CH3CO2Na (base conjugada),

H2O (&cido conjugado)

b) CsH5CO2Na (ac) + HBr (ac) —
CgHsCO2H (ac) + NaBr(ac) (I
CeHs5CO2Na (base),

HBr (acido),
CgHsCO2H (acido conjugado),
NaBr (base conjugada)

¢) Ca(OH)z(ac)*2CgHs5CO2H (ac) —
(CeH5C0O2-)2Ca (ac) + 2H20 (1)
Ca(OH)z (base),

CeHsCOzH (éCidO),
(CeHsC0O2-)2Ca (base conjugada),
H2O (&cido conjugado)

d) H>SO4(ac) + 2NaHCO3 (ac) —
Na>SOy4 (ac) + 2H2CO3 (ac)
HoSO4 (acido),

NaHCOj3; (base),
Na>SO4 (base conjugada),
H2CO3 (4cido conjugado)
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8.58. a) HCl + NaOH — NaCl + H>O

HCI acido,
NaOH base,
NaCl base conjugada,
H2O &cido conjugado
b) HCN + NHz —— CN™ + NH4"
HCN acido,
NaOH base,
CN™base conjugada,
NH4* acido conjugado
¢) 2HCI + Ca(OH), — CaCly + 2H,0
HCI acido,
Ca(OH), base,
CaCl, base conjugada,
H-O &cido conjugado
d) CH3CO2H + NH3 —
CH3CO2™ + NH4*
CH3C02H éCidO,
NHs5 base,

8.59.
b)
c)

8.60.

8.61.

NH,*

b)
c)

CH3CO2>~ base conjugada,
NH4* acido conjugado
CH3CO2H + NaCN —
CH3002Na + HCN
CH3CO2H 4cido,

NaCN base,

CH3CO2Na base conjugada,
HCN acido conjugado

a) [CH3CO2H] = 0.116 mol/L,

pH =2.85
% de ionizacién = 1.22%

V=0.1235L

a) NHz (ac) + H2O (I) =

(ac) + OH™ (ac)
pH = 11.51
% de ionizacion = 0.54%

d) V=375L
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