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Introduccion

A nuestrxs estudiantes

Este libro fue pensado para acompafarlxs en el estudio de la Quimica basica en la Universi-
dad, por profesoras y docentes que llevan afios en sus aulas y que esperan, a partir de su expe-
riencia en este quehacer, haber generado un material que Ixs motive a aprender.

Como docentes entendemos que el camino del aprendizaje es muy propio de cada estudiante
y que nuestro rol es el de orientarlxs hacia una autonomia en el estudio. Que sean ustedes quie-
nes puedan evaluar “qué saben” y “cuanto lo saben” y que desarrollen las habilidades para ir en
busca de aquel conocimiento que “todavia no” y las herramientas para elaborar aquello que “adn
no comprendo”. Este rol como protagonistas de su propio aprendizaje, que consideramos es el
mejor lugar para iniciarse como estudiantes universitarixs, signo el desarrollo de todo este libro.

Podran encontrar, al inicio de cada capitulo, lecturas que abordan tematicas de la vida cotidiana
donde la quimica se hace presente para arrojar luz sobre algunos fenémenos por los que proba-
blemente se hayan preguntado alguna vez. Esperamos que las encuentren interesantes y les invi-
ten a indagar sobre por qué es importante estudiar y conocer aquello que el capitulo propone.

La naturaleza es un todo, y somos las personas quienes la dividimos y organizamos en disci-
plinas y subdisciplinas para poder abordar el estudio de tal inmensidad. Con esa impronta, orga-
nizamos una gran cantidad de modelos y teorias del campo de la quimica en nucleos teméaticos
o capitulos, que no son unidades estancas y aisladas, sino que dialogan entre si y desarrollan
nuevos conceptos a partir de otros abordados previamente. Del mismo modo, a medida que
avances en el aprendizaje de la quimica, vas a comprobar que los distintos modelos que explican
los comportamientos de la naturaleza son coherentes entre si.

Los conceptos y marcos tedricos desarrollados a lo largo de los capitulos son aplicados en la
resolucion de ejercicios modelo. Lxs invitamos a leerlos con especial atencion, reparando en la
comprension de cada paso y de cada “decisiéon” tomada en su resolucion. En cada ejercicio,
encontraran una forma de analizar y buscar respuestas a las consignas planteadas que es sélo
una de muchas estrategias posibles, quizas ustedes lo hubieran resuelto de otro modo. Insistimos
fuertemente en que confien en sus planteos y reflexiones, y en que utilicen estos ejercicios mo-
delo como una guia, y de ningin modo como la norma.

También encontraran ejercicios de aplicacion, que les proponemos resolver a medida que
avancen en la lectura y comprensién de los conceptos de cada capitulo. Fueron pensadas para

generar nuevas preguntas a partir de las respuestas que brinden. Lxs convocamos a compartir
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estas preguntas e inquietudes con sus companerxs y docentes. Debatir sobre quimica nos man-
tiene aprendiendo quimica y promueve en nosotrxs el desarrollo de un espiritu critico, esencial
en la formacién de futurxs profesionales de la ciencia.

Al igual que las lecturas iniciales, las actividades recorren diferentes ramas y aplicaciones de
la disciplina: Quimica Ambiental, de los Alimentos, de Materiales, de Procesos Bioldgicos, entre
otras. Muchas de ellas integran conceptos trabajados en el propio capitulo con otros estudiados
en capitulos previos, dando cuenta de la interrelacion que existe dentro de los temas de la qui-
mica. Esperamos que les resulten motivadoras. Encontraran todas las respuestas a las consig-
nas al final de cada capitulo, para que puedan verificar sus resultados.

Entre las actividades, algunas proponen el uso de simuladores virtuales de acceso gra-
tuito y Ixs guian en la interaccién con estas herramientas, muy utiles en la representaciéon
mental de nuevos modelos y conceptos. Otras, Ixs invitan a realizar experimentos sencillos
para recabar informacion a través de la observacion detallada y reflexiva, como lo haria unx
quimicx en el laboratorio. Es nuestra intencién que el analisis de los datos que registren les
permita arribar a conclusiones y nuevos aprendizajes; en otras palabras, que vivencien la
metodologia fundamental a través de la cual la ciencia genera conocimiento: la observacién

metddica de los fendmenos naturales.

A Ixs docentes

Este libro se escribié pensando en Ixs estudiantes que ingresan a la Universidad. Al inicio de
su trayecto académico, no solo deben incorporar el contenido disciplinar curricular; en simulta-
neo, deben aprender el oficio de ser estudiantes. Esto implica el aprendizaje de nuevos ambitos,
con sus vocabularios y cédigos, y de su rol en esos escenarios, con sus derechos y deberes.
También abarca un aprendizaje, mas paulatino y a un nivel menos consciente y palpable, de
cémo estudiar y aprender al ritmo que impone la carrera universitaria y de ser autbnomos en su
proceso educativo. Es nuestra intencién fundamental que este material acomparie a Ixs estudian-
tes de primer afio y a sus docentes en esta compleja etapa inicial.

Con esta mirada, se recorren los conceptos y modelos que hacen a la asignatura Introduccién
a la Quimica, describiendo los marcos tedéricos necesarios sin abundar en aquellos cuya comple-
jidad supera el nivel introductorio, que seran abordados y profundizados por Ixs estudiantes en
instancias mas avanzadas de su trayecto académico.

Procuramos redactar un material ameno, para invitar a su consulta por parte de Ixs estudian-
tes, acompafado de ilustraciones originales que hacen mas sencilla la representacion de nuevos
conceptos. También incluimos ejercicios modelo, donde se plasman estrategias de resolucién de
problemas aplicando los conceptos y marcos tedricos presentados. A continuacion de estos ejer-
cicios, proponemos actividades para que Ixs estudiantes desarrollen lo aprendido y continuen
sacando conclusiones y conectando contenidos. Algunas de ellas utilizan simuladores de acceso

gratuito de la Universidad de Colorado (EE. UU.) y el manual digital de laboratorio desarrollado
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por Ixs autorxs de este libro. Les invitamos a explorar estas herramientas, que encontramos sus-
tanciales en su aporte a la representacién mental de teorias y modelos por parte de Ixs estudian-
tes y a su motivacién para estudiar quimica. Al final de cada capitulo se encuentran las respues-
tas a las consignas planteadas en las actividades, de forma que Ixs estudiantes reciban una
retroalimentacién inmediata.

También ocupadxs en promover el interés de estudiantes de una variedad de carreras, pro-
curamos incluir lecturas iniciales a cada capitulo y actividades que muestren la ubicuidad de la
quimica y la importancia de su estudio para el desenvolvimiento profesional en distintos escena-
rios laborales. Esperamos que esos textos sean disparadores de debates en el aula, entre estu-
diantes y con sus docentes, y que abonen al desarrollo de un espiritu critico que oriente el estudio
de la disciplina.

Entendemos al aula como el lugar de encuentro donde Ixs docentes guiamos, orientamos y
somos garantes de la gestion de un ambiente que propicia el desarrollo de una actividad creativa
por parte de Ixs estudiantes. En ella, Ixs docentes promovemos canales de comunicaciéon que
habilitan la construccion y negociacion de significados compartidos, y establecemos vinculos de
respeto con sus estudiantes, favoreciendo su autoconcepto, autoestima y autonomia. Este libro
se comunica con Ixs estudiantes en ese clima, desde donde busca potenciar el trabajo en el aula.

Esperamos les resulte una valiosa herramienta en su quehacer docente.

Sofia Sampaolesi
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CAPITULO 1
¢ Qué es la quimica? Origen e impacto
en la sociedad

Virginia Vetere

En este capitulo describiremos brevemente cuales fueron los origenes de la rama de la cien-
cia que denominamos Quimica y qué es lo que en ella se estudia.

Compartiremos algunos aspectos acerca del rol que ha tenido y tiene la quimica en la cons-
truccion del conocimiento cientifico y tecnoldgico, en nuestra vida cotidiana y en el desarrollo de
nuestra sociedad. Te mostraremos la importancia de esta ciencia en diversas disciplinas.

Haremos un breve recorrido por algunos de los aportes mas significativos que han hecho las
mujeres en la quimica y en areas relacionadas.

Te invitamos a reflexionar sobre los temas abordados en este capitulo y sobre tu rol social

como futurx profesional vinculadx a esta diciplina.

¢, Qué es la quimica?

La quimica es la ciencia de la materia y sus transformaciones. Estudia la composicion, la
estructura y las propiedades de la materia, los cambios que ésta experimenta durante los proce-
s0s quimicos y la energia puesta en juego en ellos.

La palabra quimica procede de alquimia, el nombre de un antiguo conjunto de practicas que
abarcaba diversas dimensiones de la quimica actual, ademas de otras disciplinas muy variadas
como la metalurgia, la astronomia, la astrologia, la filosofia, la medicina, y algunas vertientes del
ocultismo y el esoterismo. La alquimia, practicada al menos desde alrededor del afio 300, ade-
mas de buscar la trasmutacion de metales en oro y plata, estudiaba la composicién de las aguas,
la naturaleza del movimiento, del crecimiento, de la formacién de los cuerpos y su descomposi-
cion. Puede considerarse como un sistema de pensamiento filoséfico y cientifico para interpretar
los procesos de la naturaleza y el cosmos (Bribiesca y Robles, 2005). Unx alquimista solia ser
llamado en lenguaje cotidiano “quimicx”.

Se considera que los principios basicos de la quimica moderna surgen en el siglo XVII, a partir
de la obra del quimico irlandés Robert Boyle “El quimico escéptico”, publicada en 1661. Un siglo
después, se producen grandes avances que consolidaron esta ciencia del modo que hoy la co-

nocemos gracias a los aportes realizados por el quimico francés Antoine-Laurent de Lavoisier,
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considerado el “padre de la quimica moderna”. Lavoisier descubrié en 1785 la ley de conserva-
cion de la masa (elaborada de forma independiente por el cientifico ruso Mijail Lomondsov en
1748) y estudié la participacién del oxigeno en diferentes procesos, entre ellos la combustion
(Robles y Bribiesca, 2005). Aunque a veces olvidada, Marie-Anne Pierrette Paulze, apodada “la
madre de la quimica moderna”, trabajo junto a su esposo, Antoine-Laurent de Lavoisier, en los
experimentos sobre la combustién que llevaron a refutar la teoria del flogisto, segun la cual todo
compuesto que puede combustionar contiene flogisto, una sustancia hipotética que representaba
la inflamabilidad.

En la figura 1.1 se muestra, de manera simplificada, un recorrido histérico de las épocas que

marcaron hitos en el desarrollo de la quimica.

Se producian algunos metales a partir de sus minerales
(hierro, cobre, estafio).

; La antigiliedad Los griegos creian que las sustancias estaban formadas por
FUESEE I HERS B los cuatros elementos: tierra, aire, agua y fuego.
T———__| El atomismo postulaba que la materia estaba constituida por
particulas indivisibles (atomos).

Se buscaba la piedra filosofal para transformar metales en oro.
Se desarrollaron nuevos productos quimicos que fueron
utilizados en la practica.

Se diseflaron algunos equipos para los ensayos
experimentales.

La alquimia
(hasta siglo XVI)

Se hicieron investigaciones sobre los gases.
La transicion Surgié el concepto de elemento como una sustancia que no
(ESEERIG DAY B podia descomponerse en otras.
DRI | Se postuld la teoria del flogisto para explicar la combustién.

Se afianzan las caracteristicas de una ciencia experimental.
G =R el I EE N Se  desarrollan métodos de medicion mas precisos que
(desde el sigl + permiten mejorar el conocimiento sobre algunos procesos,
R R " | como el de la combustion de la materia.

Figura 1.1. Hitos histéricos en el desarrollo de la quimica

Los avances de la quimica y su impacto en la sociedad

La quimica es una ciencia fundamental en la que se sustenta la sociedad contemporanea.
Todas nuestras actividades cotidianas se ven influenciadas en mayor o menor medida por ella.
La Asamblea General de las Naciones Unidas proclamé el 2011 como “Afo internacional de la
Quimica” con el objetivo de enfatizar y difundir la contribucion de la quimica como ciencia que
puede dar respuesta a las necesidades del mundo, mejorando la calidad de vida y resolviendo
los problemas esenciales de la humanidad, como el cambio climatico, la alimentacién, el agua,
la salud y la energia, manteniendo un ambiente sano para el bienestar de todas las personas.

Otros de los objetivos principales de esta conmemoracién fueron celebrar las contribuciones
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de las mujeres a esta ciencia y fomentar el interés de Ixs jovenes por ella. EI 2011 fue elegido
por ser el primer centenario del otorgamiento del Premio Nobel a Marie Sklodowska-Curie y de
la creacion de la Asociacién Internacional de Sociedades Quimicas (Asamblea General de la
ONU, 2008).

Esta fuera del alcance de este libro hacer una descripcion detallada de todos los descubri-
mientos que han sido importantes en el desarrollo de la quimica. A continuacién, describiremos
brevemente algunos acontecimientos que provocaron grandes cambios en la humanidad. En
este punto consideramos interesante reflexionar acerca de la construccién de conocimiento como
herramienta que nos permite entender nuestro entorno, predecir su comportamiento, desarrollar
nuevas formas de produccion, mejorar la vida de las personas y habitar el mundo en armonia
con el ambiente. El uso que han hecho de estos saberes los sectores que han ejercido el poder
a lo largo de la historia determiné el modo en que ciertos descubrimientos esenciales han impac-

tado en la sociedad.

Impacto de la quimica en el desarrollo pretecnolégico

El primer cambio radical producido por la quimica en la vida de nuestra especie se produjo
cuando Ixs seres humanxs encendieron por primera vez el fuego. Algunxs investigadorxs ubican
temporalmente el uso controlado del fuego hace 1.000.000 de afios, otrxs consideran que las
evidencias mas contundentes datan de 500.000 afios. Sin embargo, todxs coinciden en que esta
practica permitio a Ixs personas cocinar sus alimentos, mejorando sus propiedades energéticas,
digestivas y eliminando agentes patdgenos, ademas de proveerlas de luz, calor y ahuyentar a
sus predadores.

Los hitos en la historia de la quimica que siguieron a esta habilidad fundamental se produjeron
en el periodo Neolitico con la introduccion de la alfareria y alrededor del afio 6.000 a. C., e incluso
antes segun algunxs antropdlogxs, con la utilizacion del cobre y el comienzo de la metalurgia.

Desde el descubrimiento de la metalurgia hasta el inicio de la Revolucién Industrial en el siglo
XVIII, se produjeron avances significativos en la quimica, especialmente en el hallazgo de nuevos
elementos quimicos y en el empleo de farmacos para tratar enfermedades. Durante este periodo
la alquimia se transformé en quimica y se descubrieron dos acidos fundamentales para la indus-
tria moderna, el acido nitrico y el sulfurico. Sin embargo, el invento con mayor impacto social de
este largo periodo fue la pdlvora negra, descubierta en China en el siglo I1X, para hacer fuegos
artificiales y armas, y distribuida mas tarde en Asia y Europa. En nuestro continente fue introdu-
cida por los colonizadores espafioles y portugueses en el siglo XV.

La quimica en la mitad del siglo XVIIl experimentd avances que cambiaron el mundo. Durante
la Revolucion Industrial, las formas de vida tradicionales basadas en la agricultura, la ganaderia
y la produccién artesanal, se transformaron en otras sustentadas en la produccion industrial y la
mecanizacion. En este periodo de profundos cambios sociales, se desarrollaron dos procesos

quimicos muy importantes: la produccion de &cido sulfuarico por el método conocido como de las
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“camaras de plomo” y la produccién de carbonato de sodio por el método de Leblanc, que usaba
precisamente este acido. Probablemente, la disponibilidad de estos compuestos fue decisiva
para el desarrollo de la industria textil y de la industria del vidrio, asi como para las primeras fases

de produccion de superfosfatos y derivados y el incremento en la produccion agricola.

Impacto de la Quimica en la sociedad contemporanea

La Revolucidn Industrial produjo un incremento muy significativo en la poblacién, con un cre-
cimiento notable en las ciudades. La explosion demografica ocurrida desde el siglo XIX hasta la
fecha trajo aparejada la aparicion de epidemias por efecto de patégenos y la necesidad de ali-
mentacion, acceso al agua potable y al saneamiento para gran cantidad de personas. El desa-
rrollo de farmacos, la cloracién masiva de las aguas, la depuracion de las aguas residuales, la
produccién de grandes cantidades de alimentos, son algunos de los aspectos en donde la qui-

mica ha hecho aportes fundamentales que contribuyeron al bienestar de la sociedad.

Quimica y salud

A fines del siglo XIX, la esperanza de vida media era de 35 afos. La aplicacion de la quimica
a la farmacologia posibilito el desarrollo y produccidn de vacunas, antibidticos, antisépticos, anal-
gésicos, antinflamatorios, antitérmicos, antidepresivos y muchos otros medicamentos que redu-
jeron notablemente los indices de mortalidad y mejoraron nuestra calidad de vida. Los insumos
para una intervencidn quirurgica (farmacos, jeringas, gases medicinales, guantes, bolsas para
sangre y suero, instrumental, prétesis, etc.) se producen con materiales provenientes de investi-
gaciones y desarrollos en el area de la quimica. Se estima que mas de 50 millones de personas
en todo el mundo tienen implantado algun tipo de proétesis fabricadas con polimeros y aleaciones
especiales de base quimica.

En la actualidad estamos atravesando la pandemia producida por la Covid-19 (enfermedad
por coronavirus de 2019, cuyas siglas provienen del inglés coronavirus disease 2019). Gracias a
los conocimientos generados en el area de quimica, y de todas las disciplinas relacionadas, ha
sido posible el desarrollo y produccién de las vacunas contra el virus que causa esta enfermedad,
SARS-CoV-2, asi como de diversas pruebas de deteccion del mismo. Hasta el dia de hoy, se
contindan haciendo grandes esfuerzos en la investigacion de farmacos y tratamientos especifi-
cos para afrontar esta enfermedad.

De este modo, en los ultimos 100 afios, la quimica aplicada a la salud ha duplicado nuestra
esperanza de vida. Se espera que, en un futuro proximo, los avances en esta ciencia permitan
producir medicamentos para la prevencién y cura de enfermedades que aun no cuentan con
tratamiento, asi como el desarrollo de nuevos materiales con aplicaciones que resultan dificiles
de imaginar. La nanotecnologia, manipulacion de la materia a escala nanométrica, seguira avan-
zando en el disefio de biosensores para medir con precision parametros quimicos y bioquimicos,
en el transporte de medicamentos hacia zonas especificas y en liberacion contralada de farma-

cos, entre otras aplicaciones.
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Quimica y alimentacién

Se estima que la poblacion mundial aumenta diariamente en aproximadamente 240000 per-
sonas. Para obtener alimento en grandes cantidades, el modelo productivo imperante utiliza
agentes quimicos que permiten mejorar el rendimiento de las cosechas y evitar las enfermedades
de los animales que se consumen (agroquimicos, fitosanitarios, fertilizantes, farmacos zoosani-
tarios, etc.). La Organizacion de las Naciones Unidas para la Alimentacion y la Agricultura (FAO)
prevé que en los proximos afios el nivel de las cosechas se debe incrementar por un factor de
seis para cubrir las necesidades de la poblacién mundial. Algunxs especialistas consideran que
el uso de plaguicidas (insecticidas, fungicidas, rodenticidas, etc.) es necesario para obtener este
incremento. Sin embargo, el uso de estos compuestos quimicos esta cuestionado por varios
sectores de la sociedad. En los ultimos afios se han hecho grandes avances en el desarrollo y
utilizacion de los denominados bioinsumos, productos de origen biolégico, elaborados a partir de
organismos benéficos tales como bacterias, hongos, virus, e insectos, como asi también de ex-
tractos naturales obtenidos de plantas, y que pueden ser utilizados para promover el crecimiento
vegetal y para controlar las plagas. La produccion de bioinsumos es una alternativa importante
para el desarrollo de una agricultura sostenible, preservando los recursos naturales y el am-
biente. Este es uno de los aspectos de la denominada transicion agroecoldgica, una forma de
produccion agricola que esta teniendo cada vez mayor impulso en nuestra regiéon y en el mundo
(Ferraris, Monaco y Marasas, 2018).

La quimica también aporta a la alimentacion en el uso de diferentes aditivos, como los
conservantes, que prolongan el periodo en que los alimentos mantienen su calidad de co-
mestibles habilitando su distribucién y comercializacion en lugares alejados de los sitios de
produccion. Ademas, proporciona los gases criogénicos que permiten el transporte y alma-
cenamiento de alimentos en camaras frias preservando sus propiedades. Asimismo, provee
de los plasticos para envases y embalajes que protegen los productos alimenticios. En los
ultimos afos se han desarrollado gran cantidad de materiales biodegradables que permiten
minimizar los dafios ambientales de la acumulacion de residuos plasticos y no degradables

(Igbal y colaboradores, 2019).

Quimica y agua

El agua, fuente y origen de la vida, es un recurso basico para la salud y la alimentacién. En la
actualidad, la contaminacion, el aumento de la poblacion, las crecientes demandas de la agricul-
tura y la industria y los impactos del cambio climatico estéan poniendo en riesgo el acceso al agua
potable. Desde la quimica se han hecho importantes aportes a esta problematica que presenta
aun grandes desafios.

La Asamblea General de las Naciones Unidas en 2010 ha reconocido el acceso al agua vy al
saneamiento como un derecho humano. El cloro y otros productos permiten potabilizar el agua
evitando el contagio de enfermedades cuando se la consume. Asimismo, la investigacion y desa-

rrollo sobre procesos de produccion menos contaminantes tienen su base en esta ciencia. La
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quimica aporta, ademas, diversos métodos para el tratamiento de efluentes industriales y el sa-
neamiento de aguas residuales, fundamental para la prevencién de numerosas enfermedades

que sufren millones de personas en el mundo y para la salud ambiental.

Otras aplicaciones de la quimica

Los compuestos quimicos son indispensables en casi todas las areas de nuestra vida. Los
productos de higiene personal (jabon, champu, pasta dental, cremas y diversos productos cos-
méticos) y de los espacios que habitamos (desinfectantes, detergentes, desengrasantes, aroma-
tizantes, etc.) posibilitan el desarrollo de nuestras actividades en forma segura e higiénica.

En el transporte, se utilizan combustibles, lubricantes, cauchos, pinturas, polimeros, entre
otros productos quimicos. La quimica ha permitido el desarrollo de nuevos materiales y for-
mulaciones de combustibles para hacer al transporte mas eficiente y ecolégico. El airbag,
elemento de seguridad que reduce el riesgo de muerte ante un impacto en un 30 %, esta
fabricado con una fibra sintética de nylon que, mediante un detector activa su inflado debido
a una reaccion entre boro y nitrato de sodio que produce una gran cantidad de nitrégeno en
centésimas de segundo.

En el deporte, la indumentaria, el arte, la construccion y las nuevas tecnologias la quimica ha
permitido reemplazar los materiales tradicionales por otros mas livianos, resistentes y que im-

pacten menos sobre el ambiente (Foro Quimica y Sociedad, 2011).

Contribucion de las mujeres a la quimica

Durante toda la historia de la humanidad las mujeres han hecho importantes aportes a la
ciencia a través de sus investigaciones y descubrimientos vanguardistas, que, en la mayoria de
los casos, fueron subestimados o apropiados por otros cientificos. La desigualdad de género se
hace presente en la ciencia con la misma fuerza que en otras dimensiones de nuestra sociedad.
A continuacion, presentaremos algunas de las mujeres que han hecho contribuciones fundamen-
tales para el desarrollo de la quimica (ONU MUJERES, 2020; Pérez, 2021; Mujeres Quimicas,
2021). ¢ A cuantas de ellas conocés?

Maria La Jueva: conocida también como Maria la Judia, Maria la Hebrea o Miriam la
Profetisa. Nacida en Alejandria entre el siglo | y el lll, es considerada la primera mujer alqui-
mista. Inventd sofisticados aparatos de destilacion y sublimacion. Fue la creadora del proce-
dimiento de calentamiento de sustancias de manera uniforme conocido popularmente como
“bafo (de) Maria”.

Isabella Cortese: quimica/alquimista nacida en Italia en siglo XVI. Escribi6 el libro “Los se-
cretos sobre Alquimia” que constaba de explicaciones sobre remedios para diversas enfermeda-

des, acidos y cosmeética.
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Maria Le Jars: nacida en Paris en 1565, fue una alquimista autodidacta y defensora del ac-
ceso al conocimiento por parte de las mujeres. Escribid entre otros libros, “Igualdad entre hom-
bres y mujeres” en 1622 y “Agravio de las mujeres” en 1626.

Marie Meurdrac: nacida en Paris en 1687. Fue la primera mujer en escribir un libro de qui-
mica “La quimica comprensible y facil a favor de las damas”. Con este libro de divulgacion desafio
los mandatos de la época, quedando evidenciado en sus propias palabras “estuve indecisa de
publicarlo, ya que la ensefianza no era profesién de mujer, que deberia estar callada, escuchar
y aprender, sin desplegar sus conocimientos".

Elizabeth Fullhame: quimica escocesa nacida en siglo XVII. Realizé importantes experimen-
tos sobre la combustién que plasmé en su escrito “Ensayos sobre la combustion”, en 1794. Fue
miembro honorario de la Sociedad Quimica de Filadelfia.

Marie-Anne Pierrette Paulze: apodada como “la madre de la quimica moderna”. Nacio en
Francia en 1758. Fue investigadora, ilustradora y co-autora del “Tratado de quimica de Lavoisier”,
considerado el primer libro de la ciencia quimica.

Jane Marcet: destacada investigadora y divulgadora, nacida en Ginebra en 1769. Escribio
varios libros, entre ellos “Conversaciones sobre quimica”, publicado en forma anénima en 1805,
que recopila un didlogo informal entre una profesora y sus alumnas acerca de grandes descubri-
mientos de la época.

Marie Sklodowska-Curie: fisica y quimica nacida en Polonia en 1867. Fue pionera en estu-
dios sobre la radiactividad. Sent6 las bases para la ciencia nuclear moderna, desde los rayos X
hasta la radioterapia para el tratamiento del cancer. Fundé un instituto de investigacion médica
en Varsovia e invento unidades moviles de rayos X que ayudaron a mas de un millén de soldados
heridos en la Primera Guerra Mundial. Fue la primera mujer en ganar un premio Nobel y la pri-
mera persona en obtener dos premios Nobel en distintas ciencias. En 1903 se le otorgé el premio
Nobel de Fisica, junto a su marido Pierre Curie, y en 1911 gané el premio Nobel de Quimica.

Irene Joliot-Curie: hija de Marie Sklodowska-Curie, nacié en Paris en 1897. Junto a su ma-
rido Federico Joliot, descubrio la radiactividad artificial y obtuvo el premio Nobel de Quimica en
1935. Fue directora del Instituto de Radio y la Comisién de Energia Atémica de Francia.

Dorotea Barnés Gonzalez: quimica espafiola nacida en 1904. Se destaco por sus estudios
sobre técnicas espectroscopicas aplicadas al analisis quimico. Su trabajo de investigacion fue
clave para la incorporacién de técnicas como espectroscopia Raman en su pais.

Dorothy Crowfoot-Hodgkin: quimica britdnica nacida en 1910. Se especializ6 en cristalo-
grafia de biomoléculas. Entre sus descubrimientos mas importantes se encuentran la confirma-
cion de la estructura de la penicilina. En 1964 recibi6 el premio Nobel de Quimica por determinar
la estructura de la vitamina B12. Otros de sus descubrimientos fueron la estructura de la insulina,
el colesterol y el calciferol (vitamina B2).

Kamala Sohonie: fisica y quimica, nacida en India en 1912. Se convirtié en la primera mujer
india en obtener un doctorado en una disciplina cientifica. Sus investigaciones se enfocaron en
el valor nutricional de los alimentos consumidos por los sectores mas pobres de su pais, ayu-

dando a remediar las carencias nutricionales.
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Rosalind Franklin: nacida en Inglaterra en 1920, fue una de las quimicas mas influyentes
del siglo XX. Experta en el uso de los rayos X, revelé la estructura helicoidal de la molécula del
ADN. Esa investigacion fue utilizada por el cientifico estadounidense James Dewey Watson y el
britanico Francis Harry Compton Crick, para la célebre hipotesis de la "doble hélice". En 1962
estos investigadores recibieron, junto con Maurice Wilkins, el premio Nobel en Fisiologia y Medi-
cina. Los aportes fundamentales de Rosalind Franklin al modelo de la doble hélice no le fueron
reconocidos en vida.

Marie Maynard Daly: nacida en Estados Unidos en 1921, fue la primera mujer afroamericana
en obtener un doctorado en quimica en ese pais. Realizé grandes contribuciones a la ciencia a
través de sus estudios sobre los efectos en el corazén y las arterias de factores como el enveje-
cimiento, el tabaquismo, la hipertension o el colesterol. En 1999 fue reconocida como una de las
50 mejores mujeres en ciencia, ingenieria y tecnologia.

Stephanie Kwolek: quimica estadounidense nacida en 1923. Fue pionera en el estudio de
los materiales poliméricos e inventora de una fibra sintética conocida como Kevlar®, que puede
ser hasta diez veces mas resistente que el acero y que en la actualidad es utilizada en la elabo-
racion de chalecos antibalas. Esta fibra tiene aplicacion en diversas areas, como la construccion
y la ingenieria aeroespacial.

To YouYou: quimica china, especializada en el area farmacéutica, nacida en 1930. Gracias
a su descubrimiento para el tratamiento de la malaria ha salvado miles de vidas. Luego de mu-
chos afnos de investigacion, y sobre la base de estudios de una planta utilizada por la milenaria
medicina china, el ajenjo dulce, Yoyyou y su equipo de trabajo extrajeron un compuesto denomi-
nado artemisinina, que reduce los parasitos que se encuentran en la sangre de los pacientes con
malaria. En 2015 recibié el premio nobel de Fisiologia y Medicina, junto a otrxs dos invetigadorxs,
convirtiéndose en la primera mujer china que recibi6 este galardén.

El aporte de las mujeres a la ciencia y el nimero de cientificas prestigiosas en todo el mundo
y en todas las disciplinas es tan importante que seria imposible abarcarlo en un libro introductorio
de quimica. Con esta pequefia seleccién de quimicas destacadas pretendemos visibilizar una

parte de la historia de esta ciencia que, tal vez, no nos ha sido contada.

Compromiso social y ambiental

Durante este capitulo hemos recorrido brevemente los principales aportes que la quimica ha
hecho a la humanidad a lo largo de la historia. Esta ciencia contribuyé con importantes conoci-
mientos, que aumentaron de forma exponencial en las ultimas décadas, y que cambiaron el
mundo y mejoraron la calidad de vida de las personas. Sin embargo, no podemos ignorar que
algunos logros cientificos y tecnoldgicos han producido efectos negativos sobre el ambiente, en-
tendido éste de una forma amplia, como el conjunto de elementos naturales y sociales y sus
relaciones. ElI cambio climatico, la degradacién de la biodiversidad, la contaminaciéon de las
aguas, los efectos sobre la salud de las personas, la desigualdad social, la vulneracion de los
derechos humanos, son algunas de las consecuencias no deseadas y en la que debemos traba-

jar intensamente para remediarlas.
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Las personas vinculadas a la quimica tenemos el desafio de trabajar en dar respuesta a las
principales necesidades del mundo, contribuyendo a mejorar la calidad de vida de las personas
y de la sociedad en su conjunto. Lamentablemente, gran parte de la poblacién mundial es vulne-
rada en sus derechos. En la actualidad, se estima que 690 millones de personas en el mundo
padecen hambre (aproximadamente el 9 % de la poblacién), 2000 millones de personas no dis-
pone de acceso regular a alimentos inocuos, nutritivos y suficientes, 2200 millones de personas
carecen de acceso a agua potable y 4200 millones de personas (mas de la mitad de la poblacion
mundial) a servicios de saneamiento (WHO/UNICEF 2017; OMS/UNICEF; 2019, Naciones Uni-
das, 2021). Es obligacion de los estados garantizar estos y otros derechos. Desde la quimica
podemos hacer grandes aportes en la generacion de herramientas y estrategias que promuevan
la equidad y favorezcan modelos productivos inclusivos y que preserven el ambiente. Es nuestra

responsabilidad, individual y colectiva, hacer que esto ocurra.
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CAPITULO 2
Unidades de medicion

Laura E. Briand

En este capitulo nos proponemos presentarte los conocimientos basicos para comprender la
importancia y la finalidad de las mediciones y su correcta expresion, realizar calculos sencillos
de conversién de unidades y distinguir entre propiedades intensivas y extensivas. Antes de co-
menzar, te has preguntado ¢a qué llamamos “medir’?, ;conocés sistemas internacionales de
medida? ;cuales?, ipensas que siempre una medida es exacta? ¢por qué? ;podrias dar un
ejemplo?, scémo se mide el calor? ;y la temperatura?, el peso y la masa de un objeto se
refieren a la misma magnitud? Te proponemos que pienses en estas preguntas y las discutas

con tus compainierxs y docentes.

Lectura inicial

Actualmente, coexisten diferentes sistemas de medidas en el mundo, por ejemplo, en Estados
Unidos se utiliza cotidianamente la milla para medir distancias, mientras en Argentina se usa el
metro. Por ello, para que puedan compararse medidas tomadas por distintas personas de dife-
rentes lugares del mundo, se acordod la adopcién del denominado Sistema Internacional de Me-
didas (Sl) en todos los paises.

En Argentina, el 2 de marzo de 1972 se adopté el denominado Sistema Métrico Legal Argen-

tino (SIMELA), que coincide con el Sistema Internacional de Medidas (http./www.saij.qob.ar). La

Tabla 2.1 muestra algunas de las unidades fundamentales de este sistema.

Como se observa en la tabla, la unidad de masa adoptada por el SIMELA es el kilogramo.
¢En qué se diferencia la masa de un cuerpo de su peso? Todxs sabemos que al soltar un
objeto que sostenemos con la mano, se cae. Si preguntamos por qué se cae, a menudo escu-
chamos que es “por la ley de la gravedad”. Esta ley fue formulada por Isaac Newton; segun
cuenta la leyenda, cuando estando sentado a la sombra de un manzano observé como caian
las manzanas. La explicacion de este hecho es que debe actuar alguna fuerza sobre el objeto

que lo hace caer.
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Tabla 2.1. Unidades fundamentales del SIMELA

Propiedad fisica Unidad Simbolo de la unidad

Longitud metro m

Masa kilogramo kg

Tiempo segundo S

Corriente Eléctrica ampere A

Temperatura Termodinamica Kelvin

Cantidad de Materia mol mol
Intensidad Luminosa candela cd

Newton descubrié que entre dos cuerpos cualesquiera siempre existe una fuerza de atraccion,
que recibe el nombre de fuerza gravitatoria. De aqui surge el concepto de peso de un cuerpo:

“El peso de un cuerpo en un lugar determinado de la Tierra, es la fuerza de atraccion
que ejerce la Tierra sobre él”

El peso y la masa son magnitudes distintas. La masa es una medida de la cantidad de materia
de un cuerpo y es una constante propia del mismo. El peso, en cambio, es una fuerza y varia

ligeramente con el lugar de la Tierra donde se mida.

Figura 2.1. Isaac Newton (1643- 1727). Fisico, filésofo, teblogo, inventor, alquimista y matematico inglés. Entre sus
descubrimientos cientificos se destacan: la ley de la gravitacién universal y el establecimiento de las bases de la meca-
nica clasica, los trabajos sobre la naturaleza de la luz y la optica, y el desarrollo del calculo matematico.

En la actualidad se hacen grandes esfuerzos cientificos y tecnolégicos para desarrollar ma-
teriales mas ligeros para diversas aplicaciones. Un ejemplo son los compuestos reforzados con
nanotubos de carbdn, que podrian reducir en un 30 % la masa de un vehiculo espacial. Los
nanotubos de carbon tienen diametros de 0,7 a 50 nandmetros y longitudes generalmente de

decenas de micrones.
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Unidades de medicién fundamentales y compuestas

Las unidades de medicion fundamentales del SIMELA a su vez pueden combinarse para
expresar una unidad compuesta. Por ejemplo, la unidad de volumen en el Sl es el metro

cubico (m3) porque,
Volumen = metro x metro x metro = m3
La densidad de un material es el cociente entre la masa y su volumen ocupado,

. masa kg
Densidad = —— = —
volumen m3

Una propiedad mas compleja es la presion, ya que se define como la fuerza aplicada sobre
un areay, a su vez, tanto la fuerza como el area son unidades compuestas. Veamos cada una
de ellas en detalle. La fuerza se define como el producto de la masa por la aceleracién y a su
vez la aceleracion es el cociente entre la velocidad (jtambién es una propiedad compuesta!) y el

tiempo, entonces:

longitud metro
. velocidad tiempo segundo| m
aceleracién = — = — = = —
tiempo tiempo segundo | s?

m
Fuerza = masa x aceleracion = kg — = Newton (N)
s

Entonces, un Newton (N) es la fuerza que, aplicada a un cuerpo de un kilogramo, le comunica
una aceleracién de un metro por segundo cuadrado.

Ahora estamos en condiciones de determinar la unidad de presion,

Presion =

fuerza Newton Newton
= ] = [ 5 ] = Pascal (Pa)
m

area  |metro x metro

Un Pascal (Pa) es la presion que ejerce una fuerza de un Newton sobre una superficie (o
area) de un metro cuadrado.

Existen otras unidades de longitud como el angstrom (A) y el nanémetro (nm) que son muy
importantes para expresar las propiedades de la materia a nivel atdbmico y de las ondas electro-
magnéticas. Un angstrom equivale a 1 x 107" metros (0,0000000001 metro) y un nanémetro es
igual a 1 x 10°° metros (0,000000001 metro).
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La unidad del SIMELA para la cantidad de materia es el “mol” (tabla 2.1). Un mol contiene
exactamente 6,02214076 x 10%° entidades elementales. Una entidad elemental puede ser un
atomo, una molécula, un ion, un electrén, o cualquier otra particula o grupo especifico de parti-
culas. El numero de entidades por mol, 6,02214076 x 10%®> mol!, se denomina constante o
numero de Avogadro Na. Esta constante se utiliza para hacer la conversién entre el nimero de

moles y el nUmero de atomos, iones o moléculas en esa cantidad.

Calor y temperatura

El calor es la energia que se transfiere entre dos sistemas materiales (o bien entre dos 0 mas
zonas de un mismo sistema material) siempre que exista una diferencia de temperatura. El calor
fluye desde la zona mas caliente hacia la mas fria hasta que se alcanza el equilibrio térmico, es
decir, hasta que todo el sistema alcanza la misma temperatura. Como sabemos, la temperatura
se mide con un termdémetro, sin embargo, este instrumento no puede medir el calor.

En la Tabla 2.1 se observa que la unidad del Sl para la temperatura es el Kelvin (el simbolo es
K). La unidad de temperatura termodinamica se definié en 1954 durante la décima Conferencia
General de Pesos y Medidas (CGPM) que seleccion6 el punto triple del agua como el punto fijo
fundamental y le asigno la temperatura de 273,16 K (S| Brochure, 2008). Posteriormente, en la
decimotercera CGPM (1967/68) se adoptd el nombre Kelvin, simbolo K, en lugar de "grado Kelvin"

y se definio la unidad de temperatura termodinamica de la siguiente manera:

“El Kelvin, unidad de temperatura termodinamica, es la fraccién 1/ 273,16 de la temperatura

termodinamica del punto triple del agua”

La temperatura termodinamica del punto triple se habia establecido en 273,16 K; entonces se
deduce que un Kelvin posee la misma magnitud que un grado Celsius.

Para expresar la temperatura termodinamica se adopta el simbolo T, para diferenciarla de la
temperatura de la fusion del hielo (To = 273,15 K) que se considera como referencia al definir las
escalas de temperatura. La diferencia entre T y To se denomina temperatura Celsius, simbolizada

con la letra “t” y que se calcula con la ecuacion:
t=T-T,

La unidad de temperatura Celsius es el grado Celsius, ‘C, que es por definicion igual en mag-
nitud al Kelvin como se expreso anteriormente. Una diferencia o intervalo de temperatura puede
expresarse en Kelvin o en grados Celsius ya que el valor numérico de la diferencia de tempera-
tura es el mismo. Sin embargo, el valor numérico de una temperatura expresado en grados Cel-
sius esta relacionado con el valor numérico de la temperatura termodinamica expresado en Kel-

vin por la relacion:

FACULTAD DE CIENCIAS EXACTAS | UNLP 24



INTRODUCCION A LA QUIMICA — LAURA E. BRIAND Y VIRGINIA VETERE (COORDINADORAS)
t (°C) =T (K) — 273,15

A partir del afio 2019, la Oficina Internacional de Pesas y Medidas redefinié el Kelvin para
independizarlo del punto triple del agua. En definitiva, la medicién del punto triple es una medida
experimental que, por lo tanto, puede tener incertidumbre en su determinacion por la presencia

de impurezas (Peruzzi A., 2018). En la actualidad, el Kelvin se define tomando el valor numérico
de la constante de Boltzmann k como 1,380649 x 10~ % % . Por lo tanto, un Kelvin es igual al
cambio de temperatura que resulta en un cambio de energia térmica de 1,380649 x 10~ % J

kg m?
52

(joule). La unidad de energia denominada joule es igual a: 1] =

Propiedades de la materia

Las propiedades fisicas de una sustancia son las caracteristicas que se pueden observar
0 medir sin cambiar la identidad de la sustancia. Por ejemplo, una propiedad fisica de una
muestra de agua es su masa; otra es su temperatura. Las propiedades fisicas incluyen carac-
teristicas como el punto de fusion, la dureza, el color, el estado de la materia (solido, liquido o
gaseoso) y la densidad. Las propiedades quimicas se refieren a la capacidad de una sustan-
cia de transformarse en otra. Por ejemplo, una propiedad quimica del gas hidrégeno es que
reacciona con oxigeno para producir agua; una propiedad quimica del metal cinc es que reac-
ciona con los acidos para producir el gas hidrégeno. Cuando una sustancia sufre un cambio
fisico, la identidad de la sustancia no se altera. Por ejemplo, cuando el agua se congela, el
hielo sélido es aun agua. Sin embargo, cuando una sustancia sufre un cambio quimico se
transforma en una sustancia diferente.

Las propiedades también se clasifican de acuerdo con su dependencia de la cantidad de
materia del sistema. Una propiedad extensiva es aquella que depende de la masa de la mues-
tra. Mas precisamente, si un sistema esta dividido en partes y se encuentra que la propiedad del
sistema completo tiene un valor que es la suma de los valores de la propiedad de todas las
partes, entonces la propiedad es extensiva. Si ese no es el caso, entonces la propiedad es in-
tensiva. En resumen, una propiedad intensiva es independiente de la masa de la muestra. La
importancia de la distincion es que identificamos sustancias diferentes por sus propiedades in-
tensivas. Por lo tanto, podriamos reconocer una muestra de agua pura al notar su color, su den-
sidad (1 g/cm3a 4 °C y 1 atm), su punto de fusion normal (0 °C o0 275,16 K), su punto de ebullicion
normal (100 °C) y por el hecho de que es un liquido en condiciones ambientes.

También sabemos que la mayoria de las propiedades dependen del estado de la materia y
de condiciones como temperatura y presion. Por ejemplo, la densidad del agua a 4 °C es de 1,00

g/cm?, pero a 100 °C es de 0,96 g/cm?.
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Ejercicio propuesto 2.1.

a) ¢ Qué propiedad fisica se mide en nanémetros y micrémetros? ;Como se simbolizan? Converti
50 nandmetros a metros, centimetros y micrones.

b) En el texto introductorio de este capitulo, leemos: “los compuestos reforzados con nanotubos de
carbon que podrian reducir en un 30 % la masa de un vehiculo espacial”. ;Por qué se utiliza el término
‘masa” y no “peso” para un objeto en el espacio?

c¢) Calcula el volumen de un nanotubo de carbén cilindrico de 50 nanémetros de diametro y 15

micrémetros de longitud. ¢ El volumen es una magnitud fundamental o derivada de otras magnitudes
fundamentales? ¢ Por qué?

Ejercicio propuesto 2.2.

Identificar si los siguientes procesos y metodologias utilizadas en el laboratorio constituyen
cambios quimicos o cambios fisicos: molienda de FeSO4 en mortero; oxidacion de una granalla de
cinc; concentracién de una solucién por evaporacién de una parte del solvente; precipitacion de
ion plata por agregado de cloruros y formacién de AgCI(s); solubilizacién de una sal en agua des-

tilada por calentamiento; solubilizacion de una sal en agua destilada por agitacién; produccion de
un gas al mezclar dos soluciones.

Respuestas de los ejercicios propuestos

Ejercicio propuesto 2.1.

a) La propiedad fisica que se mide en nanémetros (simbolizado “nm”) y micrémetros (simbolizado
“um”) es la longitud de un objeto.

50 nm=5x10%m=5,0x 10 cm = 0,05 um

b) Se utiliza el término masa del vehiculo espacial porque en el espacio no existe la fuerza
de gravedad.

¢) El volumen (V) de un cilindro se calcula con la ecuacion:

V = m (radio)? longitud

Ve 50 nm_, Is 1x107®m ( 1 nm )_2945 107
= T )" Bum{ == N\ xioom) = 2245 x 107 nm

El volumen es una magnitud derivada de la longitud. Segun podemos apreciar en la ecuacion,

el volumen del cilindro deriva del radio y la longitud del objeto.
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Ejercicio propuesto 2.2.

Cambio fisico Cambio quimico

-Molienda de FeSO4 en mortero. -Oxidacion de una granalla de cinc.
-Concentracion de una solucién por | -Precipitacion de ion plata por agre-
evaporacion de parte del solvente. | gado de cloruros y formacion de
-Solubilizacion de una sal en agua | AgCI(s).

destilada por calentamiento. -Produccién de un gas al mezclar
-Solubilizacién de una sal en agua | dos soluciones.

destilada por agitacion.
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CAPITULO 3
Nociones basicas de estructura de la materia

Facundo Barraqué

Los objetivos de este capitulo estan enfocados en analizar los experimentos que aportaron al
conocimiento de la estructura de la materia, haciendo un recorrido por algunos modelos que
buscaron representar la estructura del atomo a lo largo de la historia. Este analisis nos permitira
interpretar como esta compuesta la materia en base a uno de los modelos actualmente acepta-
dos, analizar la organizacion de los elementos quimicos en la tabla periédica y establecer com-
paraciones entre magnitudes de caracteristicas macroscépicas y microscopicas. En el transcurso
del capitulo, estudiaremos ejemplos concretos de como la ciencia utiliza nociones previamente
descriptas para el desarrollo de nuevas hipétesis e ideas, generando asi conocimiento susten-

tado a través del método cientifico como principal mecanismo.

Lectura inicial

Alo largo de los afios un importante numero de cientificxs han intentado explicar la composi-
cion y el origen de la materia de la cual estan constituidos todos los objetos que conocemos. En
este devenir, se fueron desarrollando teorias mas o menos cercanas a la “realidad”, soportadas
con evidencia cientifica, y construidas sobre modelos previos y el conocimiento que éstos habian
generado. Estos modelos intentan explicar lo que se creia que era la unidad de materia mas
pequefa, denominada atomo. La palabra atomo fue acufiada en Grecia, en el siglo V a.C por
Demacrito, para denominar a estas particulas indivisibles que conforman la materia y entre las
cuales, segun su idea, soélo existia vacio (Garriga & Neolcyt, 2008). Ya en el siglo XIX el fisico
John Dalton (1766-1844) presento el primer modelo atémico iniciando una carrera de descubri-
mientos en la que participaron, entre otros, J.J. Thomson (1824-1907), con su modelo de “budin
de pasas” soportado por el descubrimiento de una particula subatémica conocida como electron;
Ernest Rutherford (1871-1937), quien represento la estructura atémica segun un modelo plane-
tario; y el fisico Niels Bohr (1885-1962) que propuso una teoria en la que los electrones describen
un movimiento en “Orbitas”, cada una con una energia definida. Esta ultima teoria fue apoyada
en las investigaciones llevadas a cabo por el fisico Max Planck (1858-1947), considerado el fun-
dador de la teoria cuantica, quien determiné que la materia sélo puede intercambiar energia en

cantidades discretas denominadas “cuantos”.
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Segun el modelo atémico actual, los atomos estan compuestos por un ndcleo que contiene
particulas subatomicas denominadas protones y neutrones (conocidas colectivamente como nu-
cleones) y que determina casi toda su masa. Alrededor del nucleo se encuentran los electrones
que ocupan diferentes orbitales con sus respectivas energias. La Tabla 3.1 muestra las propie-
dades de las particulas subatémicas. La carga positiva del nucleo (provista por los protones)

coincide exactamente con la carga negativa de los electrones.

Tabla 3.1. Propiedades de las particulas subatémicas

Particula Simbolo Carga?® Masa (kg)

electron e -1 9,109 x 10°%
proton p +1 1,673 x 107
neutrén n 0 1,675 x 1077

@ a carga del electron y la del proton se expresan como muiltiplos de 1,602 x 10"° C en el S/

Los electrones pueden “saltar” de un nivel energético a otro al absorber o liberar exactamente
la cantidad adecuada de energia. Este proceso se denomina una transicion. Los electrones ab-
sorben energia para moverse a un nivel de energia mas alto (mas lejos del nucleo), y liberan
energia al moverse a un nivel de energia menor (mas cercano al nucleo). La energia liberada o
absorbida en estas transiciones toma la forma de radiacion electromagnética (por ejemplo, luz
visible, radiacion infrarroja o ultravioleta). La misma cantidad de energia se libera cada vez que
ocurre una transicion idéntica, no importa donde o cuantas veces se mide.

Como con todas las ondas, la radiacion tiene una cierta frecuencia (es decir, presenta un
cierto numero de ondas completas en un segundo, similar a la forma en que un péndulo completa
un cierto numero de oscilaciones en un minuto) y esta frecuencia puede medirse. Asi, un reloj
puede basarse en la frecuencia de onda de la energia de transicion de un electréon en un atomo,

de manera similar a un reloj basado en el balanceo de un péndulo (NIST, 2014).

“
@ 6s electron

’ \
\
] 133 1 e Electrdn 54
S 1 en |a configuracion simétrica
! del gas noble xendn

\ ’ ® Radio del nicleo = 6,1 Fermi

\ ’ ® Radio del 4tomo = 0,334 nm = 55.000 x
s 4 radio nuclear

Figura 3.1. llustracion descriptiva del atomo de cesio (Fermi =1 x 10" m)

El atomo de cesio define el segundo “s” en el Sistema Internacional (Sl). El segundo es

9.192.631.770 periodos de la radiacion electromagnética emitida o absorbida por la transicion del

FACULTAD DE CIENCIAS EXACTAS | UNLP 29



INTRODUCCION A LA QUIMICA — LAURA E. BRIAND Y VIRGINIA VETERE (COORDINADORAS)

estado fundamental del atomo de cesio. Esto significa que un segundo es la cantidad de tiempo
que le toma a la radiacion de esta transicion para realizar 9.192.631.770 ondas completas.

Como con todos los atomos, no importa dénde o como se mide, este nUmero nunca cambiara,
lo que significa que es un método mucho mas confiable de cronometraje que el movimiento del

sol en el cielo.

Cantidades quimicas

La autoridad reconocida universalmente como Unién Internacional de Quimica Pura y Apli-
cada (IUPAC, por sus siglas en inglés), es una organizacidon encargada, entre otras tareas, de
desarrollar recomendaciones que sean uniformes, consistentes y claras, respecto de la nomen-
clatura y terminologia a utilizar en el campo cientifico, asi como de presentar la informacién de
los valores de unidades y/o convenciones fisicas particulares. Esta organizacion, define a la uni-
dad de masa atoémica (uma) como la doceava parte de la masa de un atomo de '?C, “carbono
12”. Entonces, la masa de un atomo de '?C es exactamente 12 uma. Esta cantidad no pertenece
al Sistema Internacional de Medidas (Sl) y es utilizada para expresar masas de particulas de
tamario atémico. Una uma es igual a 1,66054 x 10-2*g (1,66054 x 10" kg) (McNaught y Wilkin-
son, 1997). Asi, se puede expresar la masa de un proton como 1,0073 uma y la del neutrén como
1,0087 uma.

Es posible que te preguntes qué significa el simbolo '2C, que acabamos de utilizar para definir
la unidad de masa atomica. Para dar respuesta a esto, debemos avanzar en otros conceptos
importantes relacionados con la estructura atdmica; el niUmero atomico (Z) y el nimero masico
(A). El numero atémico indica la cantidad de protones que tiene cada atomo de un elemento en
su nucleo. Este niumero debe coincidir con el nimero de electrones del atomo, que es neutro,
para que la carga eléctrica neta sea igual a cero. El numero masico considera el numero total de
neutrones y protones que posee un atomo de un elemento y su nombre proviene de contemplar
casi la totalidad de la masa de un atomo, contenida en el nucleo (de la tabla 3.1 se puede obser-
var que la masa de los electrones es casi 2000 veces menor a la de los protones y neutrones).
Por lo tanto, la masa de los protones y de los neutrones de un elemento constituyen la masa
atémica de un atomo de ese elemento.

El numero de neutrones de un atomo de cualquier elemento puede calcularse haciendo la
diferencia entre A y Z. La manera de simbolizar el nimero Z y A para un atomo de un elemento
cualquiera X es la siguiente:

X

Existen especies atébmicas de un mismo elemento que se diferencian entre si a nivel subaté-
mico por su humero masico, es decir, poseen la misma cantidad de protones y electrones, pero
diferente cantidad de neutrones en sus nucleos. Estas especies se denominan isétopos. Por

ejemplo, los is6topos mas comunes (es decir, los mas abundantes en la tierra) del uranio son el
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235U y el 238U . Si bien difieren en 3 neutrones por cada nucleo atémico, sélo el uranio con
numero masico igual a 235 posee las propiedades necesarias para ser aplicado en reactores
nucleares. Algunos isétopos, como el SQCO, poseen propiedades que los hacen aptos para ser
aplicados como combustibles en la industria nuclear, como agentes esterilizantes y para llevar

adelante terapias contra el cancer en el ambito de la salud.

La masa atéomica MA (también llamado peso atdmico) de un elemento es un promedio pon-
derado de la masa atdmica de todos los is6topos naturales de un elemento y su abundancia
relativa. Este promedio se calcula como la sumatoria del producto de las masas atémicas (en
uma) por la abundancia de cada uno de los is6topos. Por ejemplo, el cloro tiene 75,5% del
isétopo 35CI y 24,5% del isétopo 35CL. Por lo tanto, la masa de un atomo de cloro se calcula

con la férmula:
MA Cl = 0,755 x 35 uma + 0,245 x 37 uma = 35,49 uma

Mas adelante en este capitulo, veremos que la Tabla Periddica informa la masa atomica
relativa (MAR) de los elementos. La masa atémica relativa MAR (también llamado peso atémico
relativo, PAR) es un nimero que indica cuantas veces mas pesado es el atomo de un elemento
respecto de la uma. Asi, las masas de todos los atomos de los diferentes elementos quedan

expresadas en relacién con la uma.

masa de 1 atomo de hidrogeno

=1,00797
masa de 1 uma

masa de 1 atomo de oxigeno
= 15,9994

masa de 1 uma

Por lo tanto, debido a que la MAR es relativo a la unidad de masa atémica no tiene unidades.

Ejercicio propuesto 3.1. Completa el siguiente cuadro.

Simbolo | Numero de Numero de Numero de Numero Numero
protones electrones neutrones atomico masico
23N
11
C 6 6
Cl 17 35

La masa molecular relativa MMR (habitualmente llamado peso molecular relativo, PMR) de
un compuesto es la masa que se obtiene al sumar las masas atomicas relativas MAR de cada
uno de los elementos que lo componen multiplicado por la cantidad de los atomos presentes en

su férmula molecular.

FACULTAD DE CIENCIAS EXACTAS | UNLP 31



INTRODUCCION A LA QUIMICA — LAURA E. BRIAND Y VIRGINIA VETERE (COORDINADORAS)

Segun se discutio en el capitulo 2, el numero de Avogadro establece que hay 6,022 x 102
atomos en 1 mol de un elemento. Entonces, a partir de ese niumero y la MAR es posible calcular
la masa de 1 mol de atomos, denominada masa molar atdbmica o atomo-gramo. Veamos este

célculo para el atomo de oxigeno:

15,999 uma

- 6,022 x 10%3 atomos = 9,635 x 10%* uma
1 atomo

1,66054 x 107 g

9,635 x 10%* uma
1 uma

= 15999 g

La masa molar de 1 mol de los 4tomos de un elemento, coincide numéricamente con su MAR,
solo que esta expresada en gramos. Del mismo modo, la masa molar de un compuesto molecular
es la masa de 1 mol de sus moléculas, lo que habitualmente se denomina molécula-gramo (ver

ejercicio tipo 3.1.).

Ejercicio tipo 3.1. Calcula la MMR y la masa molar del HNO3 si la MAR del oxigeno es 16,
MAR(H) es 1 y MAR(N) es 14. ;Cual es la masa de una molécula de ese compuesto en uma

y gramos?

Resolucién
La MMR del acido nitrico es la sumatoria de la MAR del hidrégeno, mas la MAR del nitré-

geno, mas tres veces la MAR del oxigeno.
MMR (HNO3;) =1+ 14+3x16 =63

La masa molar es 63 g. La masa de 1 molécula del compuesto en unidades de masa ato-
mica es 63 uma. Para calcular la masa de una molécula en gramos debemos recurrir a la

equivalencia entre uma y gramos,

1,66054 x 10724 g
63 uma =1,046x10"%% g
1uma

Alternativamente este calculo puede realizarse considerando el numero de Avogadro y la masa

molar de acuerdo con la siguiente ecuacion:

63 g 1 mol
1 mol 6,022 x 1023 moléculas

=1,046x10"%%2 g
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El modelo de Niels Bohr para el atomo de hidrégeno

Niels Bohr propuso una teoria planetaria del atomo segun la cual los electrones de un mismo

atomo pueden ocupar orbitas distintas con valores de energia fijos diferentes y separadas de

otras 6rbitas por “cuantos” o unidades fijas de energia. Se comprobd que esta teoria sélo des-

cribe y permite hacer predicciones sobre el comportamiento del atomo de hidrégeno y de atomos

hidrogenoides (especies que poseen solo un electrén al igual que el atomo de hidrégeno). Los

postulados de este modelo atdmico son los siguientes:

1-

En un atomo, el electrén tiene ciertos estados de movimiento definidos y estacionarios,
cada uno de estos estados tiene una energia fija y definida.
El electron en un atomo gira alrededor del ndcleo en 6Orbitas circulares cuyos radios res-

ponden a la ecuacion:

Donde n representa el numero de la orbita, llamado nimero cuantico principal, ao es el
radio de la primera 6rbita y Z es el numero atémico.
El electrén en un atomo gira alrededor del ndcleo en érbitas circulares que tienen energia

fija y definida:

Ry Z?
nZ

E =

Donde Ry representa la constante de Rydberg, cuyo valor es igual a 2,8 x 1078 joules.
Cuando un electrén esta en una 6rbita no irradia luz, pero si cambia de estado se emite
o absorbe radiacién cuya energia corresponde a la diferencia de energia entre los dos

estados. Esta diferencia de energia puede calcularse segun la siguiente ecuacion:

1 1
AE = RHZZ <?—?>
i f

Donde AE representa la diferencia de energia entre los estados electrénicos considera-
dos, ni y nr son el nimero de la orbita desde y hacia dénde se produce el cambio de la

posicion del electron, respectivamente, y representan el estado inicial y final del sistema.
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Modelo atémico actual y orbitales atomicos

En esta seccién abordaremos el estudio de la configuracién electrénica del atomo como una
forma de establecer relaciones entre elementos con comportamientos quimicos similares. Estas
similitudes dieron origen a la organizacién periédica de los elementos, que se estudiara en la
seccion siguiente.

El modelo atdmico actualmente aceptado establece que la trayectoria y la posicion exactas
de un electrén en un momento determinado no pueden conocerse con precision al mismo tiempo
(principio de incertidumbre de Heisenberg); sin embargo, es posible conocer la probabilidad de
que un electrén se encuentre en una cierta region alrededor del nucleo en un instante dado. Las
regiones de alta probabilidad de encontrar electrones o de elevada densidad electrénica se de-
nominan orbitales, y son muy diferentes de las érbitas descritas en el modelo de Bohr. El modelo
moderno surge de reconocer la naturaleza ondulatoria del electron y su comportamiento se des-
cribe en términos de ondas, a través de la denominada ecuacion de onda o de Schrddinger, en
honor a quien la propuso, Erwin Schrédinger (1887-1961).

Cada orbital tiene una energia y una forma caracteristicas, y se describe a través de sus
nameros cuanticos: n, I, y mi, que surgen de la resoluciéon de la ecuacion de onda. Existe un
cuarto numero cuantico, ms, que completa la identificaciéon univoca de los electrones ubicados
en los orbitales.

El ndmero cuéntico principal, n, toma valores enteros positivos (1, 2, 3...). Al aumentar n, el
orbital se hace mas grande y el electrén pasa mas tiempo lejos del nucleo. Esto implica que el
electron tiene mayor energia y se encuentra menos atraido por al nicleo (su energia cinética se
opone a la atraccién nuclear).

El ndmero cuantico azimutal, 1, toma valores enteros entre 0 y n — 1 para cada valor de n.
Este numero cuantico define la forma del orbital y se designa con una letra: s, p, d, f (ver figuras
3.2, 3.3 y 3.4). Las figuras muestran la manera mas simple de representar un orbital atémico,
esto es, como una superficie limite que encierra las regiones mas densas de la nube electrénica,
dentro de la cual existe 90% de probabilidad de encontrar al electron.

Todos los orbitales con un mismo n constituyen una capa electrénica. Los orbitales que com-
parten un mismo n y | constituyen un subnivel o subcapa electrénica (subcapa 1s, 2p, 4d, etc.).
La tabla 3.2 detalla los orbitales que forman una subcapa.
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Tabla 3.2. Orbitales y subcapas electrénicas

Valor Nombre Geometria N° de orbitales
del del orbital en la subcapa

Densidad electrénica esférica alrededor del nicleo

A mayor n, mayor radio de orbital s

La densidad electrénica se desarrolla en dos l6bulos opuestos
1 p alrededor del nucleo (forma de mancuerna) 3
A mayor n, mayor tamario del orbital

2 d Geometrias complejas 5

3 f Geometrias complejas 7

La ultima columna de la tabla 3.2 indica la cantidad de orbitales que pueden existir en cada
subcapa. Una subcapa 1s, 2s 0 3s so6lo contiene un orbital; mientras que una subcapa 2p, 3p o
5p contiene hasta 3 orbitales. Esta cantidad se determina para cada tipo de orbital a través del
numero cuantico magnético, mi, que puede tomar valores enteros entre [ y — [, incluyendo el
cero. Este numero cuantico describe la orientacion del orbital en el espacio. Por ejemplo, los tres
orbitales de una subcapa p se designan tipicamente como px, py Yy pz, para indicar su orientacion
en el plano cartesiano; se trata de tres orbitales con idéntica forma, tamafio y energia que difieren
en su orientacion espacial (ver figura 3.3).

Los orbitales se llenan con un maximo de dos electrones por orbital. Para describir cada uno

de esos electrones de forma univoca se introduce el nimero cuantico magnético de espin, ms,
- 1 1 . i . ;
que puede adoptar unicamente los valores + Y5 Este numero cuantico, se puede visualizar

de una manera simplificada como el sentido de giro de los electrones, bajo la hipétesis de que
estas particulas subatdmicas se comportan como pequefias esferas que giran sobre su propio
eje. Una carga en rotacion produce un campo magnético. Los dos sentidos de espin opuestos
producirian campos magnéticos con orientacion opuesta. Sin embargo, cabe aclarar que el espin
es un fendmeno puramente cuantico que no tiene analogia en mecanica clasica.

La tabla 3.3 muestra los valores de los nimeros cuanticos, los orbitales y la maxima cantidad

de electrones que pueden alojar para los tres primeros niveles cuanticos.
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Tabla 3.3. Nameros cuanticos, orbitales y cantidad maxima de electrones

Numeros cuanticos Cantidad
n | mi ms Orbitales electrones
1 0 0 + 1s 2
2 0 0 + 2s 2
1 -1,0,1 % 2px, 2py, 2pz 6
3 0 0 % 3s
1 -1 ,0,1 + 3px, 3py, 3pz 6
2 -2,1,0,1,2 + 3dxy, 3dyz, 3dxz, 3dx%y?, 3dz2 10
1s 2s 3s

Figura. 3.2. Los orbitales atomicos s de los niveles 1, 2 y 3 comparten una misma geometria,
pero difieren en su tamafio y, en consecuencia, en su energia asociada.

Px Py Pz
Figura 3.3. Orbitales atémicos px, py y pz de un subnivel. Su geometria, tamario y energia son idénti-

cos; unicamente difieren en su orientacién en el espacio.

En un atomo polielectrénico, para un valor dado de n, la energia de un orbital aumenta al
incrementarse el valor de I: s <p <d < f. Por otro lado, todos los orbitales de una subcapa

tienen la misma energia y por esto se denominan orbitales degenerados.
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Figura 3.4. Los cinco orbitales atémicos d pertenecientes a un subnivel presentan geometrias complejas
y diferentes entre si, pero los electrones que ocupan estos orbitales poseen la misma energia.

Configuracion electronica

La energia de los orbitales determina cédmo se ubicaran los electrones dentro del atomo, ya
que estos ocupan primero las capas y subcapas de menor energia (mas atraidas por el nucleo)
y a medida que estas se llenan, comienzan a ocupar los orbitales de mayor energia (mas alejados
del nucleo). La forma en que los electrones se distribuyen entre los diferentes orbitales de un

atomo es su configuracion electrénica.
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El maximo numero de electrones que ocupan un orbital viene dado por un principio que
gobierna la disposicién de los electrones en atomos polielectrénicos conocido como el prin-
cipio de exclusién de Pauli. Este principio establece que en un atomo no puede haber dos
electrones que tengan el mismo conjunto de cuatro numeros cuanticos, n, I, my ms. Para
un determinado orbital, los valores de n, | y mj estan definidos; por lo tanto, para satisfacer
el principio de exclusidn, la unica posibilidad es asignar distintos valores de espin a los elec-
trones alli ubicados. Como ms puede tomar solo dos valores, el maximo numero de electro-
nes por orbital resulta ser 2.

La regla de Hund establece que cuando se llenan orbitales energéticamente equivalentes
(degenerados) los electrones se ubican ocupando el maximo numero de orbitales que estén va-
cios y con el mismo valor de sus numeros cuanticos de espin. Esto es razonable, si consideramos
que estas particulas subatémicas tienen la misma carga eléctrica; entonces podemos intuir que,
para minimizar las repulsiones electrostaticas, sera conveniente que se separen, ubicandose en
orbitales de la misma energia que estén vacios, antes que ubicarse en orbitales semillenos. Po-
demos ejemplificar esta regla llenando una subcapa 2p con 2, 3 y 4 electrones (representados

con una flecha):

2p? T T
2px 2py 2pz

2p° T T T
2px 2py 2pz

2p* T T T
2px 2py 2pz

Notar que en el superindice del orbital se indica la cantidad de electrones ubicados en
cada subcapa. Las flechas rojas opuestas indican los sentidos opuestos de espin de cada
electrén en el orbital. Observando el esquema, podemos confirmar que, como resultado de
esta regla y para que cada sistema alcance su configuracién electrénica energéticamente
mas estable, un atomo cualquiera tendra la mayor cantidad de electrones no apareados (en
orbitales semillenos) posible.

Estamos ahora en condiciones de establecer la configuracion electrénica de los elementos.
Comencemos por el sodio, Na, cuyo Z = 11. Esto implica que un atomo de sodio tendra 11
protones en su nucleo y 11 electrones dispuestos en orbitales. De acuerdo con las reglas que

estudiamos, la configuracion del Na sera:

11Na: 1s? 2s? 2p8 3s!
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Las subcapas s se llenan con un maximo de 2 electrones; las subcapas p, con 6 electrones;
las subcapas d, con 10 electrones, de acuerdo con los numeros cuanticos m; y ms correspon-
dientes a cada orbital segun se observa en la Tabla 3.3. Ensayemos ahora las configuraciones

electronicas de otros metales alcalinos, litio y potasio:

sLi: 182 28"

10K: 152 2s? 2p° 352 3p° 45!

Las configuraciones electronicas pueden escribirse de forma abreviada, considerando la con-
figuracion del gas noble inmediatamente anterior en la tabla peridédica y desarrollando la configu-
racion de los electrones que se agregan a partir de ese punto, conocida como configuracion
electrénica externa (CEE) del elemento. Los electrones de la capa externa se denominan elec-
trones de valencia y, como veremos en el capitulo 5 son los responsables de las uniones entre
los atomos que conducen a la formacién de moléculas. Algunos ejemplos de configuracién elec-

trénica abreviada son:

aLi: [He] 2s!
11Na: [Ne] 3s'
19K: [Ar] 48’

Al comparar estos metales, se observa una coincidencia entre sus CEE: la ultima subcapa
esta ocupada por 1 electrén y pertenece a un orbital s. Esta caracteristica determina comporta-
mientos quimicos similares entre los elementos del Grupo IA o 1 de la tabla periddica (xs') (ver
figura 3.6). Notar que la cantidad de electrones de valencia (1 en estos casos) coincide con la
denominacion del grupo de la tabla periddica al que pertenecen los elementos (IA). Ademas, el
ultimo nivel electrénico principal ocupado indica el periodo de la tabla periddica al cual pertenece
el elemento: Li al segundo periodo, Na al tercer periodo y K al cuarto periodo. Estas observacio-
nes se repiten a lo largo y ancho de la tabla peridédica, como estudiaremos en la préxima seccion.

Para completar las configuraciones electronicas de elementos con mayor cantidad de elec-

trones, es conveniente guiarnos con el siguiente esquema:

1s?

2s? 2p°

352 3p° 3d"

As? 4p° 4d"™ 4t
557 5p° 541 51
652 6p° 6d" 67
782 7p° 7d™ 7*

Figura 3.5. Esquema de llenado de los orbitales
con electrones en la configuracién electrénica.
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Asi, la configuracién electréonica del halégeno iodo sera:

s3l: 152 252 2p% 352 3p® 452 3d'0 4pf 552 400 5p° = [Kr] 5s? 4d'° 5p°

Al sumar los electrones ubicados en la ultima capa, subcapas 5s y 5p, se infiere que el iodo
pertenece al Grupo VII A (o 17) y al quinto periodo. Te invitamos a comprobarlo en la Tabla

periddica que se presenta en la proxima seccioén (ver Figura 3.6).

Ejercicio propuesto 3.2. Escribi las configuraciones electrénicas completas de las especies

35cL,12c, ic, 25Mg*?(catidn magnesio), 325, 13F~(anién fluoruro).

Tabla y propiedades peridédicas de los elementos

Hacia comienzos del siglo XIX, eran conocidos alrededor de cincuenta y cinco elementos
quimicos diferentes. Estos elementos poseen propiedades que varian extensamente y, en prin-
Cipio, no parecia existir relacién alguna entre ellos. Este hecho generd la necesidad y la inquietud
entre Ixs cientificxs de la época de encontrar propiedades comunes a los diferentes elementos,
para poder asociar y generalizar los comportamientos que se evidenciaban experimentalmente.
Ya en 1829, el quimico Johan Wolfgang, de nacionalidad alemana, observd que un elemento
como el bromo, descubierto tres afios antes por otro cientifico, poseia ciertas propiedades (color,
reactividad y masa atémica) que lo situaban en un orden légico entre el cloro y el iodo.

Si bien a través de los afios fueron propuestos otros ordenamientos de los elementos, como
el de “La ley de las octavas” mencionado por John Alexander Reina Newlands (1837-1898), que
contemplaba la clasificacion de los elementos segun su masa atémica creciente, o el propuesto
por el quimico aleman Julius Lothar Meyer (1830-1895), que consideraba el volumen atémico de
los atomos, ninguna de estas formas de establecer relaciones y ordenar los elementos prospero,
debido a que tenian ciertas falencias. En el afio 1869, el quimico ruso Dimitri Ivanovich Mende-
leiev (1834-1907) publicé su version de la tabla periddica de los elementos. Esta tabla se fue
completando gracias al aporte de otrxs cientificxs que trabajaban en el area y al desarrollo de
tecnologias de observacion y analisis, como el espectroscopio (Asimov y col., 2008).

La tabla periodica actual (Figura 3.6.) es una herramienta importante utilizada en muchas
areas cientificas para organizar y recordar datos quimicos. Permite establecer relaciones entre
elementos y extrapolar propiedades; en dicha tabla, los elementos estan ordenados segun su
numero atémico (Z) creciente, es decir, cada elemento tiene un electrén y un protén mas que el
elemento que lo precede. Dentro de la tabla periddica existe un ordenamiento de los elementos
en tres categorias mayores: metales, no metales, y metaloides. Los metales, al contrario de los
no metales, se caracterizan por ser buenos conductores del calor y la electricidad. Los elementos

denominados “metaloides” tienen propiedades intermedias entre los no metales y los metales.
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Las columnas de la tabla periédica son conocidas como grupos; estos van desde el 1 al 18
(segun la convencion de la IUPAC) y los elementos que estan contenidos en un mismo grupo
suelen tener propiedades fisicas y quimicas similares. Una denominacién mas antigua, aunque
todavia vigente, para los grupos de la tabla peridédica es de | a VIII A, para los denominados
elementos representativos, y de | a VIII B, para los elementos de transicion (figura 3.6). Algunos
elementos pertenecientes a un mismo grupo poseen una denominacién particular. Este es el
caso de los metales alcalinos, elementos comprendidos en el grupo 1 (IA); los metales alcalino-
térreos, elementos del grupo 2 (II1A); los elementos del grupo 17(VIIA) se conocen como halége-
nos y los elementos del grupo 18 (VIIIA) como gases nobles. Los elementos contenidos en los
grupos que van desde el tres al once y los periodos desde el cuatro al siete se denominan metales
de transicion.

Las filas de la tabla periddica se denominan periodos (van desde el primero al séptimo) y el
periodo al que pertenece cada elemento coincide con el nivel electronico mas externo ocupado
en su estado fundamental. A medida que se avanza por un mismo periodo, la configuracion elec-

tronica de los elementos cambia agregando un electrén.

GRUPO
1 18
1 1.008) [2 40028
1. H He
2 GRUPO TUPAC - 13 GRUPOCAS | Metales 13 14 15 16 17
‘NIDROGENOl A VA VA VIA  VIIA HELIO
3 6944 so1z2 O ATOMICO = M " . 5 10816 120117 140078 15998]9 18998 10 20.180
NUMERO ATOMICC 5 1081 MASAATOMICA RELATIVA Mataicides
2 Li | Be B ——snioro B C€C N O  F | Ne
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Figura 3.6. Tabla periédica actual. Las filas representan los periodos y las columnas los grupos.

Propiedades periédicas
Como se menciond, la tabla periddica permite identificar en los diferentes elementos propie-
dades comunes que varian a lo largo de los periodos y los grupos. Estas propiedades se deno-

minan propiedades periédicas y son:

e La carga nuclear efectiva
e El radio atébmico

e Elradio idnico

e La energia de ionizacion
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e La afinidad electronica

e La electronegatividad

La carga nuclear efectiva se simboliza habitualmente como Zes y representa la atraccion
neta que experimenta un electrén, que se encuentra en un nivel energético de un atomo en
particular, debido a la carga positiva concentrada en el nicleo del mismo atomo. Esta atraccion
contempla tanto la interaccion del electrén con el nucleo como un efecto de repulsiéon promedio
que ejercen sobre él el resto de los electrones que conforman el atomo. La carga nuclear efec-
tiva Zer que actlia sobre un electrén exterior de un atomo es la diferencia entre el numero de
protones del nucleo (nimero atémico Z) y una constante, a, denominada constante de apanta-
llamiento: Zer = Z — a. La constante de apantallamiento considera la densidad electrénica que
se encuentra entre el nucleo y el electrén que se estd analizando, que apantalla o “escuda” a
éste de la carga nuclear. Los electrones internos producen un mayor apantallamiento que los
electrones mas externos.

La Zer aumenta de izquierda a derecha a lo largo de un periodo, como resultado del incre-
mento del nimero de protones en el nucleo. Si bien el numero de electrones aumenta en el
mismo sentido a lo largo de un periodo, los electrones se agregan en las capas incompletas
mas externas, contribuyendo escasamente al apantallamiento de la carga nuclear ya provo-
cada por los electrones internos. Asi, a lo largo de un periodo, aumenta Z y a varia soélo lige-
ramente por lo que se observa un aumento en Zes. Al descender en un grupo, la carga nuclear
efectiva sélo aumenta levemente, ya que, si bien Z aumenta, a también lo hace debido a que
se incorporan nuevas capas de electrones internos, de manera que su diferencia (Zef) no pre-
senta grandes cambios.

El radio atémico se define como la mitad de la distancia entre los nucleos de dos atomos
cuando estos estan unidos quimicamente. Esta distancia, muchas veces también denominada
“radio atébmico de enlace” o “radio atémico covalente”, es levemente mas corta que el radio ato-
mico de un atomo aislado o de “no enlace”, también denominado radio de Van der Waals. Esta
definiciéon de radio atdmico considera que los bordes o “limites” de los atomos generalmente son
difusos y las nubes electronicas pueden interpenetrarse. Es esperable que cuantas mas capas
electronicas tenga un atomo, la probabilidad de hallar electrones mas lejos del nucleo sea mayor.
Por esta razén, cuando descendemos en un grupo de la tabla periddica (aumentamos la cantidad
de capas electronicas disponibles), los radios atdomicos de los elementos también aumentan. Al
movernos de izquierda a derecha en un periodo de la tabla, el radio atémico disminuye. Este
efecto es producido por el aumento de la carga nuclear efectiva, que en consecuencia incrementa
la atraccion de los electrones hacia el nicleo. Si bien existe un aumento del nimero de electrones
a lo largo de un periodo, como se explicé anteriormente, éstos se posicionan en capas externas
parcialmente completas, con lo cual no habilitan nuevos orbitales y al ser externos no contribuyen
considerablemente al apantallamiento de la carga nuclear.

La generacion de un cation involucra la pérdida de uno o mas electrones de los orbitales mas

externos de un atomo metalico. Debido a que la formacién de un catién desocupa los orbitales
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mas extendidos y también reduce las repulsiones electron-electrén su radio se reduce respecto
del radio atdmico. En coherencia con este analisis, los aniones, que son atomos no metalicos
que han ganado uno o mas electrones y por lo tanto poseen carga negativa, tienen un radio
idnico generalmente mayor que el radio atémico correspondiente, debido a la repulsion electro-

nica adicional generada por la inclusién de nuevos electrones en los orbitales.

La pérdida de uno o mas electrones de un atomo no se produce de manera espontanea,
sino que requiere de cierta energia, debido a que, en el atomo, los electrones se encuentran
sometidos a un campo eléctrico que los mantiene “ligados” de alguna manera al nucleo. Para
extraer un electrén del nicleo, es necesario aplicar cierta cantidad de energia que supere la
atraccién nuclear. La minima energia necesaria para remover un electron de un dtomo aislado
en estado gaseoso y generar un catidén gaseoso se denomina energia de ionizacién y es una
medida indirecta de qué tan fuertemente se encuentra unido el electrén al atomo. Por lo gene-
ral, cuanto menos atraido esté el electrén por el nucleo, serd necesaria menos energia para
removerlo del atomo. Los atomos mas grandes tienen energias de ionizacidon mas pequenas,
dado que sus electrones de capas mas externas se encuentran menos atraidos, y por tanto
esta propiedad periodica disminuye al descender en un grupo. Cuando se recorre un periodo
de la tabla periddica de izquierda a derecha, la energia de ionizacién aumenta debido al incre-
mento de la carga nuclear efectiva, que conduce a una mayor atraccion de los electrones por
el nucleo. La energia de ionizacién puede ser representada como la energia puesta en juego
en la siguiente ecuacion, donde X es un atomo de un elemento en estado gaseoso y X* el

cation formado al extraerle un electrén:

X(g) + energia —» X{y+ e~

Asi como fue definida la energia de ionizacién, también es posible mencionar la variacion de
energia asociada a la adicion de un electron a un atomo gaseoso para formar un anion en el
mismo estado. Esta variacion de energia es representada por la afinidad electrénica y refleja la
tendencia de los atomos a ganar electrones para formar un anién. Los elementos que poseen
elevada afinidad electrénica liberaran energia en el proceso. De forma esquematica se puede
representar la afinidad electronica como el proceso donde un atomo X de un elemento en estado

gaseoso genera un anién X por ganancia de un electron:
Xyt e — Xy *energia

Dado que los aniones de muchos elementos son quimicamente inestables, la afinidad elec-
tronica es dificil de medir experimentalmente. Sin embargo, existen tendencias a lo largo de la
tabla periddica que permiten relacionar a los elementos. Por ejemplo, los halégenos liberan ener-
gia cuando adquieren electrones, debido a su afinidad por estos para producir haluros. Los gases

nobles tienen baja tendencia a ganar electrones, lo cual esta de acuerdo con su baja reactividad.
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Mientras que la afinidad electrénica no varia considerablemente en un grupo, este parametro
aumenta considerablemente de izquierda a derecha en un periodo: desde valores muy peque-
fos, para metales alcalinos y alcalinotérreos, hasta alcanzar magnitudes importantes (muy ne-
gativas, gran afinidad) para los halégenos, que al captar un electrén adquieren la configuracion

electronica del gas noble mas cercano (configuracion muy estable).

La electronegatividad se define como la capacidad que tiene un atomo para atraer los elec-
trones hacia si, cuando esta formando un enlace con otro atomo. Dado que la definicidon no con-
sidera la electronegatividad de un atomo aislado, es un concepto relativo que soélo puede eva-
luarse respecto de otros elementos. Asi, elementos con mayor electronegatividad tendran mayor
tendencia a atraer los electrones cuando forman un enlace. Esta propiedad esta intimamente
relacionada con la afinidad electrénica y con la energia de ionizacion, ya que aquellos elementos
que tienen gran afinidad electronica y alta energia de ionizacion presentaran valores de electro-
negatividad elevados. Si bien pareciera que los conceptos de electronegatividad y afinidad elec-
tronica son equivalentes, ya que ambos indican la tendencia de un atomo a atraer electrones,
uno se refiere a la tendencia de un atomo aislado para captar un electrén adicional y puede ser
medida experimentalmente (afinidad electrénica), mientras que el otro (la electronegatividad) es
una medida relativa de la capacidad de un atomo de atraer los electrones cuando forma parte de
un enlace. Al igual que la energia de ionizacion y la afinidad electrénica, la electronegatividad
aumenta de izquierda a derecha en un periodo y disminuye al descender en un grupo. Sin em-

bargo, los metales de transicién presentan algunas irregularidades a estas tendencias.

Ejercicio propuesto 3.4. Ordena en forma creciente (de menor a mayor) las energias de

ionizacién de las siguientes especies: i) Ba, H, Ge; iii) Co?*, Co, Co*; iii) S, S*

Ejercicio propuesto 3.3. Ordena en forma creciente (de menor a mayor) los radios las si-
guientes especies: i) O, Si, Be, F; iii) Fe®*, Fe, Fe?*; iii) Li, K, P, Pb; iv) Cl, CI

Respuestas de los ejercicios propuestos

Ejercicio propuesto 3.1.

Simbolo | Numero de Numero de Numero de Numero Numero
protones electrones neutrones atémico masico
ﬁNa 11 11 12 11 23
C 6 6 6 6 12
Ci 17 17 18 17 35
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Ejercicio propuesto 3.2.
35C1: 182 282 2p® 3s% 3p°
12¢: 152 282 2p?
13C: 182 28?2 2p?
2SMgt?: 182 25% 2p°
328 152 282 2p® 3s? 3p*
F~: 182 28? 2p°

Ejercicio propuesto 3.3.
i)F<O<Be<Si
i) Fe** < Fe*? < Fe
ii)Li<P<K<Pb
iv) Cl < CI-

Ejercicio propuesto 3.4.
iyBa<Ge<H
ii) Co < Co*< Co*?

iii) S < S
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CAPITULO 4

Los compuestos: formulas y nomenclatura

Laura E. Briand

En este capitulo reflexionaremos sobre la importancia de un lenguaje quimico universal, pre-

sentaremos un método para formular sustancias quimicas y las reglas de nomenclatura para

nombrar compuestos inorganicos.

Lectura inicial

Lxs primerxs quimicxs, conoci-
dxs como “alquimistas”, estaban
principalmente interesadxs en la
produccién de nuevas sustancias
o en la elaboracién de nuevos pro-
cedimientos para la preparaciéon
de materiales preciosos a bajo
costo. Por esta razon, un laborato-
rio alquimico clasico en Europa
contenia uno o mas hornos y entre
las herramientas comunes de los
alquimistas habia fuelles y alicates
(Fabbrizzi, 2008). Su objetivo prin-
cipal no era desarrollar teorias
para explicar los resultados de los

experimentos.

Figura 4.1. Alquimista en el horno (1312-1313), fresco
realizado por Giotto encontrado en el Palazzo della Ragione
en la ciudad de Padua en ltalia.

De hecho, el estudio cuantitativo de la materia era distante ya que Ixs alquimistas aceptaban

la idea de que la materia estaba compuesta por agua, tierra, fuego y aire. Lxs alquimistas sim-

plemente describian sus experimentos y para ello utilizaban simbolos como los que se muestran

en la figura 4.2.
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Aceite de vitriolo
Alcohol  (&cido sulfirico)

-~ D

Agua fuerte
(acido nitrico)  Agua Regia

Destilado
Aceite Vinagre de vinagre
O ele
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Nitrato Sal (cloruro
de potasio de sodio) Azufre

Agua

Vv

Antinomio

F R 0 6 L3

Figura 4.2. Simbolos utilizados por los alquimistas.

Se cree que Ixs alquimistas utilizaban simbolos en vez de palabras porque la escritura resul-
taba mas rapida y para resguardar las técnicas obtenidas en el laboratorio. En muchos casos no

hay una relacion directa entre el icono y las propiedades de las sustancias que representan (con

excepcion del aceite que esta representado con tres gotas).

La evolucién de la alquimia a la quimica

La utilizacion de la balanza de
precision en el laboratorio de Ixs
alquimistas en el siglo XVIII per-
mitié establecer la masa de reac-
tivos y productos, con lo cual la
disciplina se convirtioé en cuantita-
tiva. Asi fue como Antoine Lavoi-
sier (1743-1794) formulé la ley de
la conservacion de la masa, y mas
tarde John Dalton (1766-1844)

enuncio su teoria atémica.

Segun Dalton, existia un numero definido de elementos (36 elementos) formados por peque-
fas particulas llamadas atomos. Ademas, los atomos de un elemento se combinan con los ato-
mos de otro elemento para formar compuestos. Dalton representd simbdlicamente a los elemen-
tos continuando con el estilo de los alquimistas (ver figura 4.3). Asimismo, describié los com-
puestos con férmulas obtenidas con la combinacién de los simbolos. En 1813, Jons Jakob Ber-

zelius invento la notacidén quimica moderna en la cual (i) cada elemento se indica con la primera
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Figura 4.3. Algunos simbolos quimicos y férmulas presentados
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letra mayuscula de su nombre en latin y (ii) si dos elementos poseen la misma letra inicial, en-
tonces se utiliza también la segunda letra del nombre en latin en mindscula. Por lo tanto, lo que

todavia llamamos simbolos de los elementos ya no son simbolos, sino abreviaturas.

IUPAC: la nomenclatura moderna

INTERNATIONAL UNION OF
PURE AND APPLIED CHEMISTRY

Segun se comentd en el capitulo anterior, la Uniéon Internacional de Quimica Pura y Aplicada
(IUPAC) fue creada en 1919 por quimicxs de la industria y del ambito académico con el fin de
estandarizar las reglas de formulacion y nomenclatura de compuestos quimicos inorganicos y
organicos, las masas atémicas, constantes fisicas, el formato de las publicaciones y la edicion
de tablas con las propiedades de la materia. El objetivo principal de la nomenclatura quimica es
proporcionar una metodologia para asignar descriptores (hombres y formulas) de especies qui-
micas para que puedan identificarse sin ambigliedad, lo que facilita la comunicacion. En este
sentido, la [IUPAC publicé en 2005 un documento llamado Nomenclature of Inorganic Chemistry,
IUPAC recommendations 2005 con una serie de reglas para formular y nombrar compuestos

inorganicos. Estas reglas constituyen el eje tematico de estudio de este capitulo.

Formulaciéon de compuestos

En este apartado presentaremos las reglas que provee la IUPAC para la escritura de las for-
mulas de los compuestos inorganicos. La formula empirica provee la composicion mas simple
del compuesto y se presenta como la combinacion de simbolos de elementos quimicos con sus
correspondientes subindices numéricos (Connelly, 2005). En este caso, los elementos se orde-
nan alfabéticamente con excepcién de aquellos compuestos que contienen carbono e hidrogeno,
en cuyo caso se nombra primero el carbono C y luego el hidrégeno H. A diferencia de la anterior,
la férmula molecular indica la composicion real de un compuesto. En este caso, los elementos
menos electronegativos se listan primero en la formula (Connelly, 2005). En la Tabla 4.1 se com-

paran las formulas empiricas y moleculares de varios compuestos quimicos.
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La formulacién de los compuestos quimicos involucra el conocimiento de las funciones qui-
micas, es decir el conjunto de sustancias con propiedades similares como son: los 6xidos, hidru-
ros, peroxidos, los acidos, las bases o hidroxidos y las sales. Las teorias que describen los com-
portamientos de los acidos y las bases se discuten en el capitulo 7 de este libro.

Asimismo, es necesario conocer los estados o numeros de oxidacion tipicos de los elementos.
Este concepto se discutira en detalle en el capitulo 5 por lo cual, aqui sencillamente diremos que
es la carga positiva o negativa que puede adquirir un atomo cuando se encuentra combinado

con otros elementos.

Tabla 4.1. Férmulas empiricas y moleculares

Formula molecular Formula empirica
Ss S
S2Cl2 CIS
H4P206 H203P
Hg2Cl2 ClHg
N204 NO2
HOCN CHNO

A continuacién, se listan los estados de oxidacién mas frecuentes de algunos elementos y
compuestos tipicos:

1. El hidrégeno posee en general estado de oxidacion (+1).

2. El hidrégeno combinado con un metal presenta estado de oxidacion (-1). Estos compuestos

se denominan hidruros metalicos como son el hidruro de sodio, NaH, el hidruro de litio, LiH,

el hidruro de calcio, CaHzy el hidruro de estroncio, SrHo.

3. Los elementos alcalinos del grupo 1A presentan estado de oxidacion (+1).

4. Los elementos alcalinos térreos del grupo 2A presentan estado de oxidacion (+2).

5. Los metales poseen varios estados de oxidacion positivos. Por ejemplo, el cobre (+1, +2);

hierro, cobalto y niquel (+2; +3); cromo (+2, +3, +6), etc.

6. Los halégenos del grupo 7A poseen estado de oxidacion (-1) cuando estan combinados

con elementos menos electronegativos como el hidrogeno y elementos metalicos formando

los halogenuros o haluros. El fluoruro de hidrégeno, HF, cloruro de hidrégeno, HCI, bromuro

de hidrégeno, HBr y el yoduro de hidrogeno, HI, son gaseosos en condiciones estandar.

Estos gases disueltos en solucién acuosa, se denominan hidracidos (tabla 4.2). Son sus-

tancias acidas debido a su capacidad para liberar protones H* en solucién, como se discu-

tira en el capitulo 7.
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7. Los halégenos también forman oxoacidos y oxoaniones con multiples estados de oxidacion
positivos (+1, +3, +5, +7). Los oxoacidos son compuestos ternarios que contienen un ele-
mento no metalico, oxigeno e hidrégeno. Por ejemplo, el oxoacido del bromo con estado de
oxidacion (+5) es el acido bromico, HBrOs, y el oxoanion bromato, BrOs’, se genera por la
pérdida del atomo de hidrégeno como proton, H*. La Tabla 4.3. muestra los oxoacidos y
oxoaniones del cloro.

8. El oxigeno presenta generalmente el estado de oxidacion (-2). Se combina con metales
para generar oxidos metalicos (también llamados 6xidos basicos) como el 6xido de sodio,
Naz0, éxido de calcio, CaO, y oxido de litio, Li2O. Estos 6xidos reaccionan con agua para
generar los hidroxidos o bases como el hidroxido de sodio, NaOH, hidroxido de calcio,
Ca(OH)z, y el hidroxido de litio, LiOH.

Ademas, el oxigeno se combina con elementos no metalicos formando los 6xidos no me-
talicos también, llamados 6xidos acidos. Entre ellos podemos nombrar: el 6xido de azufre (11),
SO, diéxido de azufre, SOq, y triéxido de azufre, SOs. Estos 6xidos se combinan con agua
para dar los oxoacidos.

9. El oxigeno adquiere estado de oxidacion es (-1) cuando forma peréxidos como el perdxido
de hidrégeno, H202, peréxido de sodio, Na20z, y el peroxido de bario, BaO-.

10. El estado de oxidacion del azufre puede ser negativo (-2) o positivo (+2, +4, +6) depen-
diendo de la electronegatividad del elemento con que esté combinado. Por ejemplo, si esta
combinado con hidrogeno o elementos metalicos, adquiere estado de oxidacién (-2) como en
el sulfuro de hidrégeno, H2S, y el sulfuro de sodio, Na2S. Sin embargo, si esta combinado con
oxigeno (mas electronegativo que el azufre) presenta estados de oxidacion positivos como
ocurre en los 6xidos no metalicos.

11. El nitrégeno presenta estados de oxidacion (+1, +2, +3, +4, +5) y (-3). Combinado con
oxigeno presenta estados de oxidacion positivos como en el mondxido de dinitrégeno, N20,
monoxido de nitrégeno, NO, diéxido de nitrégeno, NO2 y el acido nitrico, HNOs.

12. El estado de oxidacién del carbono es (+4).

En el caso de las formulas de los compuestos binarios, se coloca en primer lugar (de izquierda
a derecha) el elemento menos electronegativo y el nimero de atomos se indica con un subindice.
Cada atomo tendra un subindice que es el estado de oxidacion del otro elemento con el que esta
combinado como se muestra en el ejercicio tipo 4.1. La férmula de un compuesto neutro conten-
dra una cantidad de especies con carga positiva (cationes) y una cantidad de especies con carga
negativa (aniones), de forma tal que la sumatoria sea nula. Sin embargo, si se trata de un ion, la

sumatoria de las cargas debe ser igual a la carga del mismo.
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Ejercicio tipo 4.1. Escribi la formula molecular de los compuestos binarios que se podrian formar

entre el hierro y el azufre.

Resolucién

El hierro es un elemento metalico que puede tener estados de oxidacion (+2) y (+3). Mientras
que el azufre es un no metal que adquirira estado de oxidacién (-2). Por lo tanto, es posible
obtener dos compuestos entre estos elementos combinando los iones de forma tal que las cargas
se anulen. Un ion Fe?* tiene una carga +2 y un ién S? tiene una carga -2. La cantidad de cargas
positivas es igual a las negativas, entonces la férmula es FeS.

Luego, un ion Fe®* tiene carga +3 asi que se requieren dos iones para un total de +6 cargas
y tres iones S% para anularlas. Asi, la formula sera Fe>Ss. Vemos que cada atomo lleva como

subindice el estado de oxidacion de aquel con el que esta combinado.

En el caso de los oxodcidos, existe un orden tradicional de los elementos en sus férmulas en
el que los atomos de hidrégeno "reemplazables" (atomos de hidrogeno unidos al oxigeno) se
enumeran primero, seguidos del atomo central y finalmente el oxigeno. La férmula general de
los oxoacidos es HnXOn donde el hidrégeno tiene estado de oxidacion (+1), el atomo central X
tiene estado de oxidacion positivo y el oxigeno (-2). Para construir la férmula, colocamos primero
el atomo central X?*, luego se adicionan atomos de oxigeno para superar las cargas positivas
(a+) y finalmente, se agregan atomos de hidrogeno para neutralizar el exceso de carga negativa.

El ejercicio tipo 4.2. muestra la construccién de un oxoacido segun ese método.

Ejercicio tipo 4.2. Escribi la férmula del oxoacido correspondiente al azufre con estado de oxi-

dacion (+6).

Resolucién
El azufre es el atomo central S®* y aporta seis cargas positivas. Se necesitan 4 iones O% para
superar las cargas positivas del atomo central. Quedan dos cargas negativas que se neutralizan

con dos atomos de hidrégeno. La férmula es H2SOa.

Segun comentamos antes, los 6xidos basicos se combinan con agua para generar los hidro-
xidos cuya férmula general es M(OH)n» donde M™ es un metal y el grupo OH" se denomina ion
oxhidrilo o hidroxilo.

Los hidroxidos reaccionan con acidos para dar una sal y agua, como discutiremos en el Ca-
pitulo 7. La formula de las sales se construye con los aniones que provienen del acido (hidracidos
y oxoacidos) y con los cationes provenientes de hidroxidos, formando compuestos neutros. El
principio de ordenamiento de los iones en la formula es: (i) todos los constituyentes electroposi-
tivos preceden a todos los constituyentes electronegativos; (ii) dentro de cada uno de los dos

grupos de componentes, se utiliza el orden alfabético.
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Ejercicio tipo 4.3. Escribi la formula de la sal que se forma por la reaccion de NaOH y HCI.

Resolucién
La reaccioén del hidroxido de sodio y el acido HCI produce agua y una sal constituida por el

cation Na*y el anion CI-, cuya formula es NaCl.

Algunos ejemplos de férmulas de sales son:

1. CuSO4

2. Na2C0O3.10H20
3. Ca3(POa4)2

4. Ca(NOs3)2

5. MgF2

6. CoCl2

El compuesto Na2C0s3.10H20 corresponde a una sal que posee agua (denominada sal
hidratada o hidrato). En estos casos el agua esta separada de la formula del compuesto por un
punto. De este mismo modo, se expresan las sales dobles (BF3.NH3) y los 6xidos dobles
(Ta205.4WO03) llamados compuestos de adicion.

En los ejemplos 3 y 4 se observan férmulas de sales que poseen paréntesis: Cas(POa)2 y
Ca(NO:s)2. El paréntesis se utiliza para incluir grupos de atomos (los grupos pueden ser iones,
grupos sustituyentes, ligandos o moléculas), para evitar ambigliedades o cuando el grupo po-
see un subindice.

Ejercicio tipo 4.4. Escribi la férmula de la sal que se podria formar por la reacciéon de Al(OH)z y
HNO:s.

Resolucién
El acido nitrico HNOs genera el oxoanion nitrato NOs™ (ver la Tabla 4.2). El hidréxido de alu-

minio produce el catién AP** que tiene tres cargas positivas por lo cual, son necesarios tres
oxoaniones para neutralizarlas. La formula de la sal es AI(NO3)a.

La carga de un ion se indica con un superindice ubicado en la parte superior derecha como: A™y
A™ (notar que la notacion A*" y A" es incorrecta). La carga de los iones compuestos por dos 0 mas
elementos que constituyen entidades de coordinacién en una sustancia, se escriben entre corchetes

y la carga se indica con un superindice segun se explicé anteriormente. Por ejemplo:

Cu*

Cu2+

NO*
[Al(H20)6]**

Db~
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5. As¥®
6. CN-
7. S207%

Formula empirica y formula molecular

Como se mencion6 previamente, un compuesto puede escribirse en su formato de féormula
empirica, también llamada minima, o de férmula molecular. La férmula empirica, que expresa la
minima relaciéon de numeros enteros de moles de atomos de cada elemento que existe en una
determinada sustancia, puede establecerse a partir de los datos experimentales de composiciéon
centesimal de cualquier compuesto desconocido, que se obtienen por ejemplo, mediante las téc-
nicas conocidas como gravimetrias (gravis: pesado; metros: medicion). El ejercicio tipo 4.5 mues-
tra el calculo de las férmulas minima y molecular a partir de los porcentajes de los elementos.

Puede ocurrir que dos sustancias diferentes compartan una misma férmula empirica. Es el

caso de ciertos hidrocarburos insaturados:

Propeno, C3Hs

Buteno, C4Hs - comparten la formula empirica CH2
Penteno, CsH1o
Si calculamos la razén entre la masa molar de cada hidrocarburo y la masa de su formula

empirica, hallaremos un numero entero que, al multiplicar los coeficientes de la formula empirica,

permite obtener la formula molecular:

masa molar del propeno 42 g
=—==3 - CH2) x 3 =CsH
masa de CH, 14 g < 2) stie

masa molar del buteno _ 56g

masa de CH, T1ag - (CH2) x 4 = C4Hs

masa molar del penteno _ 70g

masa de CH, T1ag - (CHZ) x5 = CsH1o

Ejercicio tipo 4.5. Al realizar el andlisis gravimétrico de un determinado compuesto quimico, se
ha encontrado la siguiente composicion centesimal: 69,98 % en Ag; 16,22 % en As; 13,80 % en
O. Determinar su férmula empirica. Si la masa molar de la sustancia es 463,0 g, ¢ cual es su

féormula molecular?

Resolucién
Los datos de composicion centesimal que nos brinda el enunciado pueden interpretarse de la

siguiente manera:
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Cada 100 g del compuesto — 69,98 g son de Ag
— 16,22 g sonde As
— 13,80gsonde O

Para la determinacion de la férmula empirica, debemos expresar estas masas en términos de
moles de atomos de cada elemento. A este fin, dividimos las masas de cada elemento por su

respectiva masa atémica (MA):

69,98 gde Ag 69,98 g de Ag
MAAg 108 g/mol

= 0,6480 moles de Ag

16,22 gde As 16,22 g de As
MA As ~ 75 g/mol

= 0,2263 moles de As

13,80 g de O _ 13,80 gde O
MAO 16 g/mol

= 00,8625 moles de O

Para encontrar la proporcion en moles de los elementos en el compuesto y obtener asi la
férmula empirica, se deben relacionar las cantidades de moles presentes en la sustancia. Una
forma sencilla de hacerlo es buscar el cociente entre los moles de cada elemento presentes en
100 g de compuesto y los moles de aquel compuesto presente en menor proporcion, que en

nuestro ejemplo es el As:

0,6480 moles de Ag 2863 o 3
0,2263 moles
0,2263 moles de As
= > 1
0,2263 moles

0,8625 moles de O
0,2263 moles

= 3,811 = 4

Notar que el resultado de esta operacidn se redondea al nUmero entero mas cercano, ya que
los moles de atomos en los compuestos se combinan en numeros enteros. De acuerdo con los

calculos, la férmula empirica del compuesto analizado es: AgsAsQOa.

Luego, a partir de la masa molar (peso molecular) del compuesto estudiado, es posible averiguar
su férmula molecular. Para ello, se busca la relacion entre las masas de estas férmulas, de forma de
encontrar cuantas veces se encuentra la formula empirica contenida en la férmula molecular. De

acuerdo con el enunciado, la masa molar del compuesto desconocido es 463 g/mol:

463 g _ 4639
(3x108 + 75 + 4x16)g 463g

En este caso, las formulas empirica y molecular coinciden, el compuesto es AgzAsOa.
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Nomenclatura de compuestos inorganicos

De acuerdo con la [IUPAC hay tres sistemas de nomenclatura que son de importancia primor-
dial en la quimica inorganica. En este sentido, las metodologias utilizadas para nombrar las sus-
tancias quimicas se denominan: nomenclatura de composicion, de adicién y de sustitucion.

La nomenclatura de composicion se fundamenta en la estequiometria de la sustancia (Con-
nelly, 2005). En este caso, los componentes de la sustancia ya sean elementos o iones poliato-
micos, se nhombran con prefijos numéricos que brindan informacion de la férmula empirica o mo-
lecular del compuesto.

En el caso de los compuestos binarios se nombra primero el elemento electronegativo (con
la terminacién “uro”) y luego el elemento electropositivo. Ambos nombres estaran afectados por
prefijos multiplicadores (mono, di, tri, tetra, penta, etc.) que indican la cantidad de estos elemen-
tos en la férmula.

Los siguientes son ejemplos tipicos de este sistema de nomenclatura:

Trioxigeno, O3

Cloruro de sodio, NaCl

Tricloruro de fosforo, PCls
Pentabismuturo de trisodio, NasBis
Cianuro de sodio, NaCN

Cloruro de amonio, NH4Cl

Oxido de nitrégeno o monoxido de nitrégeno, NO

© N g ks b=

Tetradxido de trihierro, FezO4

El nombre de un catién monoatémico es el del elemento con la carga entre paréntesis. Mien-
tras que los cationes poliatdbmicos, se nombran colocando el prefijo multiplicador al nombre del

elemento neutro. Veamos algunos ejemplos:

Cr3*, cromo(3+)
H*, hidrégeno(1+)

Hg2™", dimercurio(2+)

.

S2*, tetraazufre(2+)

Algunos pocos cationes heteropoliatbmicos poseen nombres vulgares no sistematicos que
son aceptados como el amonio NHZ y el oxonio H3O* (cominmente denominado hidronio).

Los nombres de los aniones (especies monoatémicas o poliatbmicas con una o mas cargas
negativas) terminan en: “uro”, si el anion proviene de un hidruro; “ato”, si proviene de una especie
heteropoliatdmica nombrada por adicién, y en algunos pocos casos se utiliza la terminacion “ito”.
La carga del anién se indica entre paréntesis con la excepcion de los aniones monoatémicos en

los que la indicacion de la carga puede obviarse como se vera en los siguientes ejemplos.
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La nomenclatura de adicién considera que las sustancias estan formadas por un atomo (o
atomos) central rodeado de otros grupos elementos denominados ligandos, por lo tanto, el nom-
bre de los compuestos se construye colocando el nombre de los ligandos como prefijos del nom-
bre del atomo o atomos central/les.

A continuacion, se presentan las formulas y nombres de algunos aniones comunes. En algu-
nos casos hay nombres alternativos que no se ajustan a las reglas de nomenclatura pero que

son aceptados por la IUPAC y se utilizan habitualmente. Estos seran discutidos mas adelante.

1. NO3, dioxidonitrato(1-), o nitrito
S2-, disulfuro(2-)
ClI, cloruro
0%, 6xido(2-), u oxido

N3, nitruro(3-), o nitruro

2
3
4
5
6. 03, dioxido(1-), o superoxido (nombre alternativo aceptado por la IUPAC).
7. 037, diéxido(2-), o peréxido (nombre alternativo aceptado por la IUPAC).
8. I3, triyoduro(1-)

9

HCO3, hidrogeno(trioxidocarbonato)(1-), o hidrogenocarbonato
10. H,P0?%~, dihidrogeno(tetraoxidofosfato)(2-), o dihidrogenofosfato
11. SO%‘, triéxidosulfato(2-), o sulfito (aceptado y no sistematico)
12. CIOr, clorurooxigenato(1-), o hipoclorito (aceptado y no sistematico)

13. ClO3 , trioxidoclorato(1-), o clorato (aceptado y no sistematico)

El sistema de nomenclatura basado en la composiciéon de una sustancia (sistema este-
quiométrico), puede generalizarse para nombrar los compuestos (de dos o0 mas componentes)
considerando que los nombres de los constituyentes electronegativos (aniones) del compuesto
preceden a los electropositivos (cationes) en el nombre completo. Si hay varios componentes
electropositivos y/o electronegativos, se nombran en orden alfabético, con excepcién del hidro-
geno, que se indica al final de los constituyentes electropositivos si se encuentra actuando como
tal. Asimismo, la proporcion de los constituyentes se indica con prefijos multiplicadores, como se

discutié anteriormente para los compuestos binarios. Veamos algunos ejemplos:

Na2COs3, trioxidocarbonato de disodio, o carbonato de sodio
IBr, bromuro de yodo

KMgCls, tricloruro de magnesio y potasio

R e

Ca(HCO3)2, bis(hidrogenocarbonato) de calcio

Una metodologia adicional para nombrar los compuestos es a través de la indicacion del nu-

mero de carga, que es un numero cuya magnitud es la carga idnica o bien el estado (numero) de
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oxidacion. Este ultimo se indica con numeros romanos entre paréntesis inmediatamente después

del nombre del elemento. Por ejemplo:

N20, éxido de nitrégeno(l)
MnO2, 6xido de manganeso(IV)
FeSO04, sulfato de hierro(ll)
Fe2(S0a4)s3, sulfato de hierro(lll)

SFs, fluoruro de azufre(VI)

I T o

HgClz, cloruro de mercurio(ll)

Nomenclatura de los hidracidos, oxoacidos y oxoaniones

Segun se discutié anteriormente, los haluros disueltos en solucién acuosa tienen propiedades
acidas. Estos compuestos, denominados hidracidos, se nombran anteponiendo la palabra “acido”
y reemplazando la terminacién “uro” del elemento por “hidrico”. La Tabla 4.2. muestra la férmula
y los nombres de los hidracidos.

Tabla 4.2. Formulas y nombres de los hidracidos

Hidracido Nombre
HF acido fluorhidrico
HCI acido clorhidrico
HBr acido bromhidrico
HI acido yodhidrico
H2S acido sulfhidrico

Los oxoacidos y los oxoaniones derivados de ellos, pueden nombrarse a partir de las reglas
de la nomenclatura estequiométrica sistematica que se discutieron en la seccién anterior. Sin
embargo, la IUPAC acepta nombres comunes de los oxoacidos que contienen la palabra “acido”
y que utilizan prefijos (“per’ e “hipo”) y sufijos (“0so” e “ico”), y sus combinaciones, para indicar
el estado de oxidacion del atomo central. En la siguiente tabla se presentan los nombres de
algunos oxoacidos comunes y los oxaniones que se derivan de ellos.

Segun se aprecia en la Tabla 4.3, en el caso de un atomo central con multiples estados de
oxidacion (como es el caso de los halégenos), el nombre del oxoacido con mayor estado de
oxidacion (tipicamente +7) contendra el prefijo “per” y el sufijo “ico”. Mientras que el oxoacido,
con el menor estado de oxidacion (tipicamente +1) presenta el prefijo “hipo” y el sufijo “0so”. Los
compuestos con los estados de oxidacion intermedios (o aquellos oxoacidos cuyo atomo central

poseen dos estados de oxidacion posible) contendran los sufijos “ico” y “0so”.
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Los oxoaniones derivados de los acidos cuyo nombre termina en “0s0” o “ico” se nombran

con el sufijo “ito” o “ato”, respectivamente (se mantienen los prefijos “hipo” y “per”).

Algunos oxoaniones con propiedades redox (como se discutira en el capitulo 8) son:

1. MnOj, permanganato

o~ w0 N

Cr0%~, cromato
Cr,0%~, dicromato
S,03™, tiosulfato

S,0¢7, tetrationato

Tabla 4.3. Formulas y nombres de los oxoacidos mas comunes
y sus oxoaniones derivados

oxoacido Nombre oxoanion nombre
HCIO4 acido perclérico ClO« perclorato
HCIOs acido clérico ClOs clorato
HCIO2 acido cloroso ClOz clorito
HCIO acido hipocloroso ClO- hipoclorito
H2SO04 acido sulfurico HSO; hidrogenosulfato
S04 sulfato
H2SO0s3 acido sulfuroso HSO3 hidrogenosulfito
SO52 sulfito
H2COs acido carbdnico HCO3 hidrogenocarbonato
COs2 carbonato
HNO3 acido nitrico NO3 nitrato
HNO- acido nitroso NO3 nitrito
H3PO4 acido fosforico H,PO; dihidrogenofosfato
HPOZ%~ hidrogenofosfato
P043_ fosfato
H3POs acido fosforoso H,PO3 hihidrogenofosfito
HPO%‘ hidrogenofosfito
p 033_ fosfito
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Ejercicio propuesto 4.1. Completa la siguiente tabla con las formulas o el nombre de los

compuestos segun corresponda.

Compuesto Nombre
Sulfato ferroso
NO:
Hidréxido de amonio
Arseniato de potasio
NiH2
Co(OH)s
Oxido aurico
KMnOg4
Oxido de plomo(IV)
LisPO4
Hidrogeno sulfuro de sodio
Hidréxido mercurico
FeS
Cu(NO3)2
Carbonato de calcio
Acido clérico
BaO
HIO
Dicromato de potasio
NazHPO;
Nitrito de niquel (Il)
Triéxido de diarsénico
Hidrégeno sulfato de magnesio
Peryodato de cesio
NHs

Ejercicio propuesto 4.2. Escribi la férmula de las siguientes sales.

Nombre

formula

Nitrito de bario

Hidrogeno sulfito de sodio

Cloruro de hierro (lll)

Fluoruro cuprico

Dihidrégeno fosfato de aluminio

Nitrato de niquel (lll)

Sulfato mercurioso
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Ejercicio propuesto 4.3. Escribi el nombre clésico de los siguientes oxoaniones.

anién
S04*
S0s*
NOs
NO:
HPO4?*
HSO4
HSOs
H2PO«

nombre

Ejercicio propuesto 4.4. Escribi la férmula y el nombre de todos los oxacidos formados por
el bromo.

Numero de oxidacion formula nombre

Respuestas de los ejercicios propuestos

Ejercicio propuesto 4.1.

Compuesto Nombre
FeSO4 Sulfato ferroso
NO: 6xido de nitrégeno(lV)
NH4OH Hidréxido de amonio
K3AsOs3 Arseniato de potasio
NiH: Hidruro de niquel(ll)
Co(OH)s; Hidréxido de cobalto(lll)
Au20s Oxido aurico
KMnO4 Permanganato de potasio
PbO: Oxido de plomo(IV)
LisPO4 Fosfato de litio
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NaHS Hidrogeno sulfuro de sodio
Hg(OH)2 Hidréxido mercurico
FeS Sulfuro de hierro(ll)
Cu(NOs)2 Nitrato de cobre(ll)
CaCOs Carbonato de calcio
HCIOs Acido clérico
BaO Oxido de bario
HIO Acido hipoyodoso
K2Cr207 Dicromato de potasio
Na:HPO3 Hidrogeno fosfito de sodio
Ni(NO2)2 Nitrito de niquel (II)
As203 Trioxido de diarsénico
Mg(HSO4)2 Hidrégeno sulfato de magnesio
Cs(104) Peryodato de cesio
NHs amoniaco
Ejercicio propuesto 4.2.
Nombre férmula
Nitrito de bario Ba(NO2)2
Hidrogeno sulfito de sodio NaHSOs
Cloruro de hierro(lll) FeCls
Fluoruro cuprico CuF:
Dihidrégeno fosfato de aluminio Al(H2POa)3
Nitrato de niquel(lll) Ni(NO3)3
Sulfato mercurioso Hg2S04
Ejercicio propuesto 4.3.
Nombre féormula
S04 Sulfato
S0;> Sulfito
NOs Nitrato
NO: Nitrito
HPO4?* Hidrégeno fosfato
HSO4 Hidrégeno sulfato
HSO3" Hidrogeno sulfito
H2PO4+ Dihidrégeno fosfato
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Ejercicio propuesto 4.4.

Numero de oxidacién férmula nombre
+1 HBroO Acido hipobromoso
+3 HBrO; Acido bromoso
+5 HBrO; Acido brémico
+7 HBrO4 Acido perbrémico
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CAPITULO 5
Estructura y geometria molecular

Laura E. Briand y Virginia Vetere

En este capitulo estudiaremos como se relaciona la estructura electrénica de los atomos con
las fuerzas que los mantienen unidos cuando forman una especie quimica. Analizaremos cémo
los electrones de valencia, descriptos en el capitulo 3, participaran de distintos tipos de enlaces
quimicos o permaneceran como pares de electrones libres alrededor de los atomos.

Representaremos las moléculas e iones de forma simple a través de las denominadas es-
tructuras de Lewis que nos permitiran conocer el arreglo de atomos en una especie quimica.
Finalmente, estudiaremos y aplicaremos un modelo sencillo, basado en la repulsién de los pares
de electrones de valencia, que nos conducira a la prediccidon de la forma tridimensional de las
moléculas, esto es, a su geometria molecular.

La forma y el tamafio de las moléculas, su polaridad y la fuerza de sus enlaces son de gran

importancia en quimica ya que determinan las propiedades fisicoquimicas de las sustancias.

Lectura inicial

Disefio racional de farmacos: el encuentro entre la informatica y la quimica

La investigacion y desarrollo de nuevos farmacos es un proceso complejo y en constante
evolucioén. Tradicionalmente, el disefio de farmacos se ha enfocado en productos de origen na-
tural que, de ser necesario, pueden modificarse quimicamente. En la actualidad, debido a la
existencia de computadoras cada vez mas eficientes, se ha abierto un nuevo panorama para la
industria farmacéutica, que permite el disefio y modelado molecular de compuestos con potencial
actividad bioldgica y su posterior optimizacion hasta lograr los mas promisorios para su aplicacion
farmacolégica. De este modo, es posible simular la interaccion de compuestos quimicos en pro-
cesos biologicos, comparando de forma sistematica las geometrias moleculares, las propiedades
fisicas y quimicas que de ellas derivan y su potencial efectividad farmacolégica. Es importante
destacar que, si bien el desarrollo de farmacos asistido por computadoras permite disefar, opti-
mizar y seleccionar compuestos con potencial actividad con un ahorro importante en tiempo y
dinero, los modelos computacionales deben validarse con pruebas experimentales muy rigurosas
(Medina-Franco y col., 2015).
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¢ Por qué es importante la geometria molecular en el disefio de farmacos? El disefio racional
de farmacos comienza con el estudio biolégico de alguna patologia. Mediante el uso de técnicas
computacionales, de biologia molecular y de analisis de estructuras moleculares, se logra definir
las especies quimicas implicadas en la enfermedad, lo que posibilita disefiar medicamentos que
interactien de manera especifica con estas y conduzcan a un potencial tratamiento efectivo.

Los procesos biologicos son muy sensibles a la geometria de las moléculas. En los seres
vivos, los aminoacidos, las enzimas, los anticuerpos, las hormonas, el ADN, etc. poseen distri-
buciones espaciales muy especificas. Estas moléculas pueden interactuar de manera marcada-
mente distinta con compuestos de diferente geometria molecular, incluso con aquellos cuyas
diferencias en su forma tridimensional sean, en apariencia, muy sutiles.

Para visualizar la sensibilidad de los procesos bioldgicos hacia la geometria molecular, tome-
mos el ejemplo del farmaco ibuprofeno, un analgésico, antipirético y antinflamatorio no esteroide,
extensamente utilizado en todo el mundo. El modo mas comun de administracion de este farmaco
es a través de una mezcla, denominada mezcla racémica, que contiene cantidades similares de
las dos formas moleculares mostradas en la figura 5.1, conocidas como enantidmeros (S)-ibu-
profeno y (R)-ibuprofeno. Como puede observarse en la figura, una molécula es la imagen espe-
cular de la otra, tal como nuestras manos izquierda y derecha. A pesar de esta “sutil” diferencia
en la geometria molecular, la forma S de la molécula resulta ser significativamente més efectiva
en su actividad biologica que la R (Evans, 2001).

Este y otros ejemplos han hecho que la industria, no solo farmacéutica, sino también alimen-
ticia y agroquimica, busquen distintas estrategias para lograr comercializar compuestos puros,

de geometrias moleculares muy especificas.

OH HO

(R)-ibuprofeno (S)-ibuprofeno

Figura 5.1. Representacion de la estructura y geometria molecular de los enantiémeros del ibuprofeno.
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Enlaces quimicos

Un enlace quimico puede considerarse como la fuerza que actda entre atomos o grupos de
atomos y conduce a la formacién de una molécula o especie quimica estable e independiente.
La caracteristica principal de un enlace quimico es la existencia de una region entre los nucleos
de los atomos intervinientes, donde se presentan interacciones en las que participan los electro-
nes de valencia, los de las capas mas externas de los atomos. Los enlaces quimicos pueden
clasificarse en tres grandes grupos: iénicos, covalentes y metalicos.

Los enlaces iénicos resultan de las atracciones entre iones de carga opuesta, y estan pre-
sentes en la mayoria de los sélidos cristalinos. De forma simplificada, en este modelo los iones
se forman a partir de la transferencia de uno o mas electrones de un atomo a otro. Este tipo de
enlaces se dan generalmente entre metales y no metales, especialmente entre aquellos ubicados
en el extremo izquierdo y derecho de la tabla periédica. Un ejemplo tipico de sustancia idnica es
el NaCl, componente principal de la sal de mesa comun.

Analizaremos este ejemplo mas en detalle. En un solo cristal de NaCl, cada atomo de sodio
esta rodeado por seis atomos de cloro, y viceversa. Por esta razon y para simplificar la discusion,
examinaremos el enlace del cloruro de sodio en estado gaseoso (DeKock, 1987). Esta especie
gaseosa solo existe si el cristal se calienta a elevada temperatura bajo vacio.

En una primera etapa, la formacién del enlace en el NaCl(g) se describe a partir de la trans-
ferencia de un electrén desde el atomo de sodio al de cloro, ambos neutros, y en estado gaseoso.
La energia involucrada se calcula como la diferencia entre la energia de ionizacion del sodio,
El(Na), y la afinidad electrénica del cloro, AE(CI). Ademas, los iones con carga opuesta (que en
este modelo se consideran cargas puntuales) se atraen de acuerdo con la denominada ley de
Coulomb, cuya expresion se observa en la ecuacion que se presenta a continuacion (donde e es
la carga de electron y r es la distancia entre los iones).

e?

EI(Na) — AE(C) -Z
Na(g) + Cl(g) » Na* (g9)+ Cl=(g) > NaCl(g)

A través de este ciclo termoquimico, es posible calcular la energia involucrada en la formacion
del enlace que resulta igual a -105,4 kcal.mol'. La energia es negativa porque el producto es
mas estable que los reactivos, razén por la cual se establece el enlace i6nico que conduce a la
especie NaCl.

En el calculo anterior, asumimos que la transferencia de un electrén entre el atomo de Na y
el atomo de Cl es completa. Sin embargo, todos los enlaces quimicos tienen una transferencia
parcial de carga electronica. Esta transferencia de carga esta relacionada directamente con la

electronegatividad de los atomos involucrados, como lo muestra la siguiente ecuacion:
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Esta ecuacion permite calcular la fraccion de caracter idnico de un enlace (fi), a partir de las
electronegatividades xa y xs de los atomos A y B, respectivamente, donde A es el elemento mas
electronegativo. Si multiplicamos fi por 100 obtenemos el porcentaje de caracter iénico del en-
lace. A partir de esta formula es posible concluir que para una molécula hipotética con xg = 0,
obtenemos 100% caracter idnico. Si xa = xs obtenemos una molécula con 0% de caracter idnico.
Para el caso de NaCl, si se emplean las electronegatividades tipicas de 3,16 para Cly 0,93 para
Na, se obtiene una 70% de caracter ioénico.

El modelo del enlace covalente asume que los atomos se mantienen unidos porque comparten
una densidad de electrones, esto es uno o mas pares de electrones (Gillespie, 2001). Este tipo de
uniones se presenta entre atomos de elementos no metalicos. Segun G. N. Lewis, un par de elec-
trones se comparte si se usa para completar la capa de valencia de ambos atomos enlazados, lo
que les confiere una estructura estable. En términos de la densidad electrénica de una molécula,
el significado de "compartir" no es tan claro. Generalmente, se refiere a que en un enlace covalente
se acumula densidad de electrones entre los dos atomos y es la atraccion electrostatica entre esta
densidad y los nucleos la que mantiene a los atomos unidos. Los Unicos enlaces puramente cova-
lentes son aquellos entre atomos idénticos en moléculas simétricas como, por ejemplo, el enlace
H-H en la molécula Hz, el enlace C-C en el etano, C2Hs, y el enlace Si-Si en el disilano, S2H4. Por
lo tanto, la gran mayoria de los enlaces tienen un caracter intermedio entre el idnico y el cova-
lente. Dichos enlaces generalmente se describen como covalentes polares. En este tipo de unio-
nes, hay cargas parciales sobre los atomos enlazados que dependen de la electronegatividad de
los mismos. Asi, habra una pequefia carga neta negativa sobre el atomo mas electronegativo,
que atrae parte de la densidad electrénica, y una pequefia carga neta positiva sobre el atomo
menos electronegativo. Por ejemplo, para el cloruro de hidréogeno, las cargas parciales se repre-
sentan como H%* — C1%~, donde 6* y ¢ indican las cargas parciales positiva y negativa, respec-
tivamente. Los atomos forman un dipolo eléctrico que se representa con un vector que apunta

hacia la carga parcial negativa y cuya magnitud es el momento dipolar p.

>
H6+ _ Clé‘—

La magnitud del momento dipolar se calcula a través de la ecuacion: u = Q r, donde Q es la
carga (generalmente se expresa como una fraccién de la carga del electron que es 1,60 x 10"°
coulombios) y r la distancia que separa las cargas iguales y de distinto signo O+ y O-. La unidad
del momento dipolar en el sistema internacional es el debye (D), que surge del producto entre la
carga expresada en coulombios y la distancia en metros. De este modo, un debye equivale a
3,34 x 10%° coulombio-metro.

Los enlaces metalicos, de los que no nos ocuparemos en este libro, son los responsables
de mantener unidos a los atomos en un metal. En este tipo de interaccion los electrones de

valencia se mueven libremente en toda la estructura tridimensional del metal.
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Estructuras de Lewis

En el afo 1916, Gilbert N. Lewis publicé un método pionero para representar la estructura de
los iones y moléculas. Este método estaba fundamentado en lo que denominé /a teoria del atomo
cubico, en la que considerd que los electrones se ubican en los vértices de un cubo y, por lo

tanto, los 4&tomos podian tener ocho electrones como méaximo. Lewis postulé:

(...) el atomo esta compuesto por el nucleo y una capa exterior, que, en el caso
del atomo neutro, contiene electrones negativos iguales en nimero al exceso de
cargas positivas del nucleo, pero el niumero de electrones en la cascara pueden
variar durante el cambio quimico entre 0 y 8. El atomo tiende a contener un nimero
par de electrones en la capa, y especialmente para contener ocho electrones que
normalmente estan dispuestos simétricamente en las ocho esquinas de un cubo
(Lewis, 1916, p. 767).

Asimismo, Lewis indicé cdmo representar las uniones quimicas a través de puntos:

Para expresar esta idea de unién quimica en simbolos, sugeriria el uso de dos
puntos, o dos puntos dispuestos de alguna otra manera, para representar los dos
electrones que actuan como los enlaces de conexion entre los dos atomos. Por
tanto, podemos escribir Cl2, como CI : Cl.

Podemos ir mas alla y dar una férmula completa para cada compuesto utilizando el
simbolo del nucleo en lugar del simbolo atémico ordinario y unir a cada simbolo un

numero de puntos correspondientes al numero de electrones en la capa atémica.

Aun hoy en dia, la metodologia descripta por Lewis se utiliza para representar la estructura
de los iones y las moléculas, considerando que los dtomos tienden a estar rodeados por ocho
electrones, lo que se conoce como la regla del octeto. Los gases nobles tienen un arreglo de
electrones muy estable, como lo demuestra su baja reactividad quimica, sus altas energias de
ionizacion y sus bajas afinidades electronicas. Con excepcion del He, los gases nobles tienen
ocho electrones de valencia. De este modo, los atomos tienden a compartir, ganar o perder elec-
trones de manera de adquirir la configuracion del gas noble mas cercano en la tabla periddica,
con un octeto de electrones que llenan las subcapas s y p. De acuerdo con los simbolos de
Lewis, un octeto puede representarse con cuatro pares de electrones de valencia alrededor del

atomo, como por ejemplo en el Ne:

:I\_l_e:

Las estructuras de Lewis se utilizan para predecir propiedades tales como la geometria mo-
lecular, los érdenes de enlace (numero de pares electrénicos compartidos por dos atomos), las

energias de enlace y momento dipolar.
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Construccion de las estructuras de Lewis

La representacion de las estructuras de moléculas y de iones a través del método de Lewis
requiere conocer el grupo de la tabla periédica al que pertenecen cada uno de sus elementos.
Esta informaciéon proporciona el nimero de electrones del nivel mas externo de la configuracion
electronica, los electrones de valencia, que son los que estan disponibles para formar enlaces
con otros atomos.

El procedimiento secuencial para la construccion de las estructuras de Lewis consta de los
siguientes pasos (McArdle, 2019):

Paso 1: utilizando una tabla periédica, contar el nimero total de electrones de valencia para
todos los atomos de la molécula o ion que se pretende representar. El recuento total de electro-
nes debe incluir el efecto de cualquier carga general en la especie quimica. Por ejemplo, si se
trata de un anién con carga -2, se sumaran dos electrones adicionales a los electrones de valen-
cia, y si se trata de un catién con carga +1, entonces restaremos un electron.

El numero de electrones es a menudo par, y dividido por dos, da el niumero total de pares de
electrones disponibles. Estos pares podran formar parte de un enlace (pares enlazantes) o apa-
recer como pares solitarios o libres alrededor de los atomos (pares no enlazantes).

Paso 2: se representa el atomo central y los atomos que lo rodean (terminales), asumiendo
una cierta conectividad entre ellos. El atomo central sera aquel que esté unido a dos o mas
atomos y los terminales estaran unidos a un solo atomo, el central. El H y el F siempre son
terminales. Los atomos se conectan con un enlace simple, representado por una linea, que in-
volucra dos electrones. Los electrones restantes, que no han formado enlaces, se representan
como pares libres o pares solitarios alrededor de los atomos. El objetivo es proveer de ocho
electrones a cada uno de los atomos que conforman la especie quimica, excepto el hidrégeno,
que tendra dos electrones como maximo, y el berilio (Be), el boro (B) y el aluminio (Al), que son
excepciones a la regla del octeto, como estudiaremos mas adelante.

Una estrategia de utilidad para construir las estructuras de Lewis es, una vez que se unieron
los atomos mediante enlaces simples, completar primero el octeto de los atomos terminales. Una
vez hecho esto, se cuenta el numero total de electrones distribuidos, tanto en los enlaces como
libres, y se los compara con el numero total de electrones de valencia disponibles. Los electrones
provenientes de esta diferencia (electrones disponibles menos electrones distribuidos), se ubican
en el atomo central, adn si en algunos casos supera el octeto, como veremos a continuacion. Si
mediante este procedimiento, el atomo central no consigue alcanzar su octeto, se forman enlaces
multiples con pares de electrones libres de los atomos terminales.

Una pregunta recurrente es como ubicar el atomo central de una molécula o ion, y cudles son
los atomos que lo rodean. En muchos casos resultara facil identificarlo, por ejemplo, en la molé-
cula de metano, CHa, el atomo central es el C y los H son los terminales. En el caso de los
oxoacidos, el atomo central es el elemento no metalico (distinto de oxigeno) que esta rodeado

por atomos de oxigeno y, a estos ultimos, se unen el o los atomos de hidrégeno.
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A continuacién, aplicaremos la metodologia descripta mas arriba para construir varias
estructuras de Lewis con complejidad creciente y aprenderemos como elegir entre varias

estructuras posibles.

Estructura de Lewis del metano, CH4

Dado que el carbono tiene cuatro electrones de valencia (pertenece al grupo IVA o 14 de la
tabla periddica) y el hidrégeno tiene un electrdn, la cantidad de electrones disponibles es, en este
caso, de 8 electrones (4 pares). El carbono es el atomo central y se une a través de 4 enlaces
simples a los atomos de hidrégeno. La figura 5.2 muestra la estructura del metano con los enla-
ces simples representados por dos puntos (que indican los dos electrones) o bien por un trazo.
Notar que el recuento de electrones distribuidos coincide con los disponibles y que el atomo
central completa su octeto, asi como los hidrégenos terminales adquieren el maximo numero de

electrones posibles (dos).

H H
g |
H'Q.H . H_{:I_H
H g

Figura 5.2. Estructura de Lewis del metano.

Estructura de Lewis del amoniaco, NH3

En este caso, el nitrégeno (el atomo central de la estructura) pertenece al grupo VA (o grupo
15), por lo cual cuenta con cinco electrones de valencia que, sumados a los tres que provee el
atomo de hidrégeno, son un total de 8 electrones (4 pares) disponibles para construir la estructura
de Lewis. El nitr6geno se conecta con el hidrogeno a través de tres enlaces simples que insumen
6 electrones; los dos electrones restantes se colocaran como un par libre en el atomo de nitro-

geno, lograndose asi completar el octeto.

H—N—H

|
H

Figura 5.3. Estructura de Lewis del amoniaco.

Estructura de Lewis del monéxido de carbono, CO

El carbono tiene cuatro electrones de valencia y el oxigeno posee seis (pertenece al grupo
VIA o 16 de la tabla periddica) por lo tanto, se dispone de 10 electrones. En la figura 5.4 (a) se
presenta la estructura que surge de conectar los atomos a través de un enlace simple. De este
modo, 2 electrones son utilizados en la formacion del enlace, pudiendo ubicar, por ejemplo, 6
electrones alrededor del atomo de O (3 pares libres), completando su octeto. Los 2 electrones
restantes fueron colocados sobre el atomo de C, quien queda rodeado de 4 electrones, no com-
pletando su octeto. Se procede entonces a formar un segundo enlace, distribuyendo 4 electro-
nes, utilizando otros 4 (2 pares libres) para completar el octeto del O y ubicando los 2 restantes

sobre el C, que, aun asi, no completa su octeto (figura (b)). Para que el atomo de carbono tenga
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8 electrones, necesitamos dibujar un tercer enlace (figura (c)). De este modo, quedan distribuidos
6 electrones enlazantes, se ubican 2 electrones (1 par libre) sobre el O, completando su octeto,
y el par de electrones restantes sobre el C, quien también alcanza el octeto. Como vemos, la
estructura de la molécula de mondxido de carbono posee un triple enlace y un par de electrones
solitarios o libres en cada atomo como se muestra en la figura (c). La presencia del triple enlace
concuerda con el hecho que el mondxido de carbono presenta el enlace mas fuerte conocido
(1076 kJ mol™ ') hasta el momento (McArdle, 2019).

:C——(:é: :C=§ C=0:
(a) (b) (c)

Figura 5.4. Construccion de la estructura de Lewis del monoxido de carbono.

Estructura de Lewis del ion nitrato, NO3"

El nitrégeno y el oxigeno pertenecen a los grupos VA (o 15) y VIA (o 16) de la tabla periddica,
por lo cual aportan un total de 23 electrones de valencia. Debido a que se trata de un anién con
una carga negativa, debemos sumar un electrén adicional, por lo cual, se cuenta con 24 electro-
nes (12 pares) para construir la estructura de Lewis. En el caso de los iones, la estructura se
colocara entre corchetes y la carga del ion se ubicara en la parte superior derecha del mismo,
como se muestra en la figura 5.5. El nitrégeno (atomo central) se conecta con uno de los atomos
de oxigeno a través de un doble enlace, lo que permite que complete el octeto. El doble enlace
podria dibujarse con cualquiera de los atomos de oxigeno, originando tres posibles estructuras
de Lewis que son equivalentes entre si. Estas estructuras se denominan estructuras de resonan-

cia, como discutiremos mas adelante.

Figura 5.5. Estructura de Lewis del ion nitrato.

Estructura de Lewis del pentacloruro de fésforo, PCls

El fésforo pertenece al grupo VA (o 15) y el cloro pertenece al grupo VIIA (o 17) de la tabla
periddica, por lo cual contamos con 40 electrones (20 pares) para construir la estructura de Lewis.
Como se observa en la figura 5.6, cada uno de los 4&tomos de cloro se conecta al atomo central
con un enlace simple, con lo cual, el fésforo posee diez electrones, excediéndose el octeto. Los
treinta electrones restantes se ubican como pares de electrones libres alrededor de los atomos

de cloro, completando el octeto de cada uno de ellos.
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Figura 5.6. Estructura de Lewis del pentacloruro de fésforo.

Los elementos del segundo periodo de la tabla periddica sélo tienen orbitales de valencia 2s
y 2p disponibles para formar enlaces. Puesto que estos orbitales pueden contener un maximo
de ocho electrones (ns? npf), nunca hay mas de un octeto de electrones alrededor de elementos
del segundo periodo. Sin embargo, los elementos del tercer periodo en adelante tienen orbitales
ns, np y nd sin llenar, que pueden servir para formar enlaces y, por lo tanto, es comun que exce-
dan un octeto, utilizando sus orbitales d vacios para alojar electrones adicionales. La figura 5.7
muestra algunas estructuras de especies quimicas cuyo atomo central posee mas de ocho elec-

trones, tales como SF4, AsFe, IClsy PO4*.

. . - - 3-
. :F:

:F: :F = LR X " w
- :F: AN :cl: . :Cl: :

\S yd \Als\/ \I/ O\\ P/Q
SN F F A NG . N
: F: -F: o F: CI CI :Q/ O
SF4 AsFs ICls PO

Figura 5.7. Estructuras de Lewis que son excepciones a la regla del octeto (octeto expandido).

Estructura de Lewis del cloruro de calcio, CaCl2

El cloruro de calcio es un compuesto idnico, debido a la gran diferencia de electronegatividad
entre el cloro y el calcio. Los electrones del enlace idnico son fuertemente atraidos por el cloro,
que adquiere carga negativa (ion cloruro CI") y, por lo tanto, el atomo de calcio se convertira en
un cation, Ca®*. En estos casos no utilizamos un segmento para indicar el enlace i6nico. Para
dibujar este tipo de compuestos se requerira:

i) Representar el cation mediante la eliminacion de los puntos del simbolo metalico.

i) Representar el anién mediante la transferencia de estos puntos al simbolo del atomo no
metalico para completar el octeto.

iii) Ajustar el numero de atomos de cada tipo para que todos los puntos eliminados de los
simbolos de los atomos metalicos se ubiquen en los del atomo no metalico.

En la figura 5.8 se muestran dos representaciones posibles de la estructura de Lewis de un

compuesto ionico.
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Figura 5.8. Estructuras de Lewis del cloruro de calcio CaCl, (compuesto iénico).

Carga formal y estado de oxidacion

La carga formal de un atomo es igual al nimero de electrones de valencia que tiene el atomo
libre (de acuerdo con el grupo de la tabla periédica al que pertenece), menos el nimero de elec-
trones asignados al atomo en la estructura de Lewis. El nimero de electrones asignados a un
atomo, segun la estructura de Lewis, es la totalidad de los electrones no compartidos (pares
libres) y la mitad de los electrones compartidos (se considera un electrén para cada uno de los

atomos que forman el enlace). Asi, la carga formal se puede calcular del siguiente modo:
. . , . 1
carga formal = nimero de electrones de valencia — niimero de electrones libres — > (electrones enlazados)

La carga formal permitira establecer la estructura de Lewis mas adecuada cuando es
posible dibujar una molécula o ion con varias estructuras distintas que cumplen con la distri-
bucién del numero total de electrones de valencia disponibles, segun las condiciones que
hemos visto. Las siguientes consideraciones permitiran elegir la mejor representacion de la
especie quimica:

(i) Las estructuras que minimizan el numero de cargas formales estan favorecidas, esto es,
se preferiran aquellas en las que los atomos tengan las cargas formales mas cercanas a cero.

(ii) Las estructuras con cargas formales negativas sobre los elementos electronegativos.

(iii) Las estructuras con cargas del mismo signo en atomos adyacentes estan desfavorecidas.

(vi) Es importante tener en cuenta que la sumatoria de las cargas formales de todos los ato-
mos de una molécula es cero y en el caso de un ion, sera igual a la carga del mismo.

La figura 5.9 muestra las dos estructuras posibles del diéxido de carbono, COs., y las cargas

formales (CF) se indican arriba de los atomos.

(@ o 0 0 (b) +1 0 —1

o C o :0 C O:

Figura 5.9. Estructura del diéxido de carbono y cargas formales de los atomos.
La CF de los atomos de oxigeno de la estructura (a) resulta de la ecuacion: 6 — 4 - 1/2(4) por

lo cual, es nula. Asimismo, el atomo de carbono, cuya CF se calcula como: 4 — 0 - 1/2(4), también

es cero. Sin embargo, en la estructura (b) se observa que la CF de los atomos de oxigeno es
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diferente y, mas aun, se asigna a uno de ellos una carga unitaria positiva, lo que resulta impro-
bable dado el caracter electronegativo de ese elemento. Asi, la CF del atomo de oxigeno que se
encuentra a la izquierda del carbono resulta: 6 — 2 -(1/2)6 = +1. Mientras que la CF del otro atomo
de oxigeno es: 6 — 6 - (1/2)2 = -1. La estructura mas probable del diéxido de carbono es la (a) ya
que posee las cargas formales mas bajas posibles.

Para calcular el numero (o estado) de oxidacion de un atomo en una molécula a partir de
la estructura de Lewis, nuevamente debemos hacer la diferencia entre los electrones de va-
lencia y los electrones asignados de acuerdo a ésta. Como es de esperar, los electrones
libres se asignan al atomo al que pertenecen. Sin embargo, a diferencia de la carga formal,
para determinar el numero de oxidacién, los electrones del enlace se asignan al elemento
mas electronegativo (Parkin, 2006). Si el enlace es homonuclear, ambos atomos enlazados
son idénticos, entonces, cada atomo recibira un electron. El nUmero de oxidacion se calcula

segun la siguiente ecuacion:

numero (estado) de oxidacion = e~ valencia — e~ asignados

Es importante destacar que la valencia (el nimero de enlaces que puede formar un atomo) y
el numero de oxidacion (carga asignada a un atomo que forma parte de un compuesto), no son
lo mismo. Por ejemplo, la valencia del carbono central en el tetrametilmetano C(CHa)s4 es cuatro,
pero el nimero de oxidacioén es cero porque todos los enlaces son homonucleares C-C.

Mientras que los conceptos de numero de oxidacién y carga formal estan estrechamente re-
lacionados, en el sentido de que ambos se refieren a la carga de un atomo en una molécula,
tienen valores muy diferentes porque estan determinados por dos formalismos distintos que exa-
geran, respectivamente, el caracter iénico y el caracter covalente del enlace (Parkin, 2006).

Examinemos el niumero de oxidacion del nitrégeno en el ion amonio, NH4*, cuya estructura de
Lewis se presenta en la figura 5.10. El nitrégeno pertenece al grupo VA (o 15), por lo que aporta
cinco electrones de valencia; cada atomo de hidrogeno contribuye con un electrén de valencia
(9 electrones en total). Debido a que se trata de un catién con carga +1, se resta una unidad del
total de electrones aportados por los atomos, entonces la estructura se dibuja con 8 electrones
totales. El nitr6geno es mas electronegativo que el hidrégeno, por lo cual, todos los electrones
de los enlaces (8) se le asignan a él. Entonces, la diferencia entre los electrones de valencia del
nitrégeno y los 8 electrones enlazantes da como resultado que su numero de oxidacién es -3.
Para cada hidrégeno, su numero de oxidacion es +1, ya que solo se tiene en cuenta su electron

de valencia y no se le asigna ninguno de los enlazantes.
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nro.oxidacion N =5—8 = -3 nro.oxidacionC =4—0=4 nro.oxidacion N =5 —3 = 2
nro.oxidacion H =1-0=+1 nro.oxidacion 0 = 6 — 8 = =2 nro. oxidacion 0 =6 —8 = —2

Figura 5.10. Estructuras de Lewis y estados de oxidacion.

Es interesante discutir el caso del éxido nitroso, N20, donde se observa un triple enlace
homonuclear entre los atomos de nitrégeno. El nimero de oxidacién del nitrégeno terminal
(coloreado en rojo en la figura 5.10) es nulo porque a los electrones de valencia del elemento
se le restan los dos electrones libres y los tres electrones del enlace multiple (la mitad de los
electrones involucrados en el triple enlace). Sin embargo, el estado de oxidacion del atomo de
nitrégeno central (coloreado en azul en la figura 5.10) es +2, porque se obtiene de la diferencia
entre los electrones de valencia y los tres electrones del enlace multiple. El oxigeno es mas
electronegativo que el nitrégeno, por lo tanto, ambos electrones del enlace N-O se le asignan

al atomo de oxigeno.

Estructuras de resonancia

Como discutimos anteriormente, existen especies quimicas que no pueden representarse con
una unica estructura de Lewis. Cuando existen varias estructuras posibles con el mismo arreglo
de atomos, pero diferente distribucion de electrones, capaces de representar a una molécula o
ion, decimos que hay resonancia. Tal es el caso de especies quimicas que presentan enlaces
multiples que podrian ubicarse en diferentes posiciones, generando varias estructuras de Lewis
con cargas formales iguales. Asimismo, las estructuras de resonancia se utilizan cuando una
estructura de Lewis para una sola molécula no puede describir completamente el enlace que
tiene lugar entre los atomos vecinos en relacion con los datos empiricos para las longitudes de
enlace reales entre esos atomos.

El ion nitrato, seguin su estructura de Lewis, tiene dos tipos de enlaces nitrégeno-oxigeno, un
enlace doble y dos enlaces simples, como se observa en la figura 5.5, lo que sugeriria que un enlace
nitrégeno-oxigeno es mas corto y fuerte que cada uno de los otros dos. Ademas, esa estructura de
Lewis implicaria, con respecto a la carga formal, que hay dos tipos de atomos de oxigeno en el ion
nitrato, uno formalmente neutro y cada uno de los otros dos tiene una carga formal de -1. Experimen-
talmente, sin embargo, los tres enlaces nitrdgeno-oxigeno en el ion nitrato tienen la misma longitud
de enlace (1,258 A), la misma energia de enlace, y los tres atomos de oxigeno son indistinguibles
(Fugel y col., 2018). Es interesante destacar que la longitud del enlace entre nitrdgeno y oxigeno es

mayor que para un enlace doble tipico N=0O (1,20 A) y menor que la de un enlace simple N-O (1,40
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A). Por lo tanto, una Unica estructura de Lewis no explica satisfactoriamente la estructura y las uniones
quimicas del ion nitrato. En este sentido, se consideran tres estructuras de resonancia, como se pre-
senta en la figura 5.11, denominadas estructuras contribuyentes. La combinacion de ellas es un hi-

brido de resonancia de las estructuras de Lewis participantes.

B :0: 1- :(l): (l)
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Figura 5.11. Estructuras de resonancia del anion nitrato.

Excepciones a la regla del octeto

Cuando se dibujaron las estructuras de Lewis del pentacloruro de fésforo, PCls, el tetrafluoruro de
azufre, SF4, el ion hexafluoruro de arsénico, AsFs, el ion tetracloruro de yodo, ICls,”y el ion fosfato,
PO4*, se discutié la necesidad de rodear al atomo central con mas de ocho electrones, lo que resulta
en una excepcion a la regla del octeto. Como ya se ha discutido, los elementos a partir del tercer
periodo de la tabla periédica pueden expandir su octeto debido a que poseen orbitales d disponibles.

En contraste, hay algunos casos en los que el atomo central esta rodeado por menos de ocho
electrones y que, por lo tanto, también son excepciones a la regla del octeto. Este el caso de los
compuestos que contienen berilio (Be), boro (B) y aluminio (Al). En la figura 5.12. se muestran
las estructuras del fluoruro de berilio, BeFz, trifluoruro de boro, BFs3, y tricloruro de aluminio, AlCls.
Estos compuestos presentan enlaces covalentes a pesar de la diferencia de electronegatividad

de los elementos involucrados.

B ) Fe :Cl:
:F —Be — F: | Lo
:F —B—F: ¢l — Al —ck

Figura 5.12. Estructuras de Lewis que son excepciones a la regla del octeto.

Asimismo, es posible encontrar moléculas con un numero impar de electrones vy, por lo tanto,
alguno de sus atomos no podra tener un octeto. Entre estas especies, denominadas radicales, pode-
mos mencionar al monoxido de nitrégeno, NO (11 electrones), diéxido de nitrégeno, NO2 (17 electro-
nes) y el diéxido de cloro, ClO2(19 electrones). En la figura 5.13. se observan las estructuras de Lewis
con un electron desapareado ubicado en el no metal distinto de oxigeno. De esta forma, se logra que
la carga formal sea nula para el NO y CIOz; y que el oxigeno (mas electronegativo) posea una carga

negativa y el atomo de nitrégeno una carga unitaria positiva en la estructura del NO-.
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:N—O0: ‘:0O—N—O: :0—Cl—o:
Figura 5.13. Estructuras de Lewis de moléculas con nimero impar de electrones.

A continuacién, te preponemos algunos ejercicios donde podras aplicar los conceptos estudiados.

Ejercicio propuesto 5.1. Representa las estructuras de Lewis de los siguientes compuestos
(el atomo central esta subrayado): SOClo, H3PO4, SO4%, XeF4, CCIl20.
Calcula la carga formal de cada uno de los atomos y representa las estructuras resonantes,

si corresponde.

Ejercicio propuesto 5.2. Calcula la carga formal de los a&tomos y determina cual de las siguien-

tes estructuras de Lewis propuestas para el ion tiocianato NCS" es la mas adecuada.

:N—CES: :I.\.|=C=.S.: N=C—S5S:

(a) (b) (©)

Ejercicio propuesto 5.3. Completa las estructuras siguientes con los pares libres que falten.

Indica cudl es la estructura mas estable mediante el criterio de cargas formales.

(0 (0 Cl

| |l |
Cl =c —«cl Ccl—c —cl co—d
() (b) (c)

Geometria molecular

En el apartado anterior hemos visto que las estructuras de Lewis nos permiten observar el
arreglo de los atomos que componen una especie quimica (molécula o ion), los enlaces covalen-
tes presentes y los pares de electrones libres, si los hubiera, alrededor del atomo central. Sin
embargo, estas estructuras por si mismas, no nos dan informacién sobre la geometria molecu-
lar, esto es, sobre la forma tridimensional de las moléculas o iones. La geometria molecular
estara defina por la longitud y los dngulos de enlace. La forma y el tamafo de las moléculas, su

polaridad y la fuerza de sus enlaces son de gran importancia en quimica, ya que determinan las
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propiedades fisicoquimicas de las sustancias. Como vimos en el texto introductorio, ain peque-
nas diferencias en estas propiedades pueden conducir a reacciones quimicas y bioquimicas mar-
cadamente distintas, como ocurre por ejemplo en el caso de los farmacos.

¢,Coémo podemos predecir la forma de las moléculas o iones poliatdmicos (formados por mas
de dos atomos)? Para determinar la geometria molecular haremos uso de las estructuras de
Lewis y de un modelo denominado modelo de repulsion de los pares electronicos de la capa
de valencia (RPECV). Los electrones de valencia de los atomos que componen una especie
quimica formaran parte de enlaces covalentes (simples, dobles o triples) o permaneceran como
pares libres alrededor de estos, constituyendo regiones de alta densidad electronica. Para estu-
diar la forma de las moléculas e iones nos abocaremos a especies quimicas que tienen un solo
atomo central, que sera un elemento representativo (del bloque p de la tabla periédica). Si enfo-
camos nuestra atencion en el atomo central de una molécula o ion poliatémico, el modelo RPECV
considera que las regiones de alta densidad electréonica alrededor de éste, con cargas negativas
que se repelen entre si, se distribuiran de manera de minimizar esas repulsiones. Es importante
destacar que, para este modelo, un enlace simple o multiple constituye una unica zona de den-
sidad electronica, no haciendo distincién entre ellos.

En la figura 5.14 se muestra la forma en que pueden distribuirse las zonas de alta densidad
electrénica, alrededor del &tomo central, de manera de minimizar las repulsiones. En este punto
haremos la suposicién de que no hay diferencias en la intensidad de las repulsiones entre las
regiones electrénicas, lo que conduce a formas simétricas, con angulos como los mostrados en
la figura. Estas distribuciones nos permiten predecir lo que denominaremos geometria de las

densidades electronicas, o simplemente geometria electrénica.

° 90°
180° 120° 109.5° -
—— .
o 90°

Lineal Trigonal Tetraédica Bipiramide Octaédrica
Plana Trigonal

Figura 5.14. Geometria electronica para 2, 3, 4, 5 y 6 regiones de alta densidad electrénica, de izquierda
a derecha, respectivamente.

Como hemos estudiado, los enlaces covalentes estan formados por pares de electrones a los
que se denomina pares enlazantes, que estan localizados entre los atomos que forman el enlace
y atraidos por estos. El 4tomo central puede, ademas, tener a su alrededor pares de electrones
libres, que no forman parte de un enlace, denominados pares no enlazantes. Los pares de
electrones no enlazantes, que solo son atraidos por el atomo que los contiene, constituyen re-
giones de densidad electronica que se extienden en el espacio mas que la de los pares enlazan-
tes, ejerciendo mayores repulsiones sobre las densidades electronicas vecinas. De este modo,
el modelo RPECYV considera que las repulsiones entre pares libres son mayores que entre un
par libre y uno enlazante, y estas a su vez mayores que entre pares enlazantes: par libre-par
libre > par libre-par enlazante > par enlazante-par enlazante. Estas diferencias en las repulsiones

entre zonas de alta densidad electrénica que no son idénticas pueden provocar cierta distorsion
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de la geometria y en los angulos indicados en la figura 5.14. Los enlaces multiples, si bien cons-
tituyen una unica region electrénica para el modelo de RPECV, poseen mayor densidad de carga
que los enlaces simples y pueden provocar fuerzas de repulsion mas intensas con los pares de
electrones vecinos, conduciendo también a distorsiones respecto de las geometrias ideales.

Tal como hemos visto, tanto los pares de electrones enlazantes como los no enlazantes con-
tribuyen a la geometria electronica, y nos serviran de punto de partida para predecir la geometria
molecular. La geometria molecular es la distribucion de atomos en el espacio y esta determinada
solo por los pares de enlace. Asi, aunque lo pares libres tienen influencia en el arreglo tridimen-
sional de la molécula, no forman parte de la geometria molecular. Por lo tanto, siempre que una
molécula posea pares libres alrededor del atomo central, sus geometrias electronica y molecular
no coincidiran. Para aquellas moléculas que no tienen pares libres alrededor del atomo central,
ambos arreglos geométricos, electrénico y molecular, son concordantes.

Para predecir la geometria de una molécula o ion poliatdmico podemos seguir los siguien-
tes pasos:

Paso 1: dibujar la estructura de Lewis de la especie cuya geometria se quiere predecir.

Paso 2: contar el numero total de densidades electrénicas alrededor del atomo central: enla-
ces (simples, dobles, triples, sin distincion) y pares de electrones libres.

Paso 3: determinar la geometria de densidades electrénicas teniendo en cuenta la posicién
que adoptan, de modo de minimizar repulsiones. La figura 5.14 puede ayudarte a visualizar las
formas ideales que adoptan en tres dimensiones.

Paso 4: determinar la geometria molecular, esto es, el arreglo tridimensional de los ato-
mos enlazados.

Tomemos como ejemplo la prediccién de la geometria molecular del amoniaco. En la seccion
anterior vimos que la estructura de Lewis para NHs es la que se muestra a la izquierda de la
figura 5.15. EI N es el 4tomo central y la estructura de Lewis cuenta con tres enlaces covalentes
simples N-H y un par libre sobre el atomo de N. De este modo, hay 4 regiones de alta densidad
electronica alrededor del atomo central (3 enlaces + 1 par libre). En la figura 5.15 observamos
que la geometria electrénica sera tetraédrica, que es el modo de minimizar las repulsiones entre
4 densidades electronicas. Este tetraedro estara deformado, debido a la mayor repulsién entre
el par libre sobre el N y los enlaces adyacentes, que entre los pares enlazantes (el angulo de
enlace para NHsz es de 107°, en lugar de 109,5°, caracteristico de un tetraedro regular). Por
ultimo, nos queda determinar la geometria molecular, para ello sélo tendremos en cuenta los
atomos enlazados, que forman un arreglo tridimensional denominado piramidal trigonal.

Par

°e Libre
H—N—H
4 densidades Geometria electrénica: Geometria molecular:
electrénicas tetraédrica piramidal trigonal

Figura 5.15. Prediccién de la geometria molecular para NH3.
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A modo de resumen, en la tabla 5.1 se ilustran las geometrias electronica y molecular de

especies quimicas sencillas, que poseen un atomo central y dos o mas atomos terminales igua-

les. Las geometrias que poseen hasta 4 densidades electrénicas alrededor del atomo central

incluyen todas las formas que se observan generalmente para moléculas o iones que cumplen

Tabla 5.1. Estructura electronica y molecular.

N° Dens. Geometria
Elect electronica

2

Lineal

3

Trigonal
plana

Tetraédrica

Bipiramide
trigonal
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Octaédrica
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la regla del octeto. Como hemos mencionado, si el &tomo central pertenece al tercer periodo de
la tabla periddica en adelante, puede expandir el octeto. En la tabla 5.1 se muestran las posibles

geometrias para el caso de 5 y 6 densidades electrénicas alrededor del atomo central.

Ejercicio tipo 5.1. En base al modelo de RPECV, predeci la geometria electrénica y molecular
de XeFas.

Resolucion.

El primer paso para predecir la geometria electronica y molecular es determinar la estructura
de Lewis de la molécula. En este caso, el atomo central es el Xe que tiene a su alrededor 4
enlaces simples Xe-F y 2 pares libres, esto es, un total de 6 densidades electronicas y, por lo
tanto, la geometria electronica es octaédrica.

Para predecir la geometria molecular debemos ubicar las densidades electrénicas de manera
de minimizar las repulsiones. Hemos visto que las repulsiones entre pares libres son las mas
intensas, entonces los ubicaremos lo mas alejados posible. En un octaedro los seis vértices son
equivalentes y los angulos son de 90 °. De este modo, si el atomo central tuviera sélo 1 par libre,
seria indistinto posicionarlo en cualquiera de los vértices, generando una geometria piramidal
cuadrada. Sin embargo, para XeF4, el Xe posee dos pares no enlazantes que deben ubicarse en
lados opuestos del octaedro para minimizar las repulsiones. De esto modo, la geometria mole-

cular (formada sélo por los atomos enlazados) es cuadrada plana (ver tabla 5.1).

Ejercicio propuesto 5.4. En base al modelo de RPECV, predeci las geometrias electrénica y
molecular de BFs, PHs, SF4, XeF2, PFsy BrFs.

Te invitamos a explorar la siguiente simulacién acerca de geometrias electrénicas y moleculares,
que puede ser de utilidad para la visualizacién de las formas tridimensionales de las moléculas

https://phet.colorado.edu/sims/html/molecule-shapes/latest/molecule-shapes es.html

Utilizando la simulacion, corrobora tus predicciones.

Polaridad de las moléculas

Por ultimo, analizaremos brevemente como influye la geometria en la polaridad de las molé-
culas. Hemos estudiado que la polaridad de un enlace, que depende de la electronegatividad de
los atomos que lo forman, nos da una idea de cuan equitativamente se comparten los electrones
en esa union. Asi, moléculas formadas por dos atomos iguales (Hz, O2, N2, etc.) no presentan
momentos dipolares permanentes, es decir son no polares. Si los atomos que conforman las
moléculas son distintos, la polaridad del enlace aumentara a medida que sea mayor la diferencia
de electronegatividad entre los atomos, y las moléculas seran polares (CO, NO, etc.).

En el caso de moléculas formadas por mas de dos atomos, deberemos tener en cuenta, no
solo la polaridad de los enlaces, sino también la geometria molecular. Para comprender mejor la
polaridad de moléculas poliatémicas tomemos el ejemplo de SFes. De acuerdo con su estructura

de Lewis, el atomo central, S, esta rodeado de 6 densidades electrénicas determinadas por los
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pares de electrones de los enlaces S-F, en una distribucion octaédrica. Debido a que el atomo
central no posee pares de electrones libres, la geometria molecular coincide con la electrénica,
siendo la molécula octaédrica. Cada uno de los enlaces S-F es polar (la electronegatividad del F
es mayor a la del S); sin embargo, la molécula en su totalidad es no polar por ser simétrica.
Recordemos que el momento dipolar es una magnitud vectorial. Si analizamos la molécula oc-
taédrica de SFs, podemos observar que los vectores momento dipolar de lados opuestos del
octaedro se cancelaran. Por lo tanto, el momento dipolar de la molécula es cero, siendo no polar.
¢ Qué ocurriria con la polaridad de la molécula si un atomo de F es reemplazado, por ejemplo,
por CI? En este caso, la especie sera SCIFs. La sustitucion de un atomo de F por uno de Cl hace
que la molécula pierda su simetria, obteniéndose una distribucion asimétrica de carga electrénica

que origina un momento dipolar permanente, con lo cual resulta una molécula polar.

Ejercicio tipo 5.2. Indica si las siguientes moléculas son polares o no polares: NHs, CCls, CHCls.

Resolucion.

Para analizar la polaridad de las moléculas tenemos que determinar en primer lugar su geo-
metria. Ya hemos visto que la geometria molecular del NHs es piramidal trigonal (figura 5.15),
con un par de electrones libres sobre el N. Podemos concluir entonces que la molécula, que no
es simétrica, posee una distribucién asimétrica de electrones y por lo tanto es polar.

Para el caso del CCls, la estructura de Lewis nos indica que el atomo central (C), forma parte
de 4 enlaces C-Cl y no posee pares de electrones libres. La geometria electrénica coincide con
la molecular y es tetraédrica. Debido a que la molécula de CCl4 es simétrica, si descomponemos
los vectores momento dipolar de los enlaces C-Cl en las tres dimensiones, observaremos que se
cancelan entre si, siendo la molécula no polar.

Para analizar la polaridad de CHCIs podemos usar la estrategia de pensar que, si en la molé-
cula CCls se reemplaza un atomo de Cl por uno de H, la especie deja de ser simétrica y, por lo

tanto, tendra un momento dipolar permanente y sera polar.

Ejercicio propuesto 5.5. Analiza la polaridad de las siguientes moléculas BF3, PHs, SF4, XeFa,

PFsy BrFs, cuyas geometrias determinaste en el ejercicio propuesto 5.4.

Respuestas de los ejercicios propuestos

Ejercicio propuesto 5.1. La carga formal de los atomos se indica en color rojo.

0 . '[2 .0 0
101 00 o ,0—H "R :0:

0 0 2N 0 e :
Cl—lslo—CI \\p/D o. ol L0 ol Il o
AT W S/ No :F —Xe —F* ¢|l—C—cCl:

H=07 Q-+ ol § ;
Cl»80 HaP Oy . F 0 CClQ
XeFy
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El ion sulfato presenta seis estructuras de resonancia.

0 0
:0: :0: 0 Q:1
TR | PR oy . L. - 1| g 0 | 9 . [, .
0—S—Q: €>:0—5—0: > :Q—? —0 &> 0—5=0Q €>:0=5=0Q @=Q—T—Q=
o T 1 1 |
:0: :0: :0: 0 o}
5 w o

I v

Ejercicio propuesto 5.2. La carga formal de los atomos se indica en color rojo.

-2 0 +1l=oa -1 0 0 - 0 0 !
[:N—CE ] [:N=c=s:] [ NEC—§:]
(a) (b) (c)

La estructura mas probable del ion tiocianato es la (b) porque las cargas formales son las mas
cercanas a cero y la carga negativa recae sobre el elemento mas electronegativo (electronegati-
vidades: N=3; C=2,6; S =2,6).

Ejercicio propuesto 5.3. La estructura mas probable es la (b).

oo -] 0
:0: :0: :Cl:
+l.. IO 000 0.. II0 ..O s |+2 ..-1
cl =c—cl: :Cl —C —Cl: 2C=0 —cl:
(a) (b) (c)

Ejercicio propuesto 5.4. BFs, trigonal plana; PHs, piramidal trigonal; SF4, balancin; XeF2,

lineal; PFs, bipiramide trigonal y BrFs, piramide cuadrada.

Ejercicio propuesto 5.5. BFs (no polar); PHs (polar), SF4 (polar), XeF2 (no polar), PFs (no
polar) y BrFs (polar).
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CAPITULO 6
Estequiometria: relaciones cuantitativas entre
reactivos y productos en una reaccion quimica

Facundo Barraqué y Virginia Vetere

En este capitulo estudiaremos un tema central de gran aplicacion en diferentes ambitos, como
la industria, distintas disciplinas cientificas y la vida cotidiana. Conocer y distinguir la naturaleza
de los procesos fisicos y quimicos, estudiar las caracteristicas de las reacciones quimicas, re-
presentarlas simbodlicamente y establecer relaciones cuantitativas entre las sustancias que inter-

vienen en ellas, forman parte de los objetivos de este apartado.

Lectura inicial

La naturaleza de los procesos quimicos

Cotidianamente somos espectadores de fendmenos y procesos de la naturaleza que despier-
tan nuestra curiosidad y suscitan preguntas. Basta con contemplar la lluvia para intuir que en la
atmosfera se produjo un cambio en la materia. La sintesis de proteinas o la obtencion de energia
mediante los alimentos que ingerimos con la dieta forman parte de un sinnimero de reacciones
que estan continuamente ocurriendo en nuestro cuerpo (Lehninger y col., 2005). Existen muchos
otros procesos, que se producen por la intervencion de Ixs humanxs y que también son muy
importantes para nuestra vida y el desarrollo de la sociedad. En definitiva, muchos de los sucesos
que experimentamos en lo cotidiano son consecuencia de algun proceso quimico o fisico parti-
cular. Es importante diferenciar las caracteristicas asociadas a las transformaciones fisicas y a
las quimicas, estudiadas en el capitulo 2.

Como hemos visto, en los procesos fisicos no hay cambios en la composicion de la materia.
Por ejemplo, la modificacion del estado de agregacidon de una sustancia no involucra la ruptura
de enlaces quimicos. La solidificacién del agua en nuestros congeladores o la sublimacion de la
naftalina que se utiliza para proteger la ropa de las polillas, son ejemplos de transformaciones
fisicas. La composicion quimica de estas sustancias, agua o naftalina, es la misma en cualquiera

de sus estados de agregacion.
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Por otro lado, los procesos quimicos, de los que nos ocuparemos en este capitulo, involucran
la transformacion de la materia a través del reacomodamiento de los atomos que la constituyen.
Por ejemplo, en la combustidon del metano, componente principal del gas natural, empleada entre
otras cosas para calefaccionar los ambientes, se produce una reaccion quimica entre este gas y
el oxigeno del aire, para producir didoxido de carbono, gaseoso, y agua liquida. En este tipo de
procesos las sustancias de partida (metano y oxigeno), a las que denominaremos reactivos, se
combinan, rompiendo sus enlaces y generando otros, para dar lugar a nuevas sustancias llama-
das productos (didxido de carbono y agua). Estas transformaciones pueden simbolizarse a tra-
vés de lo que se denominan ecuaciones quimicas, que son una forma simple y sintética de
representar los procesos quimicos. Por ejemplo, la ecuacion quimica que representa la combus-

tion completa del metano es:

CHa(g) + 202(g) — CO2(g) + 2H20(l)

Todas las reacciones quimicas deben cumplir con un principio fundamental, la ley de con-
servacion de la masa, descubierta por el cientifico francés Antoine-Laurent de Lavoisier, de
quien hemos hablado en el capitulo 1. En 1789, Lavoisier expreso en su libro Tratado Elemental
de Quimica: “Podemos asentar como axioma incontrovertible que, en todas las operaciones del
arte y la naturaleza, nada se crea; existe una cantidad igual de materia tanto antes como después
del experimento”. De este modo, la masa total de las sustancias presentes antes de que una
reaccion quimica ocurra debe ser igual a la masa total de las sustancias que se encuentran al
final del proceso. Esto se ve reflejado en la ecuaciéon quimica que representa la combustién del
metano, donde podemos observar que el nimero de atomos de cada elemento antes y después
de la reaccion es el mismo. Durante una reaccién quimica, los atomos no se crean ni se destru-
yen, sino que se reordenan para dar lugar a la formacion de productos. Las relaciones cuantita-
tivas entre las sustancias que forman parte de un proceso quimico se estudian en el marco de lo

que se denomina estequiometria.

Reacciones quimicas

Como vimos en el capitulo 2, durante un proceso fisico no hay cambio en la identidad de las
sustancias intervinientes. La fusion del agua es un ejemplo de proceso fisico: antes y después
del cambio de agregacion, la sustancia sigue siendo la misma, H20. Por el contrario, en un pro-
ceso quimico se producen cambios en la composicion de las sustancias que forman parte de
él. La oxidacion de un clavo de hierro expuesto al aire y a la humedad, es un ejemplo de proceso
quimico. Inicialmente las sustancias intervinientes son Fe y O2, que, al ocurrir la oxidacion se
transforman en Fe203, compuesto de color rojizo caracteristico que recubre las piezas de hierro

a las que comunmente denominamos oxidadas.
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Una reaccién quimica es el proceso durante el cual una o0 mas sustancias se transforman
en otras diferentes, como ocurre con la oxidacién del hierro. Durante estos procesos, la natura-
leza de los atomos no se modifica (un elemento no se transforma en otro elemento), lo que ocurre
es una redistribucion de estos por ruptura y formacion de nuevos enlaces.

Una forma sencilla de representar una reaccién quimica, que contenga toda la informacion
cuantitativa y cualitativa de la transformacion, es a través de la denominada ecuacién quimica.
La construccion de una ecuacién quimica debe seguir ciertas reglas para que realmente sea una
representacion de un proceso quimico determinado.

En primer lugar, distinguiremos la o las sustancias de partida, a las que llamamos reactivos, de
la o las sustancias que se producen en la reaccién quimica, que denominamos productos. En nues-
tro ejemplo, el hierro (Fe) y el oxigeno (O2) son los reactivos, y el éxido de hierro (Ill) (Fe203) el pro-
ducto. Para escribir una reaccion quimica, los reactivos se colocan a la izquierda, separados por una
fecha (=), de los productos que se indican a la derecha. Si existe mas de un reactivo, estos se orga-
nizan colocando entre ellos un signo de adicién (+), que indica que reaccionan entre si. En la figura
6.1 se muestra la ecuacion quimica que representa la oxidacion del hierro cuando reacciona con el
oxigeno presente en al aire. La flecha, apuntando en una unica direccion, de reactivos hacia produc-
tos, indica que la reacciéon es completa, es decir, que ocurre hasta consumir completamente uno o
mas reactivos. Es importante remarcar que, muchas reacciones quimicas no se completan, sino que
llegan a un estado en el que estan presentes tanto reactivos como productos, denominado equilibrio

quimico, concepto que excede el alcance de este libro.

REACTIVOS PRODUCTOS
a la izquierda a la derecha

4Feg?so (? 2! (o]
2 €,0;

“ reacciona con” “ produce”

Figura 6.1. Ecuacién quimica que representa la oxidacion del hierro en contacto con la atmoésfera.

Las reacciones quimicas se basan en la ley de conservacion de la masa, que establece que
la masa total de todas las sustancias presentes antes de una reaccion quimica es la misma que
la masa total después de la reaccién. De este modo, el numero de atomos de cada elemento a
cada lado de la flecha que separa reactivos y productos debe ser el mismo. Para cumplir con
esta premisa, se procede al ajuste o balanceo de la ecuacién quimica. Esta operacién puede
realizarse por “prueba y error” o utilizando un método sistematico, como veremos en el capitulo
8 para algunas reacciones de oxidacion-reduccion.

Es muy importante tener en cuenta que, durante el proceso de balanceo no se puede modifi-
car ninguna férmula quimica mediante reemplazo de los elementos o los subindices, ya que esto

implicaria cambiar las sustancias involucradas en la reaccion quimica. El unico modo de balan-
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cear una ecuacion, sin alterar la descripcion cualitativa de la reaccion quimica, es agregar nume-
ros que afecten a toda la férmula quimica en conjunto. Esto se logra mediante coeficientes que
multiplican a la formula completa de un compuesto, denominados coeficientes estequiomeétri-
cos. En la figura 6.1 pueden observarse los coeficientes estequiométricos 4, 3y 2, para Fe, Oz
y Fe203, respectivamente. La informacion brindada por la ecuaciéon quimica puede completarse
indicando el estado fisico de las sustancias intervinientes, a continuacion de la férmula. De este
modo, la ecuacién quimica que representa, cualitativa y cuantitativamente, la oxidacion del hierro

por el oxigeno, para producir 6xido de hierro (lll) queda expresada:

4Fe(s) + 302(g) — 2Fe20s3(s)

Quizas habras notado que existen otras combinaciones de coeficientes estequiométricos que
mantienen las proporciones de reactivos y productos necesarias para cumplir con la conserva-
cion de la masa antes y después de la reaccién. Por ejemplo, podemos plantear las ecuaciones:
8Fe(s) + 602(g) — 4Fe20s(s) 0 40Fe(s) + 3002(g) — 20Fe20s(s). Si bien estos coeficientes satis-
facen la ecuacioén, se opta por el conjunto de nimeros mas sencillo debido a que, a partir de

ellos, se realizan generalmente célculos estequiométricos.

Ejercicio tipo 6.1. Balancea la siguiente ecuacion:
H2S0Oa4(ac) + Al(OH)s(s) — Al(HSOa4)s(ac) + H20(1)

Resolucién

Resulta mas sencillo comenzar el ajuste de una ecuacién por aquellos elementos que apare-
cen el menor numero de veces a ambos lados de la flecha. En este caso, seria engorroso balan-
cear la ecuacién si comenzamos por H u O; sin embargo, es mas facil iniciar con el Al o el S.
Podemos observar que necesitamos 3 atomos de S para satisfacer la férmula del producto hi-
droégeno sulfato de aluminio, AI(HSO4)s. Podemos entonces colocar el coeficiente estequiomeé-
trico de 3 delante del reactivo H2SO4. En cuanto al aluminio, hay un atomo de cada lado de la
flecha, por tanto, la ecuacién esta balanceada respecto a este elemento. Nos resta entonces
ajustar la ecuacion respecto de Hy O. Si contamos el numero de atomos de estos elementos del
lado de los reactivos, luego de agregar el coeficiente 3 al H2SO4, observamos 9 atomos de H y
15 de O, mientras que, del lado de los productos, tenemos 5 atomos de Hy 13 de O. Si del lado
de los productos se agregan 4 atomos de H y 2 de O colocando el coeficiente estequiométrico
de 3 delante de la molécula de agua la ecuacion balanceada resulta:

3H2S04(ac) + Al(OH)s(s) — AI(HSOa4)s(ac) + 3H20(1)

Ejercicio propuesto 6.1. Balancea las siguientes ecuaciones:
a) NaOH(ac) + H2SO4(ac) — Na2S0a4(ac) + H20(1)
b) NaHCO3(ac) — Na2COs(ac) + H20(l) + CO2(g)
c) Li(s) + N2(g) — LisN(s)
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Estequiometria

La estequiometria es el estudio de las relaciones cuantitativas asociadas a un proceso qui-
mico. Los calculos estequiométricos nos permiten determinar, entre otras cosas, la cantidad de
reactivos consumidos o la de productos formados. Las cantidades de reactivos y productos pue-
den expresarse en masa, en numero o moles de atomos, moléculas, y iones, 0 en volumenes.

Para visualizar el significado cuantitativo de una ecuacion quimica, analizaremos el si-
guiente ejemplo:

2Al(s) + 6HCI(ac) — 2AICl3(ac) + 3H2(g)

Las relaciones entre las cantidades de reactivos y productos pueden analizarse desde un
punto de vista atdmico/molecular (considerando numero de atomos y moléculas intervinientes, o
sus masas), o desde un punto de vista molar (relacionando moles de atomos o moléculas o sus

en masa). En la figura 6.2 se presentan estas relaciones.

_Interpretacion molecular_
2 Al + 6HCI S 2AICl, + 3H,

2 atomos y 6 moléculas producen 2 moléculas y 3 moléculas \

2x27 uma y ' 6x36,5 uma ' producen ' 2x133,5uma ' y . 3x2uma

Interpretacién molar

2 moles y 6 moles producen 2 moles y 3 moles
2x27 g y 6x36,5 g producen  2x133,5g y 3x2 g
2x6,022x10%2 y  6x6,022x102® producen 2x6,022x102® y 3x6,022x10%3

atomos moléculas moléculas moléculas

gas deal, CNTP)|

Figura 6.2. Significado cuantitativo de una ecuacion quimica.

Es importante notar que, para el analisis molecular/atémico se deben utilizar las masas ex-
presadas en uma, o su equivalente en gramos (1 uma = 1,66054 x 10-%* g), que son masas ex-
tremadamente pequefias, en concordancia con la escala de la materia que estamos analizando.
Para el analisis molar, las masas en gramos son valores macroscépicos, que podemos pesar
con facilidad en el laboratorio. Siempre que respetemos la escala, microscépica o macroscépica,
con la que interpretamos las relaciones cuantitativas entre reactivos y productos, se pueden ha-
cer combinaciones de la cantidad de sustancia en diferentes unidades. En el ejemplo de la figura
6.2 podemos decir que 2 moles de Al se combinan con 6 moles de HCI, o que 2 moles de Al se
combinan con 6 x 36,5 g de HCI (219 g de HCI), de acuerdo con nuestra conveniencia a los fines
de realizar un célculo. De igual manera, a escala molecular, 2 atomos de Al producen 3 moléculas

de Hz, que es equivalente a expresar que se forman 6 uma de H2 (9,96 x 102 g H2). En la figura
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se ha agregado para el caso del gas hidrégeno, la cantidad de este producto en términos de
volumen. Como veremos en el capitulo 9, un mol de cualquier gas, cuyo comportamiento se
aproxima al de un gas ideal, en condiciones normales de temperatura y presion (CNPT,0°C y 1

atmoésfera), ocupa un volumen de 22,4 litros.

Ejercicio tipo 6.2. El hidréxido de aluminio reacciona con el &cido sulfurico para formar sulfato
de aluminio y agua.

a) Escribi la ecuacién balanceada que interpreta esta reaccion quimica.

b) Calcula las moléculas de agua que se forman si se producen 1,60 moles de sulfato de
aluminio.

c¢) Calcula los gramos de acido sulfurico que se necesitan para neutralizar completamente
0,200 moles de hidroxido de aluminio.

d) Calcula los gramos de hidréxido de aluminio necesarios para obtener 171 g de sulfato de

aluminio.

Resolucion

a) Para escribir la ecuacién quimica balanceada debemos formular los productos y los reac-
tivos, ubicarlos a izquierda y derecha de la flecha, respectivamente, y balancear la ecuacion.
Para el ajuste de la ecuacion conviene comenzar con S y Al. Si observamos el producto,
Al2(SO4)3, vemos que para contar con los 2 atomos de Al y los 3 atomos de S de su férmula
molecular, debemos agregar un coeficiente estequiométrico de 3 delante de H2SO4 y un coefi-
ciente de 2 delante de Al(OH)s. Restan ajustar los &tomos de Hy O, lo que se consigue colocando
un coeficiente estequiométrico de 6 delante de H20. La ecuacion balanceada resulta:

3H2S04(ac) + 2AI(OH)3(s) — Al2(SO4)s(s) + 6H20(1)

b) De la ecuacion quimica observamos que por cada mol de sulfato de aluminio que se pro-
duce, también se obtienen 6 moles de moléculas de agua.

1 mol Al2(SO4)3 — 6 mol H20

1,60 mol Al2(SO4)3 — x = 9,60 mol H20

Para transformar moles de moléculas en numero de moléculas debemos usar el nimero de
Avogadro (6,022 x 10%).

1 mol H20 — 6,022 x 102 moléculas de H20

9,60 mol H20 — x = 5,78 x 102* moléculas de H20

c) De la ecuacion quimica se desprende que son necesarios 3 moles de acido sulfurico para
neutralizar 2 moles de hidréxido de aluminio.

2 mol Al(OH)s — 3 mol H2S04

0,200 mol Al(OH)3 — x = 0,300 mol H2SO4

Sabemos que la masa de 1 mol de H2SO4 es de 98 g. Recordemos que la masa molecular
relativa (MMR) del H2SO4 se calcula a partir de las masas atomicas relativas (MAR) de los ele-

mentos que la componen, datos que estan disponibles en la tabla periddica. En este caso, las
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masas atomicas relativas son: MAR(H) = 1, MAR(S) = 32 y MAR(O) = 16. Entonces MMR(H2SO4)
=2x1+32+4x16 =98, esto significa que la masa de 1 mol de H2SOses 98 g.

1 mol H2SO4 — 98 g H2SO4

0,300 mol H2SO4— x = 29,4 g H2S04

Tal vez habras notado que, podemos arribar al mismo resultado en una unica operacion, re-
lacionando directamente los moles de Al(OH)s con los gramos de H2SO4, de acuerdo a la reac-
cion quimica

2 mol Al(OH)3s — 3x98 g H2S04

0,200 mol AI(OH)s — x = 29,4 g H2SO4

d) A partir de la ecuacion quimica se deduce que se necesitan 2 moles de Al(OH)s para obte-
ner 1 mol de Alx(SO4)s. Las masas moleculares relativas de estos compuestos son:
MMR(AI(OH)3) = 78 y MMR(AI2(SO4)3) = 342; esto significa que 1 mol de Al(OH)s equivale a 78
gy 1 mol de Alz(SO4)sa 342 g. De este modo, podemos hacer el calculo en una Unica operacion.

342 g Alz(SO4)3 — 2 x 78 g Al(OH)3

171 g Al2(SO4)s — x = 78 g AI(OH)3

Hay muchos modos de resolver los ejercicios de estequiometria, con mayor o menor numero
de operaciones algebraicas, partiendo desde diferentes datos, etc. Es importante que los abor-

des de la forma mas adecuada a tu entendimiento.

Ejercicio propuesto 6.2. La reaccion entre sulfuro de aluminio y agua produce hidroxido de
aluminio y sulfuro de hidrégeno. a) Escribi la ecuacién quimica balanceada para esta reaccion.
b) ¢ Cuantos gramos de sulfuro de aluminio son necesarios para reaccionar con 3,50 g de agua?
c) Calcula el numero de moles de hidroxido de aluminio que se produce. d) ¢ Cuantas moléculas

de sulfuro de hidrégeno se forman?

Ejercicio propuesto 6.3. ; Qué masa de Na2CrO4 se necesita para reaccionar exactamente con
5,00 g de Pb(NOs)2 y producir PbCrOs y NaNOs?; Cuantos moles de PbCrO4 se forman?;Qué

masa de NaNOs se produce?

Reactivo limitante

Con mucha frecuencia, para realizar calculos estequiométricos, tendremos los datos corres-
pondientes a las cantidades disponibles de dos o mas reactivos. Rara vez estas cantidades co-
rresponden exactamente a la relacion expresada en la ecuacion quimica. Esto significa que, de
alguno de los reactivos tendremos menos cantidad de la necesaria para respetar las proporcio-

nes estequiométricas.
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Para entender este concepto, imaginemos que queremos preparar sandwiches de queso.
Cada uno de ellos sera elaborado con una feta de queso y un pan, que como es habitual en esta
preparacion, se cortara al medio. Si disponemos de 7 panes y 5 fetas de queso, ¢ cuantos sand-
wiches podemos preparar?; nos sobra queso? ¢jcuanto?; ;nos sobra pan? jcuanto? Segura-
mente, habras arribado a la conclusién de que, podemos preparar 5 sandwiches, que usaremos
la totalidad del queso y nos sobraran dos panes. De este modo, el queso es lo que limitara nues-
tra produccién de sandwiches. Cuando terminemos nuestra elaboracion tendremos 5 sandwiches
y dos panes que no se usaron.

De modo analogo, en una reaccién quimica puede ocurrir que uno de los reactivos limite la
cantidad de producto que se formara. Este reactivo, se denomina reactivo limitante y decimos
que se encuentra en defecto respecto de los otros reactivos, que estaran en exceso. Asi, al final
de una reaccion completa, junto con los productos, tendremos el exceso de los reactivos que
quedaron sin reaccionar.

Para realizar calculos estequiométricos debe tomarse como base la cantidad de reactivo limi-
tante. Para determinar cual es el reactivo que esta en defecto es necesario comparar las canti-
dades de los reactivos disponibles con la relacion que surge de la ecuacién quimica balanceada.
Para ejemplificar como podemos realizar estos calculos analicemos paso a paso la siguiente
situacion:

Se desea calcular la masa de didéxido de nitrogeno formada cuando se mezclan 9,0 g de
mondxido de nitrégeno con 6,4 g de oxigeno.

Paso 1: escribir la ecuacién quimica balanceada: 2NO(g) + O2(g) — 2NO2(g)

Paso 2: determinar el reactivo limitante. Para ello tenemos que comparar la informacion que nos
da la ecuacion quimica (relaciones estequiométricas) con las cantidades de reactivos de las que
realmente disponemos (segun los datos del ejercicio). Debido a que se informan las masas de
los reactivos, haremos uso de las masas moleculares relativas que, expresadas en gramos nos
dan la masa de un mol de cada sustancia. MMR(NO) = 30; MMR(O2) = 32; MMR(NO3) = 46. En

la figura 6.3 se resume este analisis:

2NO+0, - 2NO,

Informacioén

brinda |
qu:cu::ic,?\ ° 2 moles 1mol  producen 2 moles
quimica 2x30 g y 32g producen  2x46 g

Cantidad de
reactivo del
que se
dispone

6,4gde O,

Figura 6.3. Comparacion entre las cantidades estequiométricas y las disponibles para el ejemplo
de la reaccion entre NO y O: para producir NO-.

A partir de la informacion que nos brinda la ecuacion quimica, sabemos que 2 x 30 g (2

moles) de NO reaccionan con 32 g (1 mol) de O2. Sin embargo, de acuerdo con los datos del

FACULTAD DE CIENCIAS EXACTAS | UNLP 91



INTRODUCCION A LA QUIMICA — LAURA E. BRIAND Y VIRGINIA VETERE (COORDINADORAS)

ejercicio, se disponen de 9,0 g de NO, ;qué masa de O2 se requerira para reaccionar con
esa cantidad de NO?.

2x30gdeNO — 32902

9,0gde NO —x=4,89g0:2

Este resultado nos indica que necesitariamos 4,8 g de Oz para que reaccione la totalidad del
NO (9,0 g). Sin embargo, disponemos de 6,4 g de Oz, una cantidad mayor a la necesaria, por lo
tanto, el Oz es el reactivo que esta en exceso. De este modo, el reactivo limitante es el NO, y
realizaremos los calculos de producto a obtener considerando la cantidad de NO con la que
contamos. Al finalizar la reaccion todo el NO reaccionara y quedara un exceso de Oz. Este exceso
de O2 sera la diferencia entre la cantidad de oxigeno de la que se disponia y la necesaria para
consumir todo el NO (cantidad de Oz sin reaccionar =6,4g—-4,89= 1,6 9)

Podriamos haber arribado a la misma conclusién acerca del reactivo limitante, partiendo de
la cantidad de Oz disponible, esto es, determinar la masa de NO necesaria para que reaccione
la totalidad del Oz (6,4 g).

32gde 02 —>2x30gNO

6,4 gde O2 —»x=12g NO

A partir de este calculo, podemos concluir que son necesarios 12 g de NO para que reaccione
todo el Oz disponible. Sin embargo, sélo se dispone de 9,0 g de NO, por lo que este reactivo esta
en defecto. Asi, el NO es el reactivo limitante y el Oz el reactivo en exceso, tal como habiamos
determinado anteriormente.

Paso 3: calcular la masa de producto formada a partir de la cantidad de reactivo limitante. La
ecuacion quimica indica que 2 x 30 g de NO (2 moles) produciran 2 x 46 g de NO2 (2 moles). La
cantidad de reactivo limitante disponible es 9,0 g, entonces:

2x30gde NO — 2x46 gde NO2

9,0 gde NO — x =13,8 g de NO2 La masa de NO: formada sera 13,8 g

Ejercicio tipo 6.3. Se hacen reaccionar 1,00 g de magnesio con 3,00 g de cloruro de oro(lll). Los
productos obtenidos son cloruro de magnesio y oro.

a) Calcula la masa de oro que se obtiene.

b) Calcula los moles de cloruro de magnesio que se obtienen.

c) Calcula la masa del reactivo en exceso que quedo sin reaccionar.

Resolucién
El primer paso en todo problema de estequiometria es escribir la ecuaciéon quimica balanceada:
3Mg(s) + 2AuCls(ac) —» 3MgClz(ac) + 2Au(s)
a) Para calcular la masa de producto obtenida (Au), debemos determinar cual es el reactivo
limitante. De la ecuacion quimica observamos que 3 moles de Mg (3 x 24,3 g) reaccionan con 2
moles de AuCls (2 x 303,5 g) (MAR(Mg) = 24,3; MMR(AuCls) = 303,5). Se dispone de 1,00 g de

Mg, ¢qué masa de AuCls se necesitara para que reaccione completamente esa cantidad de Mg?

FACULTAD DE CIENCIAS EXACTAS | UNLP 92




INTRODUCCION A LA QUIMICA — LAURA E. BRIAND Y VIRGINIA VETERE (COORDINADORAS)

3x24,3gMg — 2x303,5gAuCls

1,00 g Mg —» x = 8,33 g AuCls

Este resultado indica que son necesarios 8,33 g de AuCls para que reaccione completamente
el Mg (1,00 g). Sin embargo, solo se dispone de 3,00 g de AuCls, siendo entonces éste el reac-
tivo limitante. Asi, el AuCls se consume totalmente y al finalizar la reaccién quimica se tendran
los productos (MgClz y Au) y el reactivo en exceso que quedd sin reaccionar (Mg).

A partir de la masa de AuCls calcularemos la de Au formada:

2x303,5g AuCls - 2 x 197 g Au

3,00 g AuCls > x=1,95g Au Se obtienen 1,95 g de Au.

b) Los moles de MgClz obtenidos también se calculan a partir del reactivo limitante:

2 x 303,5 g AuClz — 3 mol MgClz

3,00 g AuCls - x = 0,0148 mol MgCl: Se obtienen 0,0148 mol MgCl2

c) Para calcular la masa del reactivo en exceso (Mg) que quedé sin reaccionar, debemos
averiguar la masa de este reactivo que reaccioné con el AuCls disponible.

2 x303,5 g AuCls — 3 x 24,3 g Mg

3,00 g AuCls — x = 0,360 g Mg

A partir de este calculo determinamos que, del total de Mg disponible (1,00 g), reaccionaron
con AuCls 0,360 g. Asi, la cantidad de Mg sin reaccionar sera la diferencia entre estas masas:

Cantidad de Mg sin reaccionar = 1,00 g— 0,360 g = 0,64 g

Al finalizar la reaccién quedan 0,64 g del reactivo en exceso sin reaccionar.

Ejercicio propuesto 6.4. La reaccion entre amoniaco y oxigeno se representa por la siguiente
ecuacion:
4NHs(g) + 502(g) — 4NO(g) + 6H20(g)
Si se hacen reaccionar 0,130 moles de NHs con 4,20 g de Oz. a) Determina cual es el reactivo
limitante. b) ¢ Cuantos moles de NO se forman? c) ¢;Cuantos gramos del reactivo en exceso

quedan sin reaccionar al finalizar la reaccion?

Pureza de los reactivos

La sal de mesa es un solido comunmente utilizado en nuestra vida cotidiana. Si leemos con
atencion la etiqueta de este producto, que probablemente encontremos en nuestras casas, po-
demos observar que mayoritariamente estd compuesta de cloruro de sodio (NaCl), pero también
presenta pequefas cantidades de iodato de potasio (KIOs) y aglutinantes. A los fines culinarios,
la composicion de la sal de mesa no es un problema. Sin embargo, si necesitaramos NaCl para

una reaccién quimica a realizar en el laboratorio, y dispusiésemos Unicamente de sal de mesa,
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deberiamos decidir si la pureza de ese reactivo es adecuada, ademas de analizar si el resto de
los componentes conducen a resultados no deseados al llevar a cabo la reaccion.

La mayor parte de los reactivos que se emplean en el laboratorio no son 100% puros, sino
que poseen una cantidad determinada de otras sustancias llamadas impurezas. En la figura 6.4
se muestran dos etiquetas, correspondientes a las sales comerciales cloruro de sodio e hidro-
geno carbonato de sodio (comunmente conocida como bicarbonato de sodio), ¢,podés indicar
qué significa el valor 99,5% que se observa en la etiqueta de NaCl? La etiqueta de bicarbonato
de sodio tiene en su parte inferior resultados de ensayos quimicos realizados previo a su comer-
cializacion, ¢podés inferir qué significan estos resultados en relacién con la pureza de esta sal?.

La pureza de las sustancias es un concepto sumamente importante a la hora de pensar las
reacciones quimicas. Como hemos mencionado, los reactivos utilizados en el laboratorio no son
por lo general totalmente puros. La pureza de los reactivos se indica como un porcentaje del total
de la muestra. En el caso de sustancias solidas, suele indicarse en porcentaje en peso (masa),
[% p/p]. Para la etiqueta de la sal NaCl, mostrada en la figura 6.4, el numero 99,5% indica que
cada 100 gramos del sdlido que contiene el envase, 99,5 gramos son NaCl y el resto (0,5 gramos)
son impurezas. Estos datos son de importancia ya que el componente puro de una sustancia es
el unico que participa de la reaccién de interés. De este modo, cuando hacemos célculos este-

quiométricos debemos tener en cuenta la pureza de los reactivos.

ESPECIFICACIONES

PRODUCTO: SODIO BICARBONATO Pro-analisis (ACS)
SINONIMO:  Sodio Hidrogeno Carbonato
coDIGo: 815
FORMULA: NaHCO;
CAS: 144-55-8 UN: D
PESO MOLECULAR: 34.01
DENSIDAD: -

ENSAYOS Especificaciones

AMONIO (NH4) MAX. 5 ppm
Cloruro de om0
COMPUESTOS DE AZUFRE (COMO S04) MAX_0.003 %
= FOSFATO (PO4) MAX. 0.001 %
S 0 d I 0 HIERRQ (Fe) MAX. 0.001 %
INSOLUBLE MAX. 0.015 %
NaCl 99,5?/0 METALES PESADOS (Ph) MAX. § ppm
POTASIO (K) MAX. 0.005 %
PM 58,44 VALORACION (SOBRE BASE SECA) 99.7-100.3 %
Cas 1224 -24 -5 Ca, Mg Y ppdo. R203 MAX. 0.02 %

Figura 6.4. Etiquetas de las sales cloruro de sodio (Izquierda) y bicarbonato de sodio (Derecha).

Ejercicio tipo 6.4. El marmol, que es utilizado en la construccion edilicia, se compone mayor-
mente de CaCOQOs, pero también contiene impurezas como arcillas y cuarzo (SiOz2). Un método
muy conocido para generar COz2 es la reaccion del carbonato de calcio con &cido clorhidrico. La

ecuacion que representa esta reaccion se expresa a continuacion:

CaCOs(s) + 2HCI(ac) — COz(g) + CaClz(ac) + H20(I)
Si se parte de una piedra de marmol de 3,00 gramos cuya pureza es de 75,0% p/p y se la

hace reaccionar con 0,0100 moles de HCI, jcuanto CO2(g) se producira al finalizar el experi-

mento? Expresalo en moles, gramos v litros.
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Resolucién

En este ejercicio partimos de una ecuacion quimica balanceada que nos da informacién
acerca de las relaciones cuantitativas entre reactivos y productos. Teniendo como datos las can-
tidades de los dos reactivos involucrados en la reaccion, debemos determinar cual de ellos es el
limitante para luego calcular la cantidad de producto, CO2. Sin embargo, es necesario tener en
cuenta que la muestra de marmol, que contiene el reactivo CaCOs, no es pura (75,0% p/p), y

debemos determinar primero cuanto CaCOs hay en ella.

100 g de muestra (marmol) — 75,0 g de CaCOs(s) (puro)

3,00 g de muestra — x = 2,25 g de CaCOs(s)

Asi, 2,25 g es la cantidad del reactivo CaCOs(s) puro que podria reaccionar. Con esta infor-
macion, estamos en condiciones de determinar el reactivo limitante. De la ecuacién quimica sa-
bemos que 1 mol de CaCOs (100 g; MMR(CaCOs) = 100) reacciona con 2 moles de HCI, ¢ cuan-

tos moles de HCI seran necesarios para que reaccionen 2,25 g de CaCOs?

100 g CaCO3 — 2 moles HCI

2,25 g CaCOs — x = 0,0450 moles de HCI

A partir de este calculo determinamos que son necesarios 0,0450 moles de HCI para reaccio-
nar con 2,25 g de CaCOs. Sin embargo, se dispone solo de 0,0100 moles de HCI, siendo este el
reactivo limitante. A partir del reactivo limitante se calcula la cantidad de producto obtenida, te-
niendo en cuenta que, segun la estequiometria de la reaccion, 2 moles de HCI producen 1 mol
de COz2:

2 mol HCI — 1 mol CO2

0,0100 mol de HCI — x = 0,00500 moles de CO2

Asi, se produciran 0,00500 moles de CO2, que equivalen a 0,220 g (MMR(CO2) =44)y a
0,112 L de CO2 (1 mol de gas ideal en CNPT =224 L).

Ejercicio propuesto 6.5. Calcula en qué cantidad de masa de cada una de las siguientes mues-
tras hay 0,150 moles de sustancia pura: Ca(OH)2 70,0% p/p, NaCl 50,0% p/p, KCI 87,5% p/p.

Ejercicio propuesto 6.6. El litio y el nitrégeno reaccionan para producir nitruro de litio:
6Li(s) + N2(g) — 2LisN(s)
Si se desean obtener 0,500 moles de LisN. ; Cuantos moles de Li deben reaccionar? Si para
conseguir esa cantidad de Li se debié pesar 14,0 g de una muestra impura que contiene al metal,

¢cual es la pureza de la muestra?
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Rendimiento de una reaccién quimica

Hemos realizados diversos calculos para determinar la cantidad de producto que se forma
cuando reacciona todo el reactivo limitante, esto es, la cantidad de producto teérica o cantidad
de producto esperada, segun los calculos estequiométricos.

La cantidad de producto que realmente se obtiene en una reaccion, la cantidad de producto
real o cantidad de producto obtenida, puede ser menor a la que se esperaba. Existen diversas
causas que originan este hecho, entre ellas, las reacciones reversibles, la presencia de reaccio-
nes secundarias o la dificultad para recuperar todo el producto obtenido.

El rendimiento de una reaccién quimica se calcula a partir de la comparacién entre la canti-
dad de producto obtenida realmente y la esperada (tedrica). Si una reacciéon quimica tiene un
rendimiento de 100%, significa que la cantidad de producto obtenido coincide con la esperada.
Si una reaccion tiene un rendimiento menor a 100%, la cantidad de producto obtenida es menor
a la esperada. Por ejemplo, si una reaccién posee un rendimiento de 85%, significa que por cada
100 (moles, gramos, litros, etc.) que se esperaban obtener, se obtuvieron en realidad 85 (moles,
gramos, litros, etc.). La cantidad de producto puede expresarse en cualquier unidad siempre que
sea la misma para el producto obtenido y el esperado.

Cuando realizamos calculos estequiométricos que involucran cantidad de producto es nece-

sario tener en cuenta el rendimiento de la reaccion.

Ejercicio tipo 6.5. Una de las vias para generar hematita (Fe203), un 6xido de hierro con apli-
caciones en la industria de los pigmentos, es la sintesis representada por la siguiente ecuacion:
4FeClz(s) + 4H20(1) + O2(g) — 2Fe20s(s) + 8HCl(ac)

Se hacen reacciona 12,7 g de la sal cloruro ferroso en exceso de agua y oxigeno. Calcula los

gramos de hematita que se obtendran, si el rendimiento de la reaccion es de 70,0%.

Resolucion

En este caso, no es necesario determinar el reactivo limitante ya que, el agua y el oxigeno
estan en exceso. De este modo, determinaremos la cantidad de producto a partir del reactivo en
defecto, FeCl.

En un primer paso, y teniendo en cuenta las relaciones estequiométricas, calcularemos la
cantidad de producto tedrica o esperada, esto es, considerando un rendimiento de 100%. De la
ecuacion, observamos que a partir de 4 moles de FeClz (4 x 127 g; MMR(FeCl2) = 127) se obtie-
nen 2 moles de Fe203 (2 x 160 g; MMR(Fez203) = 160). Como se hacen reaccionar 12,7 g de
FeClz:

4 x127 gFeCl2 — 2 x 160 g Fe203

12,7 g FeCl2 = x = 8,00 g de Fe203

De este modo, hemos determinado que la cantidad de hematita esperada es 8,00 g. Sin
embargo, el rendimiento de la reaccion es de 70,0%, por lo tanto, la cantidad de producto
obtenida seré:
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100 g esperados — 70,0 g obtenidos
8,00 g esperados — x = 5,60 g obtenidos

Asi, la masa de hematita obtenida para un rendimiento de reaccién de 70,0% es 5,60 g.

Ejercicio propuesto 6.7. El aumento de la concentracion de monoxido de carbono en habitacio-
nes cerradas, proveniente de la combustion incompleta de gas natural, es causante de un gran
numero de muertes por envenenamiento durante el invierno. La combustion de mondxido de

carbono puede producirse mediante la reaccion representada por la siguiente ecuacion:

2CO(g) + O2(g) — 2CO2(g)

Si se mezclan 0,500 moles de CO(g) y 0,300 moles de O2(g) ¢ Qué cantidad de moles, gramos
y litros de CO2(g) se formara? Considera que el rendimiento de la reaccion es de 100%. Suponé
que 1 mol de gas bajo las condiciones del ensayo ocupa un volumen de 22,4 L. ; Qué cantidad

de moles de CO2(g) se formara si la reaccion se produce con un 70,0% de rendimiento?

Ejercicio propuesto 6.8. El proceso comercial para la produccion de amoniaco implica la reac-
cion entre nitrédgeno e hidrogeno, de acuerdo con la siguiente reaccion:
N2(g) + 3H2(g)— 2NHs(g)
Si se obtienen 2,00 moles de NHs, con un rendimiento de reaccion de 70,0 %, ¢Cuantos

gramos de H2 debieron reaccionar?

A modo de resumen, para realizar calculos estequiométricos debemos tener en cuenta los
siguientes pasos:
1) Identificar reactivos y productos.
2) Escribir la ecuacion quimica balanceada.
3
4

5) Calcular la cantidad de producto/s obtenida teniendo en cuenta el rendimiento de la reaccion.

Calcular la cantidad de reactivo/s puro/s, utilizando el dato de pureza.

Determinar el reactivo limitante.

)
)
)
)

Ejercicio propuesto 6.9. La precipitacion de sulfuro de plomo se representa en la siguiente

ecuacion (sin balancear):
Pb(NO3)z2(ac) + H2S(ac) — PbS(s) + HNOs(ac)
En un experimento de laboratorio se mezclaron 15 gramos de una muestra de Pb(NO3)2 de

85% p/p de pureza con 0,20 moles de H2S. Durante la experiencia se observo que el rendimiento

de la reaccion se redujo en un 15% ¢,Qué masa de PbS se obtuvo?

Ejercicio propuesto 6.10. El fosforo blanco (P4) se extrae de la “roca fosférica” cuya féormula es
Cas(POa4)2, mediante su calentamiento en un horno por encima de los 1700 K, en presencia de

arena (SiO2) y coque (C). La reaccion que da lugar a su obtencion es:
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2Cas3(POa4)2(s) + 6SiO2(s) + 10C(s) — Pa4(s) + 6CaSiOs(s) + 10CO(g)

Si se mezclaron 120 g de una muestra que contiene de Cas(POa)2, con un exceso de arena 'y
coque, y se obtuvieron 15,0 g de P4 con un rendimiento del 90,0%, determina la pureza de la

muestra de fosfato de calcio.

Equivalente quimico y peso equivalente

Hemos estudiado que la relacion en la cual los reactivos se combinan para dar productos esta
dada por los coeficientes estequiométricos. Sélo en algunos casos, un mol de un reactivo se
combina con un mol de otro reactivo para dar un mol de producto/s, esto es, gran parte de las
reacciones quimicas no se producen en una relacién molar 1 a 1. Sin embargo, puede definirse
una cantidad, denominada equivalente quimico o peso equivalente, que cumple con la condi-
cién de que, los reactivos se combinan para dar productos en relacion 1 a 1. Esto es, un equiva-
lente de un reactivo reacciona con un equivalente de otro reactivo para obtener un equivalente
de producto/s. Este concepto, puede aplicarse a cualquier reaccién, pero se utiliza principalmente
en reacciones acido-base (donde hay transferencia de H*) y en reacciones de oxidacién-reduc-
cion (donde ocurre transferencia de electrones).

El peso equivalente se calcula dividiendo la masa molar (masa de un mol de sustancia), por

el numero de equivalentes involucrados en la reacciéon quimica correspondiente.

Masa molar

Peso equivalente = — -
namero de equivalentes

La definicion de equivalente debe estar relacionada con el comportamiento quimico de las
sustancias en una determinada reaccion, a fin de cumplir el objetivo de combinarlas en relacion
1 a 1. El comportamiento quimico de una sustancia esta relacionado con la reaccion en la que
participa, por lo tanto, el concepto de equivalente esta ligado a un proceso quimico definido.

La ventaja de la utilizacion de equivalentes es que, una vez conocido el numero de equiva-
lentes de una de las especies participantes de una reaccion quimica, se conoce el del resto,
dada la relacién equivalente a equivalente que afecta a reactivos y productos.

A continuacién, definiremos equivalentes para acidos, bases, sales y iones, que no participan
de reacciones de oxidacion-reduccion. Este ultimo tipo de reacciones seran presentadas en el

capitulo 8.

Acidos
Un mol de acido pone en juego tantos equivalentes como moles de H* cede en una reaccion
de neutralizacion. Para analizar esto, tomemos el caso del acido fosférico (HsPO4), que puede

participar en las siguientes reacciones de neutralizaciéon con NaOH:
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HsPO4 + NaOH - NaH2PO4 + H20 (1 mol H3PO4 = 1 equivalente HsPQO4)
HsPO4 + 2 NaOH - Na:HPO4 + 2 H20 (1 mol HsPO4 = 2 equivalentes H3POa)
HsPO4 + 3 NaOH - NasPO4 + 3 H20 (1 mol HsPO4 = 3 equivalentes HzPOx4)

En la primera reaccion, el acido fosférico pierde un H* en la neutralizacion, resultando que un
mol de acido es un equivalente. Para la segunda neutralizacion, el acido cede dos H* y, por tanto,
1 mol de acido son dos equivalentes. La tercera reacciéon corresponde a la neutralizacion total
de H3sPO4con pérdida de sus tres H*, siendo entonces un mol de acido, tres equivalentes.

El peso equivalente para un acido queda definido por:

Masa molar Masa molar

Peso equivalente (acido) = —; - =— -
1 ( ) namero de equivalentes numero de H*cedidos

Teniendo en cuenta que la masa molecular del acido fosférico es 98 g/mol, los pesos equiva-

lentes de este acido para cada una de las tres reacciones seran, respectivamente:

, o alente (H.PO.) = 98 g/mol _ g
eso equivalente (H;P0,) = 1 equivalente/mol equivalente
98 g/mol 9
p ivalente (H3P0,) = =
eso equivalente (H3P0,) 2 equivalentes /mol equivalente
98 g/mol g
P ivalente (H3P0,) = = 2al  ivalente
eso equivalente (H3P0,) 3 equivalentes /mol equivalente

Bases
Un mol de base pone en juego tantos equivalentes como moles de OH- cede la base en una

reaccion de neutralizacion. En este caso, el peso equivalente se define como:

Masa molar Masa molar

Peso equivalente (base) = — - = — -
q ( ) numero de equivalentes numero de OH cedidos

Asi, para una base como NaOH, que puede ceder un unico OH" y cuya masa molecular
es 40 g/mol:
1 mol NaOH = 1 equivalente NaOH

40 g/mol _ g

p jvalente (NaOH) = =
eso equivalente (NaOH) 1 equivalente /mol equivalente

Para el caso de la base Al(OH)s, que puede perder tres OH" y cuya masa molecular es 78 g/mol:
1 mol Al(OH)s = 3 equivalentes Al(OH)s

78 g/mol _ g
3 equivalentes/mol equivalente

Peso equivalente (Al(OH)3) =
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Sales

Un mol de sal pone en juego tantos equivalentes como moles de carga positiva o negativa
tiene la sal (en médulo, sin tener en cuenta el signo). En una sal el numero total de cargas posi-
tivas provenientes de los cationes es igual al numero total de cargas negativas provenientes de

los aniones. El peso equivalente para una sal de define como:

Masa molar Masa molar

Peso equivalente (sal) = — - =— — - -
nimero de equivalentes numero total de cargas positivas o negativas (en médulo)

De este modo, para la sal NaCl, el niumero total de cargas positivas aportadas por el catién
Na* (que coincide con el nimero de cargas negativas proveniente del CI") es 1. Asi, 1 mol de

NaCl es 1 equivalente de NaCl y su peso equivalente se define como:

58,5g/mol _ g
1 equivalente/mol = '~ equivalente

Peso equivalente (NaCl) =

Para la sal Al2(SO4)3, el nimero total de cargas positivas aportadas por el cation A** es 6, ya
que hay dos cationes por férmula. Este niumero coincide con las cargas negativas proveniente
del anién S04+, que aporta en modulo una carga total de 6 originadas en los tres aniones que
componen a la sal. Asi, 1 mol de Al2(SQO4)3 son 6 equivalentes de Al2(SOa4)s y su peso equivalente

se define como:

342 g/mol _ g
6 equivalentes/mol equivalente

Peso equivalente (Al,(S04)3) =

lones
En 1 mol de iones el nimero de equivalentes coincide con la carga del ion, en médulo, y su

peso equivalente se define como:

Masa molar Masa molar
numero de equivalentes carga del ion

Peso equivalente (ion) =

De acuerdo con lo que hemos definido, para los iones Na*, Al** y S04, el nimero de equiva-

lentes por mol y sus pesos equivalentes son:

1 mol de Na* = 1 equivalente de Na *
23 g/mol _ g
1 equivalente/mol equivalente

Peso equivalente (Na‘*) =

1 mol SO4? = 2 equivalentes de SO4 %

FACULTAD DE CIENCIAS EXACTAS | UNLP 100



INTRODUCCION A LA QUIMICA — LAURA E. BRIAND Y VIRGINIA VETERE (COORDINADORAS)

96 g/mol _ g

p valente (SO.27) = =
eso equivalente (S0,°) 2 equivalentes/mol equivalente

1 mol APP* = 3 equivalentes de AI**

27 g/mol _ g
3 equivalentes/mol ~ ~ equivalente

Peso equivalente (AI3%) =

Ejercicio tipo 6.6. Indica el numero de moles y de equivalentes de cada reactivo que reaccionan,
segun la siguiente ecuaciéon quimica balanceada. Determina el peso equivalente del acido, la
base y la sal.

H2S0a4(ac) + 2NaOH(ac) — Na2S0as(ac) + 2 H20()

Resolucién

La ecuacion representa la neutralizacion total del acido sulfurico con hidréxido de sodio. Como
puede observarse, cada mol de H2SO4 pierde dos H* y, por tanto, 1 mol de H2SO4 = 2 equivalen-
tes de H2S0O4. En cuanto al NaOH, cada mol de base cede un OH-, esto es, 1 mol de NaOH = 1
equivalente de NaOH. Para el caso de la sal, Na2SOs4, el nimero total de cargas aportadas por
el cation Na* es 2, ya que hay dos cationes por formula (este nimero coincide con las cargas
aportadas por el anion sulfato), entonces, 1 mol de Na2SO4 = 2 equivalentes de Na2SOs. En el
siguiente cuadro se resumen estas conclusiones y se puede visualizar que la relaciéon de equi-

valentes entre productos y reactivos es 1:1, mientras que la relacion en moles no lo es.
H,80, + 2NaOH -» Na,80, + 2H,0
Moles [ 1 | 2 | 1 | 2 |
Equivalentes | 2 | 2 | 2 | 2 |
I T R

Los pesos equivalentes seran:

) 98 g/mol g
Peso equivalente (H,S0,) = - = -
2 equivalentes /mol equivalente
40 g/mol
Peso equivalente (NaOH) = - 9/ = - g
1 equivalente /mol equivalente
) 142 g/mol g
Peso equivalente (Na,S0,) = - =7 -
2 equivalente /mol equivalente
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Ejercicio tipo 6.7. Se mezclan 0,50 equivalentes de FeSO4 con 0,30 equivalentes de KOH segun
la siguiente ecuacion:

FeSOu(ac) + 2KOH(ac) — Fe(OH)z(s) + K2SOa(ac)
a) Determina cual es el reactivo limitante. ; Podés determinarlo sin hacer ningun calculo?

b) Calcula la cantidad de equivalentes y la masa de Fe(OH)2 formados.

Resolucién.
a) Una de las ventajas del uso de equivalentes es el hecho de que, como en toda reaccién qui-
mica, la relacion de equivalentes entre las especies participantes es 1 a 1. Por lo tanto, con sélo
analizar el numero de equivalentes de los reactivos podemos concluir que aquel que sea menor
corresponde al reactivo limitante. jEsto no puede hacerse con moles o con masa! En este caso
se combinan 0,50 equivalentes de FeSO4 con 0,30 equivalentes de KOH, por lo tanto, el reactivo
limitante es KOH.
b) Como hemos estudiado, para calcular la cantidad de producto formada, tomamos como base
el reactivo limitante, que en este caso es KOH. Nuevamente, para determinar el nimero de equi-
valentes del producto, Fe(OH)2, no necesitamos hacer ningun calculo, este coincidira con el nu-
mero de equivalentes del reactivo limitantes, esto es, se formaran 0,30 equivalentes de
Fe(OH)2. La masa de este producto la calculamos sabiendo que 1 mol de Fe(OH)2 (MMR = 90;
1 mol = 90 g) son 2 equivalentes:

2 equivalentes Fe(OH)2— 90 g Fe(OH):

0,30 equivalentes Fe(OH)2— x=13,5g Fe(OH)2 Se formaran 13,5 g de Fe(OH):

Ejercicio propuesto 6.11. Calcula el niumero de equivalentes presentes en: a) 3 moles de acido
nitrico (cémo acido); b) 150 g de sulfato de aluminio (como sal); c) 40 g de hidréxido de calcio;
d) 0,15 moles de acido fosforico (para dar hidrogeno fosfato de sodio). Determina los pesos equi-

valentes de cada uno de los compuestos.

Ejercicio propuesto 6.12. El acido citrico tienen sabor agrio y es el causante de la acidez del
jugo de naranja. Una muestra de 1,50 litros de jugo de naranja se hizo reaccionar de forma com-
pleta con 0,139 moles de NaOH. Si el acido citrico es el Unico componente del jugo de naranja
que reacciona y lo hace como acido monoprético, ¢ cuantos equivalentes de acido citrico hay en

1,00 L de muestra? 4y cuantos gramos? Peso equivalente (acido citrico) = 192 g/equivalente.

Ejercicio propuesto 6.13. Una base formada a partir de un metal alcalino tiene un peso equiva-
lente de 102,5 g/equivalente. Se hicieron reaccionar por completo 450,0 g de esta base con 135,7
g de un acido poliprético (un acido que tiene mas de un H*) desconocido ¢ cuantos equivalentes
de producto se formaron?

Posteriormente se pudo conocer que 1 mol del acido poliprético corresponde a 2 equivalentes
del mismo. Identifica si se traté de H3AsOa4, H3POas, H3PO3 0 H3BO:s.
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Respuesta de los ejercicios propuestos

Ejercicio propuesto 6.1.
a) 2NaOH(ac) + H2SO4(ac) — Na2S0as(ac) + 2H20(1)
b) 2NaHCOs(ac) — Na2C0s(ac) + H20(l) + CO2(g)
c) 6Li(s) + N2(g) — 2LisN(s)

Ejercicio propuesto 6.2.
a) Al2S3(s) + 6H20(1) — 2AI(OH)s(s) + 3H2S(g)
b) Son necesarios 4,86 g de Al2Ss.
¢) Se producen 0,0648 moles de Al(OH)s.
d) Se forman 5,85x1022 moléculas de H2S.

Ejercicio propuesto 6.3.
Se necesita 2,45 g de Na2CrOa.
Se forman 0,0151 moles de PbCrOa.
Se producen 2,57 g de NaNOs.

Ejercicio propuesto 6.4.
a) El Oz es el reactivo limitante.
b) Se forman 0,105 moles de NO.

¢) 0,425 g de NHs quedan sin reaccionar.

Ejercicio propuesto 6.5.
Hay 0,150 moles de sustancia pura en 15,9 g de muestra de Ca(OH)2; 17,6 g de NaCly
12,8 g de KCl.

Ejercicio propuesto 6.6.
Deben reaccionar 1,50 moles de Li.

La pureza de la muestra es de 75,0%.

Ejercicio propuesto 6.7.
Se formaran 0,500 moles de CO:z que equivalen a22,0gy 11,2 L.

Si el rendimiento de la reaccion fuera 70,0%, se formaran 0,35 moles de CO:a.

Ejercicio propuesto 6.8.

Debieron reaccionar 8,57 g de Ha.

Ejercicio propuesto 6.9.
Se obtuvieron 7,8 g de PbS.

Ejercicio propuesto 6.10.

La pureza de la muestra de fosfato de calcio es de 69,4% p/p.
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Ejercicio propuesto 6.11.
a) 3 equivalentes de HNOs. Peso equivalente (HNO3) = 63 g/equivalente.
b) 2,63 equivalentes de Al2(SO4)3. Peso equivalente (Al2(SO4)3) = 57 g/equivalente.
c) 1,1 equivalentes de Ca(OH)2. Peso equivalente (Ca(OH)2) = 37 g/equivalente.
d) 0,30 equivalentes de HsPOa. Peso equivalente (HsPO4) = 49 g/equivalente.

Ejercicio propuesto 6.12.

En 1,00 L de muestra hay 0,0930 equivalentes y 17,8 g de acido citrico.

Ejercicio propuesto 6.13.

Se formaron 4,390 equivalentes de producto. El compuesto es el acido bérico, HsBOs.
Referencias

Nelson, D. L., Cuchillo Foix, C. M., Lehninger, A. L., & Cox, M. M. (2005). Lehninger: Principios

de Bioquimica (4a. ed.). Barcelona: Omega.
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CAPITULO 7
Soluciones

Sofia Sampaolesi

En este capitulo estudiaremos distintos aspectos de mezclas de dos 0 mas componentes de
caracteristicas homogéneas, denominadas soluciones. En particular, nos interiorizaremos en
las propiedades de las soluciones acuosas, en las que el componente en mayor proporcion y
responsable de muchas de las caracteristicas de la mezcla es el agua liquida. Ejemplos de so-
luciones acuosas son el océano; el plasma sanguineo y otros fluidos corporales; el liquido refri-
gerante para motores; ciertos antibiéticos y medicamentos en presentacion liquida; entre otros
elementos de un universo muy amplio y variado. Entre los aspectos que estudiaremos se incluyen
la composicién, la concentracion y la densidad de soluciones acuosas, su determinacion experi-
mental y los métodos analiticos que pueden emplearse a tal fin. Ademas, indagaremos en ciertas

transformaciones quimicas que pueden ocurrir en el seno de una solucién acuosa.

Lectura inicial

El cuerpo humano esta constituido por mas de un 70% de agua en estado liquido. En nuestro
organismo, el agua no se encuentra como sustancia pura, sino que constituye el solvente de
una variedad de sales, azulcares, gases y metabolitos fundamentales para la vida. La presencia
y concentracidén de estas sustancias solutos determinan muchas de las caracteristicas de los
organismos y sus células y resultan esenciales para el desarrollo de fendmenos bioldgicos.

A nivel intracelular, es decir, al interior de cada célula de nuestro organismo, gran parte de su
volumen se encuentra ocupado por solucién acuosa. El citoplasma es un compartimento celular
de gran tamafio y aspecto granuloso. Se compone del citosol, una solucion acuosa compleja y
altamente concentrada, que disuelve una gran variedad de metabolitos celulares, macromolécu-
las, iones inorganicos y enzimas; y de una fraccién de componentes insolubles, llamados orga-
nulos celulares, como las mitocondrias y los ribosomas, que se encuentran dispersados o sus-
pendidos en el citosol, aunque no solubilizados. El citoplasma se define entonces como una sus-
pension coloidal, cuya funcion biolégica es permitir el movimiento coordinado de los organulos
celulares y la difusién de moléculas disueltas, tanto nutrientes como productos del metabolismo

celular y sustancias residuales.
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Los glébulos rojos o eritrocitos son las células sanguineas responsables del transporte de los
gases respiratorios oxigeno y diéxido de carbono a través de la circulacion. Estas células carecen
de nucleo, por lo que todo su interior se encuentra ocupado por el citoplasma. El tamafo de un
eritrocito cambia de forma inmediata al producirse variaciones en la relacion entre la concentra-
cién de solutos en su interior y la concentracion de solutos en el medio que lo rodea. Cuando las
concentraciones de solutos en el interior celular y en el medio externo son iguales entre si e
iguales a la concentracion del plasma sanguineo, el eritrocito adopta un tamafio 6ptimo y el medio
se denomina isoténico (“iso”: igual). Cuando la concentracion de solutos en el interior celular es
mayor que en el exterior, ingresa gran cantidad de agua para solubilizarlos y la célula aumenta
su tamano rapidamente, pudiendo incluso llegar a estallar. La solucién del medio externo se
denomina, en este caso, hipoténica (“hipo”: por debajo de). En el caso contrario, cuando la
concentracion de solutos en el interior celular es menor que en el exterior, el agua escapa del
eritrocito hacia el medio externo, que en este caso constituye una solucion hiperténica (“hiper”:
por encima de). El efecto de este flujo de agua es la reduccion drastica del tamafio de la célula,
que puede llegar a morir por deshidratacion (Cingolani, 2014).

La presencia de solutos en el medio intracelular tiene también efecto sobre el crecimiento de
todo tipo de células; en células animales y vegetales el tamafio puede variar entre los 5y los 100
pm. A medida que una célula aumenta su tamafo, el tiempo que tarda una molécula en recorrer
la distancia entre la superficie celular y el centro es mayor. Debido a que la llegada de nutrientes
y la secrecion de residuos metabdlicos debe ocurrir rapidamente para que la célula pueda vivir,
el tamano celular maximo esta limitado por la velocidad de difusién de solutos hacia y desde el
interior de la célula.

En las plantas, el mantenimiento de soluciones acuosas concentradas en el interior de sus
células determina que estos organismos puedan tener una estructura. El espacio intracelular
vegetal de plantas maduras esta ocupado en un 90% por la vacuola central. La vacuola es una
organela que se encuentra en el citoplasma y que esta delimitada por una membrana especial
que se denomina tonoplasto y que regula la entrada selectiva de solutos a la vacuola. Al mante-
ner una elevada concentracion de solutos en el interior vacuolar, se favorece el ingreso de agua
a las células vegetales. Este gran volumen de agua ejerce una presion de turgencia sobre las
paredes celulares de toda la planta, permitiendo que ésta adopte una estructura erigida y estable.
De aqui la expresion de “turgente” para describir una planta que se observa sana, fuerte e hidra-
tada (Nelson, 2005).

Soluciones

Las sustancias puras son aquellas cuya identidad esta bien definida y es Unica y constante
en toda la porcion de materia estudiada. Cuando una sustancia no es pura, estamos en presencia
de una mezcla de sustancias. Mientras que las sustancias puras tienen una composicion fija, la

composicién de una mezcla puede variar. Por ejemplo, una taza de leche chocolatada puede
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tener mayor o menor cantidad de cacao en polvo. La leche y el cacao son las sustancias com-
ponentes de esa mezcla. Una mezcla conserva su identidad, es decir, tiene un conjunto de pro-
piedades fisicas propias, que pueden ser diferentes de las propiedades de las sustancias com-
ponentes. Podemos pensar en el color y el aroma de la leche chocolatada, que son propios de
la mezcla, y distintos de los aromas y colores de la leche y el cacao en polvo. A su vez, mezclas
constituidas por las mismas sustancias componentes, pero en distintas proporciones, tendran
propiedades diferentes. Continuando con el ejemplo, puede observarse la intensificacion del co-
lor de una leche chocolatada cuando se agrega mayor cantidad de cacao en polvo a la mezcla;
es decir, al variar la composiciéon de la mezcla cambio su color.

Otra caracteristica interesante de las mezclas es que estas pueden no tener la misma compo-
sicion, propiedades y aspecto en todos sus puntos. Tales mezclas, como la arena o una emulsion
de agua-aceite, se denominan heterogéneas. Por otro lado, aquellas mezclas que son uniformes
en todos sus puntos, como la resultante de agregar una cucharadita de sal a un vaso con agua, el
aire o una aleacién metalica, son llamadas homogéneas. Un caso especial de mezcla homogénea
cuyo componente mayoritario es el agua liquida se denomina disolucion o soluciéon acuosa.

Aproximadamente dos terceras partes de nuestro planeta estan cubiertas por agua, que es,
también la sustancia mas abundante de nuestro organismo. El agua es una sustancia ubicua,
comun y a la vez excepcional, cuyas particulares propiedades quimicas son indispensables para
la existencia de la vida en la Tierra. Una de las propiedades més importantes del agua es su
capacidad para disolver una amplia variedad de sustancias. En la naturaleza, el agua siempre
contiene sustancias disueltas: los océanos son soluciones acuosas de una variedad de sales y
compuestos organicos producidos por la fauna y flora que los habitan; el plasma sanguineo es
una solucién acuosa que transporta células sanguineas, nutrientes y gases disueltos a todo el
organismo; la leche es una solucion acuosa de minerales y el azucar lactosa, y es también una
suspension de proteinas y una emulsién de lipidos.

Aqui hay una interesante distincion que debemos hacer. Mientras que una suspensién puede a
simple vista parecer homogénea, como ocurre con la leche, a nivel microscépico se observa que se
trata de una mezcla heterogénea de un sdélido fino disperso en un liquido, que no se disuelve. Las
emulsiones, por otro lado, ocurren a partir de la mezcla de dos liquidos inmiscibles, que forman
finalmente una dispersion de un liquido en otro. La leche es una dispersion de gotas de lipidos (acei-
tes) rodeadas de gotas de agua; la manteca, a la inversa, es una emulsion donde las gotas de agua
se encuentran rodeadas por gotas de lipidos. Tanto las emulsiones como las suspensiones de sélidos
finos en un liquido se conocen como coloides 0 suspensiones coloidales.

Una disolucién o solucidon se caracteriza por el establecimiento de interacciones entre las
particulas (moléculas, iones, atomos) de sus distintos componentes. En el caso de las soluciones
acuosas, las moléculas de agua, que es la sustancia disolvente o solvente, rodean e interactuan
con las sustancias disueltas en el agua, que son los solutos. Esta interaccion no modifica la

identidad de los componentes de la solucion, es decir, no se produce transformacién quimica,
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pero tiene efecto en las propiedades quimicas y fisicas de la mezcla, que son, como ya se men-
ciond, distintas de las propiedades de las sustancias componentes. Este fendmeno de interac-
cion de las moléculas de agua con las moléculas de soluto se denomina solvatacion.
Recuperando el ejemplo inicial, estamos en condiciones de afirmar que la leche chocolatada
no se trata de una simple solucion, puesto que la leche, el componente en mayor proporcién de
dicha mezcla, forma parte de una solucion, una emulsion y también una suspensién acuosa.
¢, Conocés otros ejemplos de soluciones acuosas? Te invitamos a investigar como podrias dis-

tinguirlas de otras mezclas, como las emulsiones o las suspensiones.

Propiedades de las soluciones

Como se estudioé en el capitulo 2, las propiedades de la materia se clasifican de acuerdo a su
dependencia de la masa en propiedades extensivas, aquellas que dependen de la cantidad de
materia del sistema, y propiedades intensivas, aquellas independientes de la cantidad de ma-
teria y que permiten identificar a una sustancia pura. En el caso de una solucién, que no es una
sustancia pura, sus propiedades intensivas nos permiten caracterizar a la mezcla. En este apar-
tado profundizaremos el estudio de dos propiedades intensivas de las soluciones, fundamentales
para el trabajo en el laboratorio y en la industria, la concentracién y la densidad.

La densidad de una sustancia pura o mezcla se define como la relacién entre la masa de una

porcion de ese sistema y el volumen que ocupa dicha porcion, y se simboliza con la letra griega

X (rho). De esta definicion es posible inferir que la densidad de una cierta solucion puede deter-

minarse experimentalmente midiendo, con la precision adecuada, la masa de un volumen de

esta solucién y calculando:

masa de la solucion

p= [7.1]

volumen de la soluciéon

La densidad es entonces una magnitud compuesta, cuyas unidades mas comunmente utili-
zadas son, kg/m?, g/cm?® y g/mL. Recordemos que la densidad depende de la temperatura del
sistema, ya que, si bien la masa no varia con esta, el volumen, en mayor o menor medida, cambia
con la temperatura. En el caso de las mezclas, la densidad también depende de las proporciones
de sus componentes: dos soluciones formadas por idénticos componentes combinados en dife-
rentes proporciones, tendran diferentes densidades.

La proporcion en la que se combinan los componentes de una solucion se expresa a través
de su concentracién. Esta propiedad se define como la cantidad de soluto disuelta en una cierta

cantidad de solvente o de solucion:

c ¢ . cantidad de soluto 7.2]
oncentracion = )
cantidad de solvente o de solucién
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Nuevamente, encontramos una magnitud compuesta, donde la cantidad de soluto suele ex-
presarse en términos de masa o numero de moles, mientras que la cantidad de solvente o de
solucién acuosa suele expresarse en términos de volumen, puesto que estas soluciones se ca-
racterizan por su estado de agregacion liquido a temperatura ambiente. Ocasionalmente, la can-
tidad de solvente o de solucion se expresa en términos de masa. En el caso de soluciones de
solutos liquidos en agua, como las soluciones de etanol en agua, la cantidad de soluto suele
expresarse en términos de volumen.

Debido a que, en ocasiones, las unidades de densidad se asemejan a las unidades de con-
centracién de una solucién (g/L o g/cm?®), es un error muy comun el utilizar indistintamente estas
magnitudes. Sin embargo, al leer nuevamente los parrafos previos, se comprueba que estos
conceptos representan propiedades diferentes de una solucion. Mientras que la concentracion
vincula cantidades de soluto y solvente (o solucién) (ecuacion [7.2]), la densidad es la relacion
entre la masa de una solucion y el volumen que dicha masa de solucién ocupa (ecuacion [7.1]).

Las unidades de concentracion pueden clasificarse en unidades fisicas y unidades quimi-
cas. Las unidades denominadas fisicas, no incorporan ningun concepto quimico; si quisiéramos
preparar una solucion de una determinada concentracién en estas unidades no necesitariamos
conocer la naturaleza quimica de sus componentes. A continuacion, definiremos algunas unida-

des fisicas de uso comun, entre paréntesis indicaremos como se simbolizan:

Porcentaje peso en peso (% p/p): gramos (g) de soluto disueltos en 100 gramos (g) de

solucion.

Porcentaje peso en volumen (% p/v): gramos (g) de soluto disueltos en 100 mililitros (mL)

de solucion.

Porcentaje volumen en volumen (% v/v): mililitros (mL) de soluto disueltos en 100 mililitros

(mL) de solucion.

Gramos por litro (g/L): gramos (g) de soluto disueltos en 1 litro (L) de solucion.

Partes por milléon (ppm): puede expresarse en términos de masa o de volumen. Gramos de
soluto por cada 1000000 de gramos de solucion, esto es, por ejemplo, miligramos (mg) de
soluto disueltos en 1 kilogramo (kg) de solucién. Si se expresa en volumen: mililitros (mL) de
soluto disueltos en 1000000 de mililitros de solucion (mililitros de soluto disueltos en 1 litro de

solucion).
Partes por billon (ppb): puede expresarse en términos de masa o de volumen. Microgramos

(Mg) de soluto disueltos en 1 kilogramo (kg) de solucién o microlitros (uL) de soluto disueltos

en 1 litro (L) de solucion.
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Para soluciones acuosas diluidas, se aproxima la densidad de la solucién a la densidad del
agua a temperatura ambiente (= 1 g/mL), por lo que se asume que 1 kg de solucién ocupara un
volumen de 1 L. Asi, es comun ver las unidades ppm, como mg/L (mg de soluto disueltos en 1
L de solucién) y las unidades ppb como pg/L (ug de soluto disueltos en 1 L de solucién). Estas
unidades son utiles para expresar la concentracion de soluciones compuestas por una proporcion
de soluto muy pequefia. Se usan, por ejemplo, para indicar las concentraciones maximas permi-
tidas de alguna sustancia contaminante en el agua o en el aire segun las legislaciones vigentes.

Es importante notar que, si quisiéramos preparar una solucién en cualquiera de estas unida-
des, podemos hacerlo aun desconociendo la férmula quimica de los componentes. Imaginemos
que necesitamos preparar 100 g de solucién de concentracion 5,00% p/p del soluto B en el sol-
vente A. Sélo necesitamos pesar 5,00 g de B, operacién que podemos hacer aun sin saber cual
es la sustancia B, y luego agregar el solvente A (del que también podemos desconocer su com-
posicidon quimica) hasta que completar una masa total de 100 g.

En cuanto a las unidades de concentracién denominadas quimicas, es requisito conocer la
naturaleza del soluto y, en algunas de ellas también la del solvente, cuando necesitamos utilizar

su masa molecular. A continuacién, definiremos este tipo de unidades de concentracion:
Molaridad (M): moles de soluto disueltos en 1000 mL (1 L) de solucion.
Normalidad (N): equivalentes de soluto disueltos en 1000 mL (1 L) de solucion.
Molalidad (m): moles de soluto disueltos en 1000 g (1 kg) de solvente.
Fraccion molar (xi): cociente entre los moles de un componente (i) y el total de moles de la
solucién (que es la suma de los moles de soluto/s y de solvente). Si tenemos una solucién com-

puesta por un unico soluto y el solvente:

moles soluto

Fraccion molar de soluto = xgy100 = [7.3]

mozessoluto + moles solvente

moles solvente

Fraccion molar de solvente = Xgy1pente = [7.4]

mozessoluto + moles solvente

Como es de esperar, por tratarse de una fraccion, 0 < x; < 1, indicando xi = 0 la ausencia del
componente i, y xi = 1 la presencia unica de este componente. Asimismo, la suma de las frac-

ciones molares de todos los componentes de la solucion sera igual a 1 (Xsoluto + Xsolvente = 1).

moles soluto mOIessolvente _

Xsoluto T Xsolvente = + =1
mOlessoluto + moles solvente moles soluto + mOlessolvente
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Las unidades descritas nos permiten cuantificar la cantidad de soluto presente en una deter-
minada cantidad de solucion o de solvente. Las soluciones también pueden clasificarse, de modo
cualitativo, en soluciones diluidas y soluciones concentradas. Al comienzo de este capitulo
analizamos que una solucion es una mezcla homogénea de composicion variable. Asi, si toma-
ramos un vaso con 100 mL de agua y agregaramos cantidades crecientes de sal de mesa, ten-
driamos soluciones de distinta composicion. Existira una cantidad maxima de sal que podemos
disolver en los 100 mL de agua, a una temperatura dada, que corresponde a lo que se denomina
solucién saturada, que estara relacionada con la solubilidad de la sal en agua. Asi, la solubi-
lidad es la maxima cantidad de soluto disuelto por unidad de volumen de solucién o de solvente,
a una cierta temperatura y presion, y corresponde a la concentracion de soluto de una solucion
saturada. Diremos entonces que, una solucion de concentracidn mucho menor a la concentracion
de una solucién saturada es diluida, y aquella con una concentracién cercana a la saturacion, es

concentrada.

Conversion entre unidades de concentracion

Durante el trabajo en el laboratorio se utilizan soluciones acuosas de distinta naturaleza, ori-
gen comercial y concentracion, de acuerdo con sus objetivos de uso. Por este motivo, resulta
fundamental poder convertir unidades de concentraciéon que nos permitan comparar soluciones,
obtener unas a partir de otras existentes y realizar todo tipo de célculos que se requieren en la
practica. A continuacion, discutiremos la resolucion de algunos ejercicios tipicos de conversién

de unidades de concentraciéon de soluciones.

Ejercicio tipo 7.1. ; Cudl es la molaridad de una solucién acuosa 25,0% p/v de NaOH?

Resolucion

Esta unidad de concentracién indica que la solucidn con la que se cuenta contiene 25,0 g del
soluto NaOH en 100 mL de solucién. Se puede considerar entonces una porcién de 100 mL y
calcular cuantos moles de soluto estan contenidos en dicho volumen. Para ello, se debe utilizar
el dato de masa molar del NaOH (MMR = 40,0):

40,0 g NaOH — 1 mol de NaOH
25,0 g NaOH — x = 0,625 moles de NaOH (contenidos en 100 mL de solucién)

Como la molaridad se define por litro de solucién (1000 mL), debemos realizar el calculo per-

tinente para averiguar cuantos moles de soluto estan contenidos en dicho volumen:

100 mL soluciéon — 0,625 moles de NaOH
1000 mL solucién — x = 6,25 moles de NaOH La solucion de NaOH es 6,25 M
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Es importante resaltar que, para realizar la conversion de unidades requerida en el ejer-
cicio tipo 7.1, fue necesario conocer, ademas de las concentraciones desde la que se partia
y a la que se deseaba llegar, la identidad del soluto y su masa molar, ya que la molaridad es
una unidad de concentracion quimica. En otros casos, es necesario como dato adicional la

densidad de la solucion.

Ejercicio tipo 7.2. ; Cual es la molalidad (m) de una solucién 6,250 M de NaOH, cuya densidad
es 1,270 g/mL?

Resolucién

Ambas unidades de concentracion se expresan en moles de soluto. Sin embargo, la concen-
tracion molar se refiere a los moles de soluto disueltos en 1000 mL de solucion, mientras que la
molalidad son los moles disueltos en 1000 g de solvente.

En principio, es posible calcular la masa de una porcion de 1000 mL de solucién 6,250 M de
NaOH a través del dato de su densidad, 1,270 g/mL:

1 mL de solucion — 1,270 g de solucién

1000 mL de solucion — x = 1270 g de solucion (contiene 6,250 moles de NaOH)

Teniendo en cuenta que la masa de la solucion es igual a la suma de la masa del solvente
y la masa del soluto, es posible averiguar la masa de solvente contenida en 1270 g de solucion,
calculando previamente la masa de soluto correspondiente a los moles presentes en dicha masa

de solucién:

1 mol de NaOH — 40,00 g de NaOH
6,250 moles de NaOH — x = 250,0 g de NaOH (contenidos en 1270 g de solucion)

Masa de solvente = masa de solucion - masa de soluto = 1270 g — 250,0 g = 1020 g

Es decir, 1020 g de solvente contienen 6,250 moles de NaOH (250,0 g). Para averiguar su

molalidad, se debe referir a una masa final de 1000 g de solvente:

1020 g de solvente — 6,250 moles de NaOH
1000 g de solvente — x = 6,127 moles de NaOH La solucion de NaOH es 6,127 m

Ejercicio tipo 7.3. Calcula la fraccién molar de soluto y la de solvente de una solucién 6,13 molal
de NaOH.

Resolucion
La solucion contiene 6,13 moles de NaOH en 1000 g de solvente. Se deben averiguar los
moles de solvente contenidos en la solucion. Es posible calcular esta cantidad considerando la

masa molar del agua, que es 18,0 g/mol:
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18,0 g de agua — 1 mol de agua

1000 g de agua — x = 55,6 moles de agua (corresponden a los moles de solvente)

moles yaon _ 6,13 moles
molesyqon + moles 4guq ~ 6,13 moles + 55,6 moles

XNaOH = = 0,0993

Como la suma de las fracciones molares de soluto y solvente es 1:
Xagua =1 — Xygow =1 —0,0993 = 0,9007
Otro modo de calcular la fraccion molar del solvente es a través de su definicion, representada

por la ecuacion [7.4], y el resultado de esa operacién deberia coincidir con el aqui presentado.

Te invitamos a comprobarlo.

Ejercicio propuesto 7.1. Completa el siguiente cuadro con las correspondencias entre unida-

des.
Solucion |\ jaridad | Normalidad  giL %plp | Molalidad Densidad
acuosa
NaNO, | 0,280 M 1,03 g/mL
MgCl. 25,5 %plp 1,30 g/mL
KsPO4 152N 1,08 g/mL
FeSO, 0,741m | 1,10 g/mL

Preparacion de soluciones

Las soluciones que se emplean comunmente en el laboratorio suelen comprarse o prepararse
en forma concentrada y se conocen como soluciones stock (solucidon concentrada). Por ejem-
plo, el acido clorhidrico se adquiere como solucién concentrada 12 M y el acido fosférico como
solucion 99,0% p/v. A partir de las soluciones stock se pueden obtener soluciones de menor
concentracion agregando solvente. Este proceso, que permite obtener las llamadas soluciones

de trabajo (solucion diluida), se denomina dilucion.
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Figura 7.1. Soluciones de Cu2SOq, stock (izquierda) y diluida (derecha). Extracto del video-capitulo del Manual Di-
gital de Laboratorio CEAEQ, publicado en https://www.youtube.com/watch?v=jVVv4RZQ97Iqé&t=12s

Cuando se adiciona solvente a una solucion, la cantidad de soluto no cambia, Unicamente se
aumenta la cantidad de solvente y por lo tanto, disminuye su concentracion. Esto es tangible al
observar el resultado de diluir soluciones de compuestos coloreados, como el CuSO4 (Figura 7.1).
Tener esta consideracién presente facilita calcular la cantidad de solucion stock que se requiere
para producir una cierta cantidad de solucién diluida de la concentracion necesaria. Puesto que se
conoce tanto el volumen como la concentracion de la solucion diluida que se desea preparar, es
posible calcular los moles de soluto que posee. Estos moles de soluto deberan estar contenidos en

el volumen de solucién stock que se debe tomar para preparar la solucién diluida.

Ejercicio tipo 7.4. Se requiere preparar 150,0 mL de una solucién 0,300 M de HCI a partir de

una solucion comercial 12,0 M ¢ qué volumen de la solucién de partida se necesitara?

Resolucién

Inicialmente, se calcula el nUmero de moles de soluto necesarios para preparar la solucion
diluida:

1000 mL solucién diluida — 0,300 moles de HCI

150,0 mL solucién diluida — x = 0,0450 moles de HCI (se tomar de la solucién 12,0 M)

A continuacion, considerando la concentracion de la solucion inicial, debemos calcular en qué

volumen estaran contenidos los 0,0450 moles de HCI:

12,0 moles de HCI — 1000 mL de solucién concentrada
0,0450 moles de HCI — x = 3,75 mL de solucién concentrada

Se utilizaran 3,75 mL de solucion concentrada para preparar la solucién diluida.

Entonces, para preparar 150,0 mL de la solucién 0,300 M, se deberan tomar 3,75 mL de

solucion 12 M de HCI y agregar agua hasta completar los 150,0 mL.

FACULTAD DE CIENCIAS EXACTAS | UNLP 114



https://www.youtube.com/watch?v=jVv4RZQ97Ig&t=12s

INTRODUCCION A LA QUIMICA — LAURA E. BRIAND Y VIRGINIA VETERE (COORDINADORAS)

Existe un modo mas conciso de expresar los calculos que hemos desarrollado en este apar-
tado y que se fundamenta, del mismo modo, en la conservacién de la cantidad de soluto antes
y después de la dilucién. Recordemos que /a cantidad de soluto (masa, moles, equivalentes)
antes de la dilucién es la misma que después de efectuada la dilucién. Si denominamos 1 a la
solucion concentrada de partida y 2 a la solucion diluida que queremos preparar; C1 sera la con-
centracion (M, N, g/L, etc.) de la soluciéon concentrada y V4 el volumen necesario de esta solucion
para preparar la diluida. Del mismo modo, C2 y V2 corresponden a la concentracion y el volumen

de la solucién diluida que se quiere obtener.

Cantidad de soluto en la solucién concentrada = cantidad de soluto en la soluciéon diluida

Cl X Vl = Cz X V2 [75]

A partir de la ecuacion [7.5] es posible despejar el volumen de la solucién concentrada que
se requiere. El volumen restante de solucion diluida se completa con solvente (diluyente). Es
importante mencionar que en la ecuacion [7.5] ambas concentraciones (C1y C2) y ambos volu-
menes (V1Y Vz2) deben expresarse en las mismas unidades.

Otro modo de preparar soluciones en el laboratorio es a partir de solutos sélidos, que se pesan
en una balanza y luego se disuelven con el volumen de agua necesario. En este caso, es impor-
tante considerar la pureza del reactivo sélido cuando se determina la masa necesaria del mismo
para preparar la solucién. El concepto de pureza de un reactivo y cémo aplicarlo en calculos
puede consultarse en el capitulo 6.

Para estudiar los procedimientos operativos se recomienda consultar los video-capitulos de
preparacion de soluciones por dilucién y preparacion de soluciones a partir del reactivo sélido en
el Manual Digital de Laboratorio?.

Ejercicio propuesto 7.2. El 4cido fosférico se comercializa tipicamente como solucion acuosa
de concentracion 85,0% p/p y densidad 1,69 g/mL. Sus usos van desde el tratamiento de metales
para protegerlos de la corrosion hasta la produccion de fertilizantes, entre otras aplicaciones.
Como fertilizante, se prepara en soluciones entre 72,0 a 75,0% p/v. Si se desean preparar 45,0
L de una solucién 73,0% p/v para abonar una quinta, jqué volumen del acido comercial se re-

quiere para tal fin?

2 Publicados en https://www.youtube.com/watch?v=X47a2ezRLmM y https://www.youtube.com/watch?v=iVv4RZQ97Ig&t=12s
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Reacciones que ocurren en el seno de una solucidn

Como se describié en apartados previos, la formacion de una solucion no implica reaccién
quimica, es decir, la naturaleza de los solutos y el solvente no se modifica al combinarse estas
sustancias. Sin embargo, es posible que ocurran reacciones quimicas entre diferentes solutos
en el seno de la solucién. En este apartado estudiaremos distintas reacciones que pueden tener
lugar cuando se mezclan dos o mas soluciones acuosas.

La enorme variedad de reacciones quimicas que ocurren en la naturaleza puede clasificarse
de acuerdo con sus caracteristicas. En las reacciones de combinacidn, dos o mas sustancias
reaccionan para formar un producto. En una reaccion de descomposicion una sustancia sufre
una reaccién para producir dos 0 mas sustancias distintas. Muchos compuestos se descompo-
nen cuando se calientan.

Las reacciones de combustion son reacciones rapidas que producen una flama. En las
reacciones de combustion interviene Oz del aire como uno de los reactivos y se obtienen CO2 y
H20 como productos. Las reacciones de oxidacion-reduccién, también conocidas como reac-
ciones redox, ocurren cuando se transfieren electrones del elemento que se oxida al elemento
que se reduce. Por ejemplo, cuando se agrega cinc metalico a un acido fuerte, se transfieren
electrones de los atomos de cinc (que se oxidan) a los iones de hidrégeno del acido (que se
reducen), obteniéndose como productos de reaccion Zn?*(ac) y Hz(g). Este tipo de reacciones se
estudiaran con profundidad en el capitulo 8. Las reacciones de combustién son un caso particular
de reaccion redox, donde el O2(g) es la especie que se reduce a H20, oxidando al reactivo que

se combustiona.

Reacciones de neutralizacion

El estudio de las reacciones de neutralizacién requiere de una introduccién a los reactivos
que participan de ellas, los acidos y las bases. Los acidos se caracterizan por tener un sabor
agrio (aquellos que son comestibles), como el acido citrico del jugo de limén, y hacen que ciertos
tintes cambien de color (el tornasol se vuelve rojo en contacto con los acidos). Las sustancias
basicas o alcalinas, en cambio, tienen sabor amargo y son resbalosas al tacto; el jabon es un
buen ejemplo de ello.

El quimico sueco Svante Arrhenius (1859-1927) definié a los acidos como sustancias que
producen iones protones (H*) en agua y a las bases como sustancias que producen iones oxhi-
drilo (OH") en solucién acuosa. El concepto de acidos y bases de Arrhenius puede expresarse
del siguiente modo: los acidos son sustancias que, al disolverse en agua, aumentan la concen-
tracion de iones H*. Analogamente, las bases son sustancias que, al disolverse en agua, aumen-
tan la concentracion de iones OH".

Mas tarde, los fisicoquimicos Johannes Nicolaus Brgnsted (1879-1947) y Thomas Martin
Lowry (1874-1936) propusieron definir a los acidos y bases en términos de su capacidad para

transferir protones. Segun la teoria de Brgnsted-Lowry, los &cidos son sustancias capaces de
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donar un protén a otra sustancia y las bases aceptan protones. Por ejemplo, cuando se disuelve
NHs (amoniaco) en agua, actia como base de Brgnsted-Lowry (aceptando un protén del agua)
y transformandose en el ion NH4* (amonio), y el H2O actia como un acido de Brgnsted-Lowry
(dona un protén al NHs) y se transforma en el ion oxhidrilo, OH".

Cuando se combina una solucion de un acido y una solucién de una base, ocurre una reaccion
de neutralizacion. Por ejemplo, al mezclar acido clorhidrico con una solucion de hidroxido de

sodio, ocurre la siguiente reaccion:

HCl(ac) + NaOH(ac) — H20(l) + NaCl(ac) [7.6]

acido base agua sal

Los productos de una reaccion de neutralizacion son una sal y agua. La sal esta formada por
el cation proveniente de la base y el anidn perteneciente al acido. En el caso de la ecuacién [7.6]
la sal producida es NaCl.

La ecuacion [7.6] asi expresada se conoce como ecuaciéon molecular balanceada; si se la
escribe en término de los iones resultantes de la disociacion del acido y la base, se obtiene la

ecuacion iénica completa:

H*(ac) + Cl-(ac) + Na*(ac) + OH-(ac) — H20(l) + Na*(ac) + Cl-(ac) [7.7]

Los iones Na*(ac) y Cl(ac) que aparecen a ambos lados de la flecha de la ecuacion que
interpreta la reaccion sin ningun cambio, se denominan iones espectadores. La ecuacion iénica

neta de neutralizacién obtenida luego de eliminar los iones espectadores resulta:

H*(ac) + OH(ac) — H:0(l)  [7.8]

Los iones H*(ac) y OH(ac) se combinan para formar H20(l); esta es la caracteristica que

define a cualquier reacciéon de neutralizacion.

Ejercicio tipo 7.5. Se mezclan 10,0 mL de una solucién 0,150 M de NaOH con 20,0 mL de
una solucion 0,120 M de HNOs. Calcula la concentracion de todos los iones presentes en la

solucioén final.

Resolucién
En primer lugar, se debe analizar si se produce alguna reaccién en el seno de la mezcla;
debemos considerar que al combinarse una solucién de la base NaOH con una solucién del acido

HNOs ocurrira la reaccion de neutralizacion:
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NaOH(ac) + HNOs(ac) — NaNOs(ac) + H20(l)

En esta reaccion, protones y oxhidrilos se neutralizan formando una especie no iénica, el
agua. Por lo tanto, se puede afirmar que en la mezcla final estaran presentes todos los iones Na*
provenientes de la solucién de la base y todos los iones NO3™ de la solucién del acido, pero ¢ qué
ocurre con los iones H*y OH™? Para averiguarlo, es necesario verificar si estas especies estan
presentes en cantidad equimolar, para formar agua, o si alguna de ellas se encuentra en exceso
en la mezcla.

Es conveniente iniciar con el calculo de los moles de protones y oxhidrilos agregados:

1000 mL de soluciéon — 0,150 moles de NaOH
10,0 mL de soluciéon — x = 0,0015 moles de NaOH = 0,0015 moles Na* y 0,0015 moles OH-

1000 mL de solucion — 0,120 moles de HNO3
20,0 mL de solucion — x = 0,0024 moles de HNO3 = 0,0024 moles H* y 0,0024 moles NOs’

Al plantear la disociacion de cada reactivo, se conocen los moles de los iones aportados a la
mezcla final. Entre estos iones, los H*(ac) y OH (ac) se neutralizaran, pero jhasta qué punto
procedera esta reaccion? Hasta que la ausencia de uno de estos iones la limite. De acuerdo con
los calculos, 0,0015 moles de OH" se encuentran en defecto (es el reactivo limitante) respecto
de los 0,0024 moles de H*, ya que la estequiometria de la neutralizacién indica que reaccionan
1 mol OH" con 1 mol de H*. Por lo tanto, en la mezcla final existiran protones que no fueron

neutralizados, esto es, que quedaron sin reaccionar:

Moles de H* sin reaccionar en la mezcla final = moles de H* iniciales — moles de H* que
reaccionaron con OH"

Moles de H* sin reaccionar en la mezcla final = 0,0024 moles - 0,0015 moles
Moles de H* sin reaccionar en la mezcla final = 0,0009 moles de H*

Para conocer su molaridad se debe tener en cuenta que el volumen de la mezcla final es la

suma de los volumenes de cada una de las soluciones adicionadas:
Vfinat = 10,0 mL + 20,0 mL = 30,0 mL

30,0 mL de solucién final = 0,0009 moles de H*

1000 mL de solucién final = x = 0,03 moles de H* La solucion final es 0,03 M en H*

Por ultimo, se debe calcular la concentracion de los iones no involucrados en la neutralizacion,

los iones espectadores, que estan presentes en la mezcla final:
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30,0 mL de solucidn final = 0,0015 moles de Na*

1000 mL de solucion final = x = 0,050 moles de Na* La solucion final es 0,050 M en Na*

30,0 mL de solucidn final = 0,0024 moles de NOs"

1000 mL de solucién final = x = 0,080 moles de NO3~ La solucion final es 0,080 M en NO3"

A partir de los calculos podemos concluir que, como producto de la mezcla de las soluciones,
la concentracion final de los iones espectadores es menor a la de partida. El reactivo limitante,

OH-, se consumi¢ totalmente y quedaron H* sin reaccionar que se encontraban en exceso.

Reacciones con formacién de precipitado

Existe un tipo de reacciones de combinaciéon que da por resultado la formacién de un pro-
ducto insoluble y se denominan reacciones de precipitacion. Un precipitado es un soélido
idnico insoluble, que se forma en el seno de la soluciéon para luego separarse y, generalmente,
depositarse en el fondo del recipiente. Este sélido conforma una nueva fase del sistema, que
ahora esta formado por una fase liquida de solucién acuosa en equilibrio con una fase sélida
producto de la precipitacion.

Una reaccion de precipitacién muy conocida es la que ocurre cuando se mezclan soluciones de

AgNO3 y de NaCl de concentraciones adecuadas, con formacion de un precipitado blanco de AgCl:

AgNOs(ac) + NaCl(ac) — AgCl(s) + NaNOs(ac)

Ag*(ac) + Cl(ac) — AgCl(s)  [7.9]

ion ion precipitado

Los iones NOs'(ac) y Na*(ac) son los iones espectadores de esta reaccidon y permanecen en
solucion, por lo que no aparecen consignados en la ecuacion neta de precipitacion [7.9]. Es im-
portante mencionar que, de acuerdo con el alcance de este libro, estamos considerando que la
reaccion de precipitacion es completa. Desde una perspectiva mas detallada, los sélidos insolu-
bles (poco solubles), participan de un equilibrio donde una pequefia cantidad de los iones per-

manece en la solucion.

Ejercicio tipo 7.6. Se mezclan 220 mL de una solucién 0,115 M de AgNOs con 180 mL de una
solucién 1,60% p/v de KsPQOa4, con formacién del precipitado AgsPOas. ¢ Qué masa de precipitado

se forma? ; Cuales son las concentraciones de los iones que permanecen en solucién?

Resolucioén

Comenzamos por plantear la reaccion neta de precipitacion:

3Ag*(ac) + POs*(ac) — AgsPOa(s)
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En principio, es necesario averiguar si los iones plata y fosfato reaccionan en forma estequio-

métrica o si alguno de ellos limita la reaccion:

1000 mL de solucion — 0,115 moles de AgNOs
220 mL de solucién — x = 0,0253 moles de AgNOs = 0,0253 moles Ag* y 0,0253 moles NOs

100 mL de solucion — 1,60 g de K3sPO4
180 mL de solucion — x = 2,88 g de K3zPOq4

En el caso de la solucién de KsPOs4, se debe primero calcular la cantidad de moles de sal
aportados, considerando su masa molar (212 g/mol), y luego contemplar que por cada mol de

sal disociada se producen 3 moles de ion potasio y 1 mol de ion fosfato:

212 g de KsPO4 — 1 mol de K3PO4
2,88 g de KsPO4 — x = 0,0136 moles de KsPO4 = 0,0408 moles K* y

De acuerdo con la estequiometria de la reaccién de precipitacion, 1 mol de ion fosfato reac-

ciona con 3 moles de iones plata, por lo tanto:

1 mol de PO4s* — 3 moles de Ag*
0,0136 moles de PO4+*— x = 0,0408 moles de Ag*

De acuerdo con este calculo, 0,048 moles de Ag* son necesarios para que reaccione la tota-
lidad de los iones PO4>. Sin embargo, se dispone de 0,0253 moles de Ag*, siendo este catién el
reactivo limitante, que formara parte del sélido precipitado y no estara presente en la solucion
final. Por otro lado, un remanente de iones fosfato, que no formaron parte del precipitado, per-
maneceran en la solucién.

Para calcular la masa de precipitado AgsPO4 que se formara, se debe considerar al reactivo
limitante:

3 moles de Ag™ — 1 mol de AgsPOq4
0,0253 moles de Ag* — x = 0,00843 moles de AgsPO4

Teniendo en cuenta que la masa molar de Agi:PO4es 419 g/mol, precipitan 3,53 g de
AgsPOa.

La concentracion de los iones en la solucion final se debe calcular considerando el volu-
men total:
Viinal = 220 mL + 180 mL =400 mL

En el caso de los iones espectadores, el calculo es directo:

400 mL de solucidn final = 0,0253 moles de NO3
1000 mL de solucioén final = x = 0,0633 moles NO3~ La solucion final es 0,0633 M en NO3"
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400 mL de solucion final — 0,0408 moles K*

1000 mL de solucion final = x = 0,190 moles de K* La solucion final es 0,190 M en K*

Para calcular los iones fosfato en exceso que permanecen en solucion se debe calcular la

diferencia entre los moles iniciales agregados y los moles que precipitaron:

3 moles de Ag* — 1 mol de PO4*
0,0253 moles de Ag* — x = 0,00843 moles de PO4+* (moles que precipitaron)

Moles de PO4* sin reaccionar = moles de PO4* iniciales — moles de PO4* que reaccionaron

con Ag+ para formar el precipitado

Moles de PO4* sin reaccionar = —0,00843 moles de PO4*

Moles de PO4* sin reaccionar = = 0,00517 moles de PO+ (permanecen en la solucion)

400 mL de solucion final = 0,00517 moles de PO4*

1000 mL de solucion final = x = 0,0129 moles PO4* La solucion final es 0,0129 M en PO4*

Ejercicio propuesto 7.3. El contenido en sulfatos de las aguas naturales es muy variable y tie-
nen su origen en cursos que atraviesen terrenos ricos en yesos o en la contaminaciéon con aguas
residuales industriales. Los sulfatos no suelen ser un problema central en la potabilidad, pero, en
ocasiones, contenidos superiores a 300 mg/L pueden ocasionar trastornos gastrointestinales en
Ixs nifixs. Para analizar el contenido de sulfatos en agua se utiliza el método gravimétrico, me-
diante precipitaciéon con cloruro de bario, que resulta muy preciso y aplicable a concentraciones
superiores a 10 mg/L. El sulfato de bario precipita de acuerdo con la siguiente reaccion, se seca

a 110 °C y calcina a 600 °C, para luego determinar su peso:

MgSOa4(ac) + BaClz(ac) — BaSOa4(s) + MgClz(ac)

Una muestra de agua de 250,0 mL fue tratada con exceso de BaCl.. El precipitado seco y
calcinado arroj6 un peso de 12,3576 g ¢ Qué concentracion molar de MgSOs tiene la muestra de

agua analizada? ¢4 es apta para consumo humano?

En el siguiente apartado se describe cémo las reacciones que ocurren en el seno de una
solucién acuosa pueden ser empleadas en un procedimiento que permite determinar la concen-

tracion desconocida de una solucion.
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Determinacion de la concentracion de una solucion: método de titulacion

En ocasiones se cuenta con muestras ambientales, médicas, de preparaciones en el labo-
ratorio o de otros origenes que son soluciones acuosas cuya concentracion se desconoce y se
requiere determinar. Uno de los métodos analiticos clasicos para cuantificar la cantidad de un
soluto presente en un cierto volumen de la solucién se denomina titulacién o valoracién.
Debido a que las medidas de volumen desempefian un papel fundamental en las titulaciones,
se les conoce también como analisis volumétrico, y al conjunto de estas técnicas se las de-
nomina volumetrias.

Tales técnicas se basan en la utilizacion de una solucidon de concentracion conocida con su-
ficiente grado de precision, denominada titulante, que se agrega de forma cuantitativa a un cierto
volumen de la solucion de concentracion desconocida o solucién problema, medido previa-
mente con precision. El titulante reacciona con el soluto presente en la solucién problema, deno-
minado analito, bajo una estequiometria conocida. La reaccién de titulacién se disefa de
forma tal que su punto final sea facilmente visualizable en las condiciones de trabajo del labo-
ratorio y coincida o se acerque lo maximo posible al punto de equivalencia. El punto de equiva-
lencia es el momento de la titulacidn en el que se ha adicionado la cantidad de titulante necesaria
para reaccionar estequiométricamente con el analito, sin que exista exceso de alguno de ellos
en la mezcla final. En el punto de equivalencia, los equivalentes de titulante son iguales a los de
analito. En el punto final, definido experimentalmente de acuerdo con la reaccion de titulacion,
ocurrira un cambio en las propiedades de la mezcla resultante (en su color, su potencial eléctrico,
su conductividad, en la formaciéon de un precipitado u otro) que indicara que es momento de
detener el agregado de titulante. De este modo, podemos concluir que el punto de equivalencia
es un valor tedrico y el punto final una cantidad experimental. De ahi, laimportancia de la eleccion
de una visualizacion del punto final adecuada, esto es, cuya visualizacion sea lo mas indicativa
posible del punto de equivalencia.

Para realizar este analisis se requiere un equipo como el que se muestra en la figura 7.2, que
consta de un soporte metalico con una pinza de mariposa adosada, un embudo pequefio, una
bureta y un frasco Erlenmeyer. El elemento volumétrico calibrado de este conjunto es la bureta,
en la que se pueden distinguir un cuerpo graduado (generalmente hasta la décima de mL), un
robinete o llave y un vastago. La bureta es un instrumento de descarga, por lo que su graduacion
se encuentra invertida respecto de la graduacion de otros elementos volumétricos, como la pipeta

o la probeta, con el cero de la escala (0,00 mL) en la parte superior.
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Figura. 7.2. Equipo de titulacion.

Previo a la operacion de titulacion se debe preparar el equipo. Se lava la cara interna de una
bureta limpia y seca con la solucidén titulante. Una vez lavada, se procede a su llenado (utilizando
un embudo) con solucién titulante, procurando que no queden burbujas de aire en la columna de
liquido. En este momento, se abre el robinete para verificar que no haya pérdidas de titulante y
se llena el vastago. Luego, con el robinete cerrado, se completa el volumen y se enrasa la bureta
en 0,00 mL. A continuacion, se describe una titulacion en términos generales. Ciertas valoracio-
nes tienen pasos adicionales que se detallan en sus protocolos especificos.

Se toma con pipeta aforada un determinado volumen de la solucién problema (denominado
alicuota) y se la coloca en un frasco Erlenmeyer limpio y seco. Si la reaccion de titulaciéon no

presenta por si misma un cambio que permita visualizar el punto final, sera necesario agregar
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unas gotas de un indicador para este fin. Si el volumen de la alicuota fuera pequefio y se dificul-
tara la observacion del punto final de la titulacién, puede adicionarse agua destilada (recordemos
que nos enfocamos en soluciones acuosas). Es importante destacar que la adicion de agua
destilada facilitara la visualizacion de los cambios que se producen en el Erlenmeyer sin modificar
el numero de moles del soluto a cuantificar.

A continuacién, se procede a la valoracioén, agregando el titulante gota a gota desde la bureta
y agitando permanentemente el Erlenmeyer para homogeneizar su contenido. Es importante es-
tudiar la correcta toma del robinete al realizar esta operacion, descrita en detalle en el Manual
Digital de Laboratorio®. La adicion de titulante contintia hasta observar un cambio en el frasco
Erlenmeyer, que en general se trata de un cambio de color cuando realizamos titulaciones entre
acidos y bases, y que corresponde al punto final. En ese momento, se cierra la bureta y se re-
gistra el volumen de titulante consumido, que debe consignarse con la precision del instrumento
y evitando el error de paralaje en la lectura.

A partir del volumen gastado en la titulacion y conociendo el titulo o concentraciéon de la
solucién titulante, se pueden calcular los moles o equivalentes utilizados para titular la muestra.
A modo de ejemplo: se desea conocer la concentracion de una solucién problema a partir de una
solucion de titulante de concentracion 0,1200 N. Para ello se toma una alicuota de 10,00 mL de
la solucién de concentracion desconocida y se procede a la titulacién, registrando en el punto
final un consumo de solucidn titulante de 15,00 mL. Para averiguar la concentracion de la solu-

cion problema debemos realizar los siguientes calculos:

1000 mL de solucion titulante — 0,1200 equivalentes de soluto titulante

15,00 mL de solucion titulante — x = 0,001800 equivalentes de soluto titulante

Como la cantidad de equivalentes consumidos de titulante es igual a la cantidad de equiva-
lentes del soluto presentes en la alicuota valorada, es posible calcular la concentraciéon normal
de la solucion problema:

10,00 mL de solucion problema — 0,001800 equivalente de analito

1000 mL de solucion problema — x = 0,1800 equivalente de analito

La solucién problema es 0,1800 N

Si la concentracién de la solucion titulante se conociera en términos de molaridad es
posible relacionar la cantidad de moles de titulante consumidos con la cantidad de moles de
soluto problema presentes en la alicuota valorada, a través de la estequiometria de la reac-

cion de titulacion.

3 Video capitulo Titulacion, accesible en https://www.youtube.com/watch?v=r1WHgHtmnEw&t=10s
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Ejercicio tipo 7.6. Se titulan 10,00 mL de una solucion de NaOH con una solucién 0,1520 M de

H2SO0a4. La reaccion de titulacién es la siguiente:

2NaOH(ac) + H2S04 (ac) — Na2S0s4 (ac) + 2H20(1)

Si se consumieron 19,00 mL del titulante, ¢cual es la concentracidn molar de la soluciéon
de NaOH?

Resolucion
De acuerdo con la estequiometria de la reaccion de titulacion, por cada 2 moles del soluto
NaOH titulado se consume 1 mol de H2SO4 titulante. Considerando los 19,00 mL de titulante

consumidos:

1000 mL de solucion titulante — 0,1520 moles de H2SOa4
19,00 mL de solucion titulante — x = 0,002888 moles de H2SO4

De este modo, 0,002888 moles de H2SO4 reaccionan estequiométricamente con NaOH:

1 mol de H2S0O4 — 2 moles de NaOH
0,002888 moles de H2SO4 — x = 0,005776 moles de NaOH

Consumiendo 0,005776 moles de NaOH (presentes en la alicuota de 10,00 mL).

Finalmente, se refiere a 1 L para conocer la molaridad de la solucién problema:

10,00 mL de solucion problema — 0,005776 moles de NaOH

1000 mL de solucion de solucién problema — x = 0,5776 moles de NaOH

La soluciéon de NaOH cuya concentracion se deseaba determinar es 0,5776 M.

Debemos recordar que las especies que reaccionan en una neutralizacién son los H* y OH-,
por lo que la determinacién de la concentracion de NaOH podria realizarse también calculando
cuantos moles de H* se agregaron desde la bureta (cada mol de H2SO4 aporta 2 moles de HY),
que seran los mismos que los moles de OH- titulados (estequiometria 1 a 1), para luego calcular
los moles de NaOH, que en este caso coincidiran con los de OH-, tal como se infiere de la formula

quimica de esta base.

Toda titulacion debe realizarse al menos por duplicado. La concentracién de la soluciéon de-
terminada por este procedimiento se calcula como el promedio de las concentraciones halladas

en cada réplica del ensayo:

Créplica 1 + Créplica 2

C =
muestra
2
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Ejercicio propuesto 7.4. En referencia al ejercicio tipo 7.6, qué iones se encuentran en el frasco

Erlenmeyer al finalizar la titulacion? ¢ Cuales son sus concentraciones molares, normales y en g/L?

Ejercicio propuesto 7.5. La siguiente tabla recoge la informacién presentada en la etiqueta de

una botella de un agua mineral natural.

Composicion quimica en [mg/L]

BICARBONATOS 297,2
SULFATOS 43,9
CLORUROS 35,8
CALCIO 88,7
MAGNESIO 23,4
SODIO 18,6

a) Escribi las férmulas de todos los iones presentes.
b) Indica cual es el solvente y alguno de los solutos presentes en un agua mineral.
c) Calcula la concentracion de cada uno de los iones en las siguientes unidades % p/v, % p/p,

M, N ¢ Necesitas alguna informacion adicional para realizar alguno de los calculos?

Problema propuesto 7.6. Se hacen reaccionar 250 mL de una solucién 0,150 N de acido sulfu-
rico con 200 mL de una solucién 0,100 M de hidréxido de potasio. Escribi la ecuacion molecular
balanceada, la ecuacién idénica completa y la ecuacion idnica neta. Calcula la concentracion de

todos los iones en la solucién final.

Problema propuesto 7.7.

a) Se preparan 50 mL de una soluciéon acuosa, denominada solucién 1, pesando 2,5 g de
sulfato de cobre (Il) y llevandolo a volumen en un recipiente adecuado. La solucion tiene un calor
azul similar al de la figura 7.1 4 Cual es su concentracion molar?

b) Si se toman 10 mL de la solucién 1y se agrega agua hasta obtener 50 mL de una nueva
solucién (solucion 2) ;Cémo se denomina esta operacion? Si comparas las soluciones 71y 2,
¢, qué observas a simple vista? ; Como sera la concentracion de la solucion 2 respecto a la de la
1? ¢ Cuéntos moles de la sal hay en 10 mL de la solucién 1? ;Cuantos moles de sal hay en la
totalidad de la solucién 2? Calcula la concentracion de la solucion 2.

c) Se mezclan 10 mL de la solucién 1 con 20 mL de la solucion 2. Esta nueva solucién se
denomina solucién 3. Si comparas a simple vista todas las soluciones, observando la intensidad
del color de cada una de ellas, ¢podrias ordenarlas segin su concentracién creciente? Calcula

la concentracion molar de la solucion 3.
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Ejercicio propuesto 7.8. La determinacién de bromuros en alimentos es de utilidad como control
del uso de bromato de potasio (masa molar: 167 g/mol), compuesto que se utilizaba como mejo-
rador de harinas en el proceso de panificacion. Si bien en la actualidad su uso se encuentra
prohibido, se han reportado episodios de intoxicacion, por lo que el analisis en muestras de harina
se lleva a cabo para detectar o descartar la adicion clandestina de bromato.

Se realiz6 una volumetria de precipitacion de bromuro con AgNOs sobre 3 muestras de harina,
que fueron preparadas dispersando 100,0 g de harina en 500,0 mL de agua. La reaccion de

titulacion es la siguiente:

KBr(ac) + AgNOs(ac) — AgBr(s) + KNOs(ac)

Se titularon 100,0 mL de las muestras con AgNOs 0,005 M. Las valoraciones arrojaron los

siguientes volumenes de titulante consumido:

Harina A: 1,20 mL
Harina B: 1,08 mL
Harina C: 1,25 mL

Si el limite de deteccion de bromato de potasio establecido por ley es de 50 miligramos por
kilogramo de harina (50 ppm), y sabiendo que un mol de bromuro titulado equivale a un mol de
bromato de potasio en la muestra original de harina, determinar cudl harina es apta para consumo

y cual deberia retirarse del mercado.

Respuestas de los ejercicios propuestos

Ejercicio propuesto 7.1.
NaNO2: 0,280 M = 0,280 N = 19,3 g/L = 1,88% p/p = 0,277 m
MgCl2: 3,63 M =7,05 N =332 g/L =25,5% p/p =3,64 m
KsPO4: 0,507 M = 1,52 N =108 g/L = 9,95% p/p = 0,520 m
FeS04: 0,720 M =1,43 N =109 g/L =10,1% p/p =0,741 m

Ejercicio propuesto 7.2.

Se requieren 22,9 L de acido comercial.

Ejercicio propuesto 7.3.

La muestra de agua es 0,212 M en sulfato de magnesio y no es apta para consumo.

Ejercicio propuesto 7.4.
Al final de la titillation se encuentran en el frasco Erlenmeyer los iones Na* y SO42-.
Na*: 0,1992 M = 0,1992 N = 4,581 g/L
S04%:0,09957 M = 0,1992 N = 9,560 g/L
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Ejercicio propuesto 7.5.
a) HCOs (0,02972% p/V = 0,004872 M = 0,004872 N)
S04% (0,00439% p/V = 0,000457 M = 0,000915 N)
CI- (0,00358% p/V = 0,00101 M = 0,00101 N)
Ca?* (0,00887% p/V = 0,00222 M = 0,00444 N)
Mg?* (0,00234% p/V = 0,000963 M = 0,00193 N)
Na* (0,00186% p/V = 0,000809 M = 0,000809 N)
b) El solvente es agua, los solutos son los mencionados en a). Para poder calcular el % p/p,
es necesario conocer la densidad del agua mineral. Si se presume una densidad aproximada de
1 g/mL, resulta que % p/p = % p/V.

Ejercicio propuesto 7.6.

a) H2S04 + 2KOH — K2S04 + 2H20 ecuacion molecular balanceada
2H* + S04% + 2K* + 20H" — 2K* + SO4% + 2H20  ecuacidn idnica completa
H* + OH — 2 H20 ecuacion iénica neta

b) En la solucion final hay iones K* (0,0444 N), SO4% (0,0833 N) y H* (0,0389 N).

Ejercicio propuesto 7.7.

a) La solucion 1 es 0,31 M.

b) La operacion se denomina dilucién. La concentracion de la solucion 2 es menor que la de
la 1, lo que se evidencia por una menor intensidad en el color azul. En 10 mL de solucién 1 hay
los mismos moles que en 50 mL de solucion de, esto es, 0,0031 moles de sulfato de cobre (l1).
La solucion 2 es 0,063 M.

c) Observando la intensidad del color de las soluciones podra evidenciarse que la concentra-
cion de la solucion 2 (0,063 M) es menor que la de la solucion 3 (0,15 M) y ésta a su vez es

menor que la concentracion de la solucién 1 (0,31 M). La solucién 3 es 0,15 M.

Ejercicio propuesto 7.8.

Las harinas Ay C deberian retirarse del mercado; la harina B es apta para consumo.
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CAPITULO 8
Reacciones de oxidacion-reduccion

Virginia Vetere

En este capitulo nos proponemos identificar reacciones quimicas donde ocurren transferencia
de electrones entre los reactivos, denominadas reacciones de oxidacion-reduccion. Diferencia-
remos los procesos conocidos como oxidacion y reduccion. Presentaremos algunos agentes oxi-
dantes y reductores de uso comun en los laboratorios de analisis quimicos.

Aplicaremos un método para el balanceo de ecuaciones que interpretan reacciones quimicas
con transferencia de electrones. Este método se conoce como del ion-electrén (su nombre nos
dara una clave para aplicarlo).

Por ultimo, emplearemos la informacion provista por la ecuacion quimica para la resolucién

de algunos ejercicios de importancia practica.

Lectura inicial

La cupula del Congreso de la Nacidon Argentina

El Palacio del Congreso de la Nacion Argentina, sede del Poder Legislativo, se encuentra en
la Ciudad de Buenos Aires. Este imponente edificio ha sido testigo a lo largo del tiempo, de la
lucha de Ixs ciudadanxs, que se manifestaron frente a sus puertas por la promulgacién de leyes
que ampliaran los derechos de Ixs argentinxs. El edificio fue inaugurado en 1906, aun sin finalizar
su construccién, y terminado en 1946. Es de estilo ecléctico grecorromano y posee una majes-
tuosa cupula de 80 metros de altura, revestida en cobre, de un color verde muy caracteristico
(Congreso de la Nacion Argentina, 2021).

El cobre es un metal que, seguramente, has visto en adornos, utensilios y en los cables que
conducen la electricidad. Habras notado su particular color rojizo y su brillo. En este punto, pro-
bablemente te preguntes por qué la cupula del emblematico edificio del Congreso posee un color
verdoso.

El cobre, en contacto con la atmdsfera, participa de una serie de reacciones quimicas que

conducen a su oxidacion. Durante este proceso el Cu metalico se transforma en sustancias que
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contienen Cu*y Cu?*. A continuacion, se muestran las reacciones de formacion de los compues-
tos de Cu?* que dan el caracteristico color verde a las piezas de cobre oxidadas, y cuya compo-

sicién puede variar de acuerdo con el ambiente y el tiempo de exposicion:
4Cu(s) + O2(g) — 2Cu20(s)
2Cu20(s) + O2(g) — 4CuO(s)

Si el aire esta contaminado con azufre, debido por ejemplo a la quema de combustibles fosi-
les, puede formarse CuS. Con el paso del tiempo el CuO y el CuS reaccionan lentamente con el
diéxido de carbono y el agua presentes en la atmésfera para formar Cu2CO3(OH)z;
Cu3(COs3)2(OH)z2; CuzSO4(OH)4 y/o CusSO4(OH)s que dan el color verdoso caracteristico que re-

cubre a las piezas de cobre (Leygraf y col, 2019; Copper Development Association, 2021).

Figura 8.1. Fotos del Palacio del Congreso de la Nacion. Ciudad de Buenos Aires, Argentina.

Si bien la compresién de las reacciones que conducen a la formacién de estos compuestos
esta fuera del alcance de este libro, podemos hacer algunas observaciones generales que nos
serviran como punto de partida para lo que estudiaremos en este capitulo. El cobre, originalmente
con numero de oxidacion 0, se transforma en compuestos que contienen el cation Cu?*, per-
diendo dos electrones por cada atomo metalico. Este proceso se denomina oxidacion y se dice
que el cobre se ha oxidado. Para que el proceso de oxidacion ocurra debe estar presente alguna
sustancia capaz de ganar los electrones perdidos por el cobre, en este caso es el Oz atmosférico.
De forma simplificada, el Oz se transforma en ion 6xido, cambiando el numero de oxidacion del
elemento de 0 a -2. Un proceso como este, en el que una sustancia gana electrones, disminu-
yendo su numero de oxidacion, se denomina reduccion, y diremos entonces que el Oz se redujo.

Este tipo de procesos quimicos, donde existe transferencia de electrones entre las sustancias
participantes, se denominan reacciones de oxidacion-reduccion y su estudio sera el objetivo

del presente capitulo.
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Reacciones de oxidacion-reduccion

Las reacciones de oxidaciéon-reduccion (o redox), son aquellas en las que ocurre transfe-
rencia de electrones entre los reactivos y, por lo tanto, los atomos de algunos de los elementos
de las sustancias intervinientes cambian sus numeros de oxidacion. En las reacciones de este
tipo, habra atomos que, como consecuencia de la pérdida de electrones, aumentaran su nimero
de oxidacion, y otros que, por ganancia de electrones, disminuiran su nimero de oxidacién. La
pérdida de electrones por parte de una sustancia se denomina OXIDACION, y la ganancia de
electrones se denomina REDUCCION. Un gran nimero de reacciones quimicas, como la corro-
sion, la combustion, la extraccion de algunos metales a partir de sus minerales, el metabolismo
de los alimentos que ingerimos, la fotosintesis, entre otras, son reacciones redox.

¢,Coémo podemos identificar una reaccion de oxidacion-reduccion? Observemos el siguiente

par de ecuaciones que interpretan dos reacciones quimicas, donde interviene el acido clorhidrico:
AgNOs(ac) + HCl(ac) — AgClI(s) + HNOs(ac)  [8.1]
Zn(s) + 2HCl(ac) — ZnClz(ac) + Hz(g) [8.2]

La ecuacién [8.1] representa una reaccién de intercambio de iones, en este caso es una pre-
cipitacion con formacion de la sal, poco soluble en agua, AgCI (precipitado). Podemos observar
que todas las especies intervinientes conservan su numero de oxidacién antes y después de la
reaccion quimica y, por lo tanto, no hay transferencia de electrones entre ellas.

La segunda reaccion, representada por la ecuacion [8.2], corresponde a la oxidacién de Zn,
que se transforma en Zn?*, y a la reduccion de H* para formar H2. De este modo, el nimero de
oxidacién del cinc ha aumentado de 0 en los reactivos a +2 en los productos (se ha oxidado) y el
del hidrégeno ha disminuido de +1 en los reactivos a 0 en los productos (se ha reducido). El
numero de oxidacién del ion ClI- permanece como -1, siendo un ion espectador, esto es, que no
participa directamente del proceso de oxidacién-reducciéon. De este modo, podemos escribir la

ecuacion ionica neta como:
Zn(s) + 2H*(ac) — Zn?*(ac) + Hz(g) [8.3]

La reaccion de oxidacion del cinc por los cationes H*, puede interpretarse en términos de dos

semirreacciones (0 medias reacciones), la de oxidacion de Zn y la de reduccién de H*:
Zn(s) — Zn%*(ac) + 2e” semirreaccion de oxidacion [8.4]
2H*(ac) + 2e"— H2(g) semirreaccion de reduccion [8.5]

En la semirreacciéon de oxidacion, donde se produce una pérdida de electrones, estos se
muestran del lado de los productos (en color rojo). Para la semirreaccién de reduccion, los elec-

trones ganados aparecen junto a los reactivos (en color azul).
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Es importante tener en cuenta que, un proceso de reduccién implica simultdaneamente un
proceso equivalente de oxidacion. Asi, el numero de electrones ganados por un dtomo debe ser
igual al numero de electrones perdidos por otro &tomo en el mismo proceso total. Esto puede
observarse en las ecuaciones [8.4] y [8.5] donde se pierden 2 electrones por cada dtomo de Zn
que se oxida y se ganan 2 electrones por cada dos iones H*, que se reducen para formar Ha.

Consideremos un ejemplo mas, la oxidacion de Zn producida, en este caso, por el catiéon Ag*.

Para este proceso las medias reacciones de oxidacién y de reduccién seran:
Zn(s) — Zn?**(ac) + 2e semirreaccion de oxidacion [8.6]
Ag*(ac)+ e — Ag(s) semirreaccion de reduccion [8.7]

Con el fin de que aparezca igual numero de electrones a ambos lados de la ecuacién (recorda
que el numero de electrones ganados y perdidos en el proceso total debe ser el mismo), la se-

mirreaccion [8.7] debe ser multiplicada por 2:

Zn(s) — Zn?**(ac) + 2e-

2 (Ag'(ac)+ e’ — Ag(s))

Zn(s) + 2Ag*(ac) + 2e- — Zn?*(ac) + 2Ag(s) + 2e"

De este modo, al sumar las semirreacciones se cancelan los electrones a cada lado y la

ecuacion global de oxidacion-reduccion queda representada por:

Zn(s) + 2Ag*(ac) — Zn?*(ac) + 2Ag(s) [8.8]

Agentes oxidantes y reductores

Se denomina oxidante, o agente oxidante a una sustancia que promueve la oxidacion de
otras sustancias sustrayéndoles electrones. El agente oxidante se reduce, ya que contiene al
elemento cuyo numero de oxidacion disminuye. Algunas sustancias como MnO4 (anién perman-
ganato) o Cr207% (anién dicromato) son agentes oxidantes comunes empleados en los laborato-
rios de quimica. En las figuras 8.2 y 8.3 se muestran las sales KMnO4 y K2Cr207 y sus corres-
pondientes soluciones acuosas, que presentan colores muy caracteristicos. Estas sustancias son
oxidantes fuertes ya que poseen elementos en su maximo numero de oxidacion.

Las semirreacciones de reduccion en las que participan estos agentes oxidantes, cuya forma
de balancear estudiaremos en el siguiente apartado, se muestran a continuacién. Es importante
notar que, en algunos casos, el producto obtenido depende del medio en el que ocurra la reac-
cion. En este sentido, en las siguientes ecuaciones puede observarse que el ion MnO4’, se reduce

a Mn?* en medio acido y a MnO2 en medio basico.

MnO4(ac) + 5e” + 8H*(ac) = Mn?*(ac) + 4H20(l) (medio de reaccion acido)
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MnOq(ac) + 3e + 2H20(l) = MnO2(s) + 40H-(ac) (medio de reaccion basico)

Cr207%(ac) + 6e” + 14H*(ac) = 2Cr¥*(ac) + 7H20(I) (medio de reaccion acido)

Figura 8.2. Sal de KMnOz: (izquierda) y su solucién acuosa (derecha).

Figura 8.3. Sal de K2Cr20y (izquierda) y su solucion acuosa (derecha).

Un reductor, o agente reductor es una sustancia capaz de provocar la reduccién de otras,
proveyéndoles electrones. El agente reductor se oxida, ya que contiene al elemento cuyo nimero
de oxidacién aumenta. Algunos agentes reductores usados en los laboratorios e industrias qui-
micas son hidruros, CO, C, P, S, metales (Al, Mg, Ti, Zr, entre otros), Hz, etc.

Ciertas sustancias como el peroxido de hidrégeno, H202, pueden actuar como agentes oxi-
dantes o reductores. En el H202 el numero de oxidacion del oxigeno es -1. Sin embargo, este
elemento puede presentarse también con los nimeros de oxidacién 0 y -2. De este modo, tiene
la posibilidad de reducirse u oxidarse, dependiendo la sustancia con la que reaccione. A conti-

nuacion, se muestran las semirreacciones de oxidacion y reduccién para H20z2:
H202 + 2e” + 2H* — 2H20 (como agente oxidante en medio acido)
H202 + 2e- — 20H" (como agente oxidante en medio basico)
H202 = O2 + 2e” + 2H* (como agente reductor en medio acido)

H202 + 20H" — Oz + 2e” + 2H20 (como agente reductor en medio basico)
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Retomemos al ejemplo de la ecuacion [8.3]. En este caso el Zn es el agente reductor (provoca
la reduccion de H* a Hz y se oxida a Zn?*), en tanto que, el H* es el agente oxidante (promueve
la oxidacién de Zn a Zn?*, reduciéndose a Hz). Para la reaccion representada por la ecuacion
[8.8] el Zn es el agente reductor y el cation Ag* el agente oxidante.

Probablemente te preguntes como saber si una sustancia actuara como agente oxidante o
reductor frente a otra. Existen tablas que nos permiten predecir la capacidad oxidante o reductora
de una sustancia, que se construyen comparando su tendencia a reducirse frente a otra tomada
como referencia. Estas tablas se denominan fablas de potencial de reduccién estandar. El abor-

daje de este tema excede los alcances de este libro.

Ejercicio tipo 8.1. Indica si la siguiente reaccion es de oxidacidn-reduccién. En caso afirmativo,
escribi las semirreacciones y menciona cual es el agente oxidante y cual el agente reductor.
CuSOas(ac) + Zn(s) —» ZnS04(ac) + Cu(s)

Resolucidn: cada estudiante podra encontrar la estrategia que considere mas apropiada para
resolver el ejercicio, a continuacion, te proponemos una.

Si observamos el numero de oxidacion de cada elemento notaremos que para el cobre este
cambia de +2 a 0 durante la reaccién, mientras que el cinc lo hace de 0 a +2. De este modo, el
Cu?* se reduce a Cu por ganancia de dos electrones, siendo por tanto el agente oxidante. En el
mismo proceso global, el Zn se oxida a Zn?*, perdiendo electrones, y constituyéndose como
agente reductor. El anién sulfato es, en este caso, un ion espectador y no participa de la reaccion
de oxidacién-reduccion.

Las semirreacciones y la ecuacion idnica global se muestran a continuacion:

Zn — Zn?* + 2e-

Cu?*+2e— Cu

Zn + Cu?*+2e- — Zn?" + Cu+ 2e"

Zn + Cu®* — Zn?** +Cu

Ejercicio propuesto 8.1. Para la reaccion que se indica a continuacién escribi las semirreaccio-
nes de oxidacién y de reduccion y determina el agente oxidante y el agente reductor. ;Hay iones
que no se oxidan ni se reducen? ;Como expresarias la ecuacion iénica global?

SnClz(ac) + Cd(s) — CdClz(ac) + Sn(s)

Balanceo de ecuaciones de oxidacion-reduccion

Como hemos estudiado en el capitulo 6, el balanceo de una ecuacién quimica se basa en el
principio de conservacion de la masa, por lo tanto, la cantidad de cada elemento debe ser la

misma a ambos lados de la ecuacion. En el caso de las reacciones redox, debemos recordar
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ademas que, en el proceso global, el numero de electrones que se pierden en la oxidacion deber
ser igual al niumero de electrones que se ganan en la reduccién.

Hasta el momento hemos analizado reacciones quimicas que se pueden equilibrar de forma
relativamente sencilla, como las ecuaciones [8.3] y [8.8]. Sin embargo, para algunos procesos
de oxidacién-reduccion esta tarea puede resultar mas compleja. A continuacion, describiremos
un método sistematico para el balanceo de ecuaciones redox denominado del ion-electrén o de
las medias reacciones. Este método es aplicable para reacciones que ocurren en medio acuoso
y en las que mayoritariamente intervienen iones. En algunos textos podés encontrar variantes
del método que se diferencian principalmente en el orden de los pasos a seguir. En este capitulo
presentamos una secuencia de pasos que, a nuestro criterio, permite arribar a una ecuacion
redox balanceada con mayor facilidad.

Para describir los pasos del método del ion-electrén intentaremos balancear la siguiente reac-

cion redox (no balanceada):

KMnOg4(ac) + HCl(ac) — MnClz(ac) +Clz(g) + KCl(ac) + H20(l)

Como puede observarse, la expresion anterior no representa una ecuaciéon ya que no esta

equilibrada. Para obtener la ecuacién que buscamos, seguiremos de forma sistematica los pasos
que se detallan a continuacion. Por simplicidad omitiremos el estado de agregacion en que se
encuentran cada una de las sustancias intervinientes:
Paso 1: establecer cuales son los reactivos y los productos. Escribirlos en forma ionica, salvo
compuestos gaseosos, insolubles y no ionizados que se expresan en forma molecular. Identificar
cual es el elemento que se reduce y cual el que se oxida, asi como el medio (acido o basico) en
el que ocurre la reaccion.

Para nuestro ejemplo:

El elemento que se reduce es el Mn. Su nimero de oxidacion cambia de +7 a +2 (MnOs — Mn?*)

El elemento que se oxida es el Cl. Su numero de oxidacion varia de -1 a 0 (ClI"— Clz)

Podemos observar la presencia de HCl(ac) en la reaccion que nos permite inferir que esta

transcurre en medio acido.

Paso 2: balancear cada semirreaccién en masa respecto al elemento que se oxida y se reduce.
Verificar que haya el mismo numero de atomos de ese elemento a ambos lados de la flecha.

En el ejemplo que estamos analizando, hay un dtomo de manganeso a cada lado de la flecha
(MnO4 — Mn?*). En el caso del cloro observamos que se necesitan 2 iones Cl- para formar una
molécula de Clz (2CI'— CI2).

Paso 3: indicar los electrones perdidos o ganados en cada semirreaccion.
En este paso es necesario que nos enfoquemos nuevamente en los numeros de oxidacion.
El nimero de oxidacion del manganeso cambia de +7 en los reactivos a +2 en los productos,

por lo tanto, ha ganado 5 electrones: MnO4 + 5¢" — Mn?*
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El cloro, por su parte, pierde electrones variando su numero de oxidacion de -1 a 0. Notar que
son necesarios 2 iones cloruro para formar una molécula de Cl2, por tanto, se pierden 2 electro-
nes: 2Cl"— Clz + 2e-

Paso 4: equilibrar las cargas en cada semirreaccion (recordemos que la ecuacion quimica debe
estar balanceada en carga y en masa). Para ello usaremos H* si la reaccién ocurre en medio

acido y OH- si transcurre en medio alcalino.

¢, Coémo hacemos esto? Analicemos nuestro ejemplo:

En la semirreaccion de reduccion (MnOs + 5e- — Mn?*), del lado izquierdo de la flecha tene-
mos una carga negativa proveniente del ion permanganato y cinco cargas negativas de los elec-
trones ganados, esto es, una carga total de -6. Del lado derecho se observan 2 cargas positivas
del cation Mn?*, o sea un total de +2. Debido a que la reaccion ocurre en medio acido, debemos
lograr la misma carga (no importa su valor) a ambos lados de la flecha agregando H*. Para ello
tendremos que adicionar 8 iones H* del lado de los reactivos. De este modo, a ambos lados de
la media reaccion tendremos una carga de +2: MnOy4 + 5e- + 8H* — Mn?*

La semirreaccion de oxidacidon posee una carga de -2 a ambos lados de esta y, por lo tanto,

esta equilibrada, no siendo necesario adicionar H*.

Paso 5: balancear cada semirreaccion respecto de los otros elementos. En este paso puede

faltar en un lado de una o ambas semirreacciones un nimero entero de moléculas de H20.

Para la reduccion del ion permanganato podemos observar que debemos balancear los ato-
mos de oxigeno e hidrégeno, que aparecen a la izquierda de la semirreaccion, pero no a la de-

recha. Para ello adicionamos 4 moléculas de agua del lado de los productos:
MnOs + 5¢" + 8H* — Mn?* + 4H20
La semirreaccion de oxidacién esta balanceada en masa y en carga:

2CI"— Cl2 + 2¢-
En este paso es importante que verifiques que las semirreacciones hayan quedado equilibra-

das en carga y en masa, tal como ocurre con el ejemplo que estamos estudiando.

Paso 6: multiplicar, si es necesario, cada semirreaccion por un numero entero tal que la cantidad
de electrones perdidos en la oxidacion sea igual a la de electrones ganados en la reduccion. Para
ello, se multiplica la media reaccion de oxidacién por un numero igual al de los electrones gana-
dos en la reduccion y la semirreaccion de reduccion por un numero igual al de electrones perdi-

dos en la oxidacion.
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Sumar las semirreacciones y simplificar los coeficientes (cuando corresponda) para obtener
la ecuacion iénica total.
2 (MnO4 + 5¢ + 8H* — Mn?* + 4H20)
5 (2CI— Clz2 + 2¢)

2MnO4 + 10e” + 16H* + 10ClI- — 2Mn?* + 8H20 + 5Cl2 + 10¢e-

2MnOy4 + 16H* + 10CI- — 2Mn?* + 8H20 + 5CI:
De este modo hemos obtenido la ecuacién iénica balanceada, que da cuenta de las especies
intervinientes en la reaccion de oxidacion-reduccion.
De ser requerido, podemos trasladar los coeficientes estequiométricos de cada especie desde
la ecuacién idnica a la ecuacién molecular. Para proceder a esto, recordemos la reaccion cuya
ecuacion nos propusimos balancear y comparémosla con la ecuacion idnica total obtenida al

aplicar el método del ion-electroén:
KMnOas(ac) + HCl(ac) — MnClz(ac) +Clz(g) + KCl(ac) + H20(I)
2MnO4 + 16H* + 10CI- — 2Mn?* + 8H20 + 5Cl»

Para trasladar los coeficientes estequiométricos desde la ecuacion idnica a la molecular es
conveniente comenzar por aquellas especies que nos resulten mas sencillas de analizar. Por
ejemplo, en este caso, sabemos que el coeficiente estequiométrico para KMnQO4 y para MnCl2 es
2 (en la ecuacion ionica tenemos un 2 delante de las formulas de los iones MnO4™ y Mn?*). Asi-
mismo, por comparacion entre ambas ecuaciones, surge que el coeficiente estequiométrico para
Cl2 es 5 y para H20 es 8. Es posible que hayas notado que en la ecuacién molecular aparece
como producto KCI, especie que no observamos en la ecuacion ionica. Esta sal surge de los
iones espectadores K*, que acompafan al KMnQg, y de los aniones CI- que no participan de la
reaccion redox y provienen de parte del reactivo HCI. Si esto ultimo te parece raro, no te alarmes,
todavia nos falta encontrar el coeficiente estequiométrico para HCI. Este reactivo no sélo participa
de la oxidacién, sino que también es el que determina el medio acido de esta reaccion.

Enfoquemos entonces nuestra atencion en el HCI. Si comparas las ecuaciones iénica y mo-
lecular es posible que te surja la duda si el coeficiente estequiométrico para HCl es 16 0 10 (se
observan 16 H" y 10 CI- en la ecuacion iénica). Para que la reaccion ocurra es necesario garan-
tizar la cantidad de todos los reactivos dada por la ecuacién, en este caso, el coeficiente este-
quiométrico para el HCI debe ser 16 para cumplir con el requerimiento de los 16 iones H*. Sin
embargo, solo 10 iones CI- (o 10 moles de iones CI, si preferimos trabaja con cantidades mola-
res) son oxidados a Cl2 produciendo 5 moléculas de Cl2 (5 moles de moléculas de Clz en escala
molar). ; Dénde se encuentran los 6 iones Cl- que no participan de la reaccién redox? Los 6 iones
CI- restantes son espectadores y se encuentran como tales en los productos de la reaccion, es
decir, no han cambiado su numero de oxidacion durante la reaccién. Recordemos que le asigna-

mos un coeficiente estequiométrico de 2 al MnClz, requiriendo por tanto 4 iones CI. Los 2 iones
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CI- restantes acomparian al catién K* para formar la sal KCI. Asi, nuestra reaccién molecular

balanceada quedara:
2KMnOgy(ac) + 16HCI(ac) — 2MnClz(ac) + 5Cl2(g) + 2KCl(ac) + 8H20(l)

Tal como mencionamos anteriormente, si el medio de la reaccion fuera basico en el Paso 4,

equilibrariamos las cargas con OH". En el siguiente ejercicio tipo te lo mostramos.

Ejercicio tipo 8.2. Balance4, utilizando el método del ion-electrdn, la siguiente ecuacién mole-
cular (no balanceada):
KMnOg4(ac) + H202(ac) — MnO2(s) + Oz(g) + KOH(ac) + H20(l)

Resolucién: aplicaremos el método descrito paso a paso.

Paso 1: establecer los reactivos y productos y expresarlos en forma iénica cuando sea posible.
Identificar el elemento que se oxida y el que se reduce y el medio de reaccion. Notar que H202,
MnO:2 y Oz no pueden expresarse en forma iénica. El medio de reaccion es basico ya que parti-
cipa la base KOH. El permanganato se reduce a 6xido de manganeso (ll), cambiando el numero
de oxidacion del manganeso de +7 a +4 (MnOs — MnOz). El perdxido de hidrégeno se oxida a

oxigeno molecular, variando el numero de oxidacién del oxigeno de -1 a 0 (H202 — O2).

Paso 2: balancear cada semirreaccion en masa respecto al elemento que se oxida o se re-
duce. En este ejemplo, cada media reaccion tiene la misma cantidad de atomos que cambian de

numero de oxidacion a la izquierda y a la derecha.

Paso 3: indicar los electrones involucrados en cada semirreaccion. Por cada ion MnOs™ que
se reduce a MnO: se ganan 3 electrones; por cada molécula de H202 que se oxida a Oz se
pierden 2 electrones (notar que cada atomo de oxigeno gana un electrén cambiando su nimero
de oxidacion de -1 a 0).

MnOg4 + 3e" = MnO:2
H202 — O2 + 2e°

Paso 4: equilibrar las cargas en cada semirreaccion, en este caso utilizando OH- debido a que
el medio de reaccion es basico.
MnOg4 + 3e" = MnO:2 + 40H" (carga de -4 a ambos lados de la flecha)
H202 + 20H" — O2 + 2e" (carga de -2 a ambos lados de la flecha)

Paso 5: balancear el resto de los elementos, agregando, si es necesario, un numero entero
de moléculas de agua.
MnOg4 + 3e” + 2H20 —» MnO: + 40H"
H202 + 20H" — O2 + 2e + 2H20
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Paso 6: multiplicar cada semirreaccion por un numero entero de manera tal que el nimero
total de electrones ganados en la reduccion sea igual al de los perdidos en la oxidacién. Sumar
las medias reacciones, simplificar aquellas especies que aparecen a ambos lados de la ecuacion,

de ser posible, y obtener la ecuacién idnica total.

2 (MnO4 + 3e + 2H20 » MnO2 + 40H))
3 (H202 + 20H = O2 + 2e” + 2H20)

2MnOgs + 6e + 4H20 + 3H202 + 60H" —» 2MnO2 + 80H" + 302 + 6e” + 6H20

2MnOg4 + 3H202 = 2MnO2 + 20H" + 302 + 2H.0

Por altimo, trasladamos los coeficientes estequiométricos a la ecuaciéon molecular:

2KMnOs(ac) + 3H202(ac) — 2MnO2(s) + 302(g) + 2KOH(ac) + 2H20(I)

Ejercicio propuesto 8.2. Utilizando el método del ion-electrén equilibra las siguientes ecuacio-
nes moleculares (no balanceadas):

a) Cu(s) + HNOs(ac) — Cu(NOs)2(ac) + NO(g) + H20(1)

b) K2CrQOas(ac) + K2SOz(ac) + H20(l) = Cr(OH)s(s) + K2SOa(ac) + KOH(ac)

Equivalentes y peso equivalente para reacciones de oxidacién-reducciéon

Como hemos estudiado en el capitulo 6, la definicion de equivalente debe estar relacionada
con el comportamiento quimico de las sustancias a fin de que se cumpla el objetivo de combi-
narse en relacion 1 a 1. El comportamiento quimico de una sustancia esta vinculado con la reac-
cion en la que participa, por lo tanto, el concepto de equivalente estara ligado a un proceso
quimico definido.

Para el caso de reacciones de oxidacion-reduccion, se define el peso equivalente de una
sustancia como la masa de ésta que gana o pierde (segun se trate de una reduccién o una
oxidacién), un mol de electrones. Para calcularlo, podemos dividir la masa molar de la sustancia
oxidante o reductora por el nimero de electrones ganados o perdidos, respectivamente, por cada

mol de sustancia.

masa molar del agente oxidante

Peso equivalente del agente oxidante = —;
numero de electrones ganados

masa molar del agente reductor

Peso equivalente del agente reductor = — -
namero de electrones perdidos
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Retomemos el ejemplo de la oxidacién de HCI (agente reductor) con KMnO4 (agente oxidante)

y calculemos el peso equivalente para estas sustancias.

2KMnOs(ac) + 16HCI(ac) — 2MnClz(ac) + 5Clz(g) + 2KCl(ac) + 8H20(l)

2 (MnO4 + 5¢" + 8H* — Mn?* + 4H20)
5 (2CI— Cla + 2¢")

2MnOg4 + 16H* + 10CI" — 2Mn?* + 8H20 + 5Cl2

A partir de las semirreacciones podemos observar que por cada mol de MnO4 (KMnOQO4) que
se reduce se ganan 5 moles de electrones. Decimos entonces que 1 mol de MnO4 (KMnQs),

para esta reaccion, son 5 equivalentes de MnO4 (KMnQs) y su peso equivalente sera:

masa molar KMnO, 158 n;_%l

Peso equivalente KMnO, = —; = -
numero de electrones ganados 5 equivalentes

mol

9
equivalente

Peso equivalente KMnO, = 31,6

Haciendo un analisis similar podemos ver en la media reaccion de oxidacion que, por cada 2
moles de iones CI- (HCI) que se oxidan, se pierden 2 moles de electrones. De este modo, para
la reaccion estudiada, 2 moles de CI- (HCI) corresponden a 2 equivalentes de CI- (HCI), o lo que
es lo mismo, 1 mol de CI- (HCI) es 1 equivalente de CI (HCI). El peso equivalente de HCI puede

calcularse del siguiente modo:

masa molar HCI 36,5 %

Peso equivalente HCl = — - = -
1 numero de electrones perdidos 1 equivalente

mol

g

Peso equivalente HCl = 36,5 ————
equivalente

De la ecuacion balanceada observamos que la relacion estequiométrica en moles entre reac-
tivos y productos esta dada por sus coeficientes que, en este caso, son diversos. Sin embargo,
la relacion entre los equivalentes de reactivos y productos siempre sera uno a uno (1 equiva-
lente de cada reactivo reaccionara para dar 1 equivalente de cada producto, segun la ecuacién
balanceada).  Te animas a analizarlo? Tené en cuenta la definicion de equivalente para las dis-
tintas sustancias que intervienen (es importante discernir si estas lo hacen como agentes oxidan-
tes o reductores, como sales, como acidos o como bases).

Como ya hemos mencionado, las ecuaciones balanceadas nos permitiran hacer calculos es-

tequiométricos similares a los estudiados en el capitulo 6.
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Ejercicio tipo 8.3. Se pesan 0,900 g de una muestra que contiene Zn y se hace reaccionar con
exceso de KMnO4 en medio alcalino (KOH), obteniéndose 0,550 g de MnOz2, con un rendimiento
de 80,0%:

a) Escribi la ecuacion iénica balanceada por el método del ién-electrén.

b) ¢ Cudl es la pureza de la muestra de Zn?

c¢) Calcula el volumen minimo de solucion de KMnO4 0,479 M necesario para que reaccione
todo el Zn.

d) ¢ Cuantos equivalentes de KMnO4 son necesarios para que reaccione todo el Zn?

Resolucion:

a) Como todo ejercicio que involucre calculos estequiométricos, debemos comenzar por es-
cribir y balancear la ecuacién quimica que interpreta la reaccion que estamos estudiando. En
este caso emplearemos el método del ion-electrén. Siguiendo los pasos que hemos visto, arri-

baremos a las siguientes semirreacciones y ecuacion iénica balanceada:

2 (MnO4 + 3e + 2H20 = MnOz2 + 40H")
3(Zn = Zn?* + 2¢)

2MnOq4 + 6e” + 4H20 + 3Zn —» 2MnO> + 80H" + 3Zn2* + 6e

2MnO4 + 4H20 + 3Zn = 2MnO: + 80H" + 3Zn?*

b) Para el célculo de la pureza de la muestra que contiene Zn es necesario comparar la can-
tidad de este elemento que efectivamente reacciona (metal puro), con la de la muestra total. En
este caso, tenemos disponible como dato la masa de producto obtenida, por lo que podemos
calcular cuanto Zn reaccioné. Para ello debemos tener en cuenta que el rendimiento de la reac-
cion es de 80,0%. Necesitaremos, ademas, las masas molecular y atémica relativas para MnOz

y para Zn, que son 86,9 y 65,4, respectivamente.

80,0 g MnO2 obtenidos — 100 g MnO- esperados
0,550 g MnO2 obtenidos — x = 0,688 g MnO:2 esperados

2x86,9gMnO2 — 3x65,4gZn
0,688 g MnO2 —» x=0,775g Zn

0,900 g muestra — 0,775 g Zn

100 g muestra —+ x = 86,1 g Zn La pureza de la muestra que contiene Zn es 86,1%.

c) Para el calculo del volumen minimo de solucién de KMnO4 0,479 M necesario para que
reaccione todo el Zn, podemos partir de la cantidad de Zn puro (0,775 g), de la cantidad de MnO:

que esperabamos obtener (0,688 g) o de alguna otra estrategia que se te ocurra, debiendo arribar
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al mismo resultado. Recomendamos utilizar aquellos datos que se obtuvieron de la forma mas
directa posible, ya sea porque son parte del enunciado del ejercicio o porque los obtuvimos ha-
ciendo el menor numero de operaciones algebraicas. Esto nos ayudara a minimizar los errores

en los calculos.

2x 86,9 g MnO2 = 2 mol MnO«
0,688 g MnO2 — x = 0,00792 mol MnO4

0,479 mol MnO4+ — 1000 mL solucion
0,00792 mol MnO4 — x = 16,5 mL solucién El volumen minimo de solucion KMnOs4

0,479 M necesario para que reaccione todo el Zn es 16,5 mL.

d) En el inciso anterior hemos determinado que son necesarios 0,00792 moles de MnO4 para
que reaccione completamente el Zn. Si observamos la media reaccion de reduccion podemos
concluir que por cada mol de MnO4™ que se reduce, se ganan 3 moles de electrones. De este
modo, 1 mol de MnO4 corresponden a 3 equivalentes de MnOa4", concluyendo que son necesarios
(3 x 0,00792) equivalentes de MnO4 (KMnOa) para que reaccione todo el Zn. Por lo tanto, para

que reaccione todo el Zn, son necesarios 0,0238 equivalentes de KMnOa.

Ejercicio propuesto 8.3. Se mezclan 35,0 mL de una solucién 0,104 M de K2Cr207 con 30,0 mL
de solucién de H202 3,89% p/v en medio acido. Escribi la ecuacion iénica balanceada por el
método del ion-electrén.

Calcula el rendimiento de la reaccion y la concentracion molar y normal del ion Cr(lll) en la
solucion final, si se obtuvieron 0,180 L de oxigeno en CNPT (condiciones normales de presién
y temperatura, 1 atmésfera y 0 °C; considera que 1 mol de gas en estas condiciones equivale
a224L).

Ejercicio propuesto 8.4. Se quiere determinar el peso equivalente de una sal ferrosa de for-
mula desconocida. Para ello, se preparan 500,0 mL de solucién, en medio acido, pesando
5,9000 g de la sal y llevando a volumen en un matraz. Posteriormente se colocan 10,00 mL de
la solucién preparada en un Erlenmeyer y se titula desde bureta con una soluciéon de perman-
ganato de potasio 0,01000 M. En el punto final de la titulacién, que se evidencia por un color
rosado indicativo de la primera gota en exceso del agente oxidante, se consumieron 15,50 mL
de la solucién de titulante.

a) Escribi la ecuacion iénica balanceada por el método del ion-electron.

b) ¢ Cual es la normalidad de la soluciéon de permanganato de potasio?

c) Determina el peso equivalente de la sal ferrosa.

d) Indica cual de las siguientes sales fue utilizada en esta experiencia: FeClz, FeSOs,
Fe(NO3)2.

FACULTAD DE CIENCIAS EXACTAS | UNLP 143




INTRODUCCION A LA QUIMICA — LAURA E. BRIAND Y VIRGINIA VETERE (COORDINADORAS)

Ejercicio propuesto 8.5. Cuando se hace reaccionar Zn con una solucion de acido nitrico con-
centrado, se desprende un gas de color pardo (NOz). La siguiente ecuacion ionica representa
este proceso:

Zn + 2NOs + 4H* — Zn?* + 2NO2 + 2H20

A 2,00 g de una muestra que contiene Zn se la hace reaccionar con 30,0 mL de una
solucién 1,50 M de acido nitrico, oxidando totalmente el metal. Calcula la pureza de la mues-
tra que contiene Zn. Si se obtuvieron 0,0350 moles de NO2, 4 cual fue el rendimiento de la
reaccion? Escribi las semirreacciones de oxidacién y de reduccion. Determina el peso equi-

valente del agente oxidante.

Respuestas de los ejercicios propuestos

Ejercicio propuesto 8.1.
SnClz(ac) + Cd(s) — CdClz(ac) + Sn(s)

Cd — Cd?" + 2e

Sn%t+ 2e"— Sn

Cd + Sn?* — Cd?* + Sn

El agente oxidante es Sn?* (SnCl2) y el agente reductor Cd. Los iones Cl- no modifican su

numero de oxidacion durante la reaccion (no se oxidan ni se reducen).

Ejercicio propuesto 8.2.
a) 3Cu(s) + 8HNOs(ac) — 3Cu(NOz)2(ac) + 2NO(g) + 4H20(l)
b) 2K2CrOas(ac) + 3K2SOs(ac) + 5H20(1) = 2Cr(OH)s(s) + 3K2S04(ac) + 4KOH(ac)

Ejercicio propuesto 8.3.

Cr207% + 3H202 + 8H* = 2Cr®* + 302 + 7H20

El rendimiento de la reaccion es de 73,5 %. La concentracion del cation Cr* en la solucion
final es 0,0823 My 0,247 N.

Ejercicio propuesto 8.4.

a) MnOg4 + 5 + 8H" — Mn?* + 4H20
5 (Fe** — Fe* +¢)

MnOs + 8H* + 5Fe?* — Mn?* + 4H.0 + 5Fe®*
b) La solucién de permanganato de potasio 0,01000 M es 0,05000 N.
c) El peso equivalente de la sal ferrosa es 152,3 g/equivalente.

d) En esta experiencia se utilizé6 FeSOa.
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Ejercicio propuesto 8.5.
La pureza de la muestra de Zn es 73,5% p/p. El rendimiento de la reaccion fue de 77,8%.

Semirreaccion de oxidacion: Zn — Zn?* + 2e’
Semirreaccion de reduccion: NOs + 1e” + 2H* — NO2 + H20

El peso equivalente del agente oxidante (HNO3) es 63,0 g/equivalente.
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CAPITULO 9
Comportamiento ideal de los gases

Sofia Sampaolesi

En este capitulo analizaremos el comportamiento y las propiedades de los fluidos gaseosos
puros y de mezclas gaseosas. Indagaremos en las leyes fisicas que los describen, surgidas de
la experimentacion y observacion empirica, y en los modelos utilizados en la actualidad para
representar a los gases, que son fruto del trabajo mancomunado de cientificxs de varias partes
del mundo a lo largo de un siglo. “Vivimos en el fondo de un océano de aire, el cual, por incues-
tionables experiencias, se sabe que tiene peso”, afirmo el fisico Evangelista Torricelli en su carta
al cardenal Michelangelo Ricci fechada el 11 de junio de 1644 (Vifias, 2019). Su frase describe
el lugar que ocupamos en la inmensidad de la atmésfera terrestre, cuyo estudio abordaremos a

lo largo del capitulo.

Lectura inicial

Todxs hemos escuchado hablar alguna vez de la atmésfera y de su importancia para la
existencia de la vida en el planeta tierra. Entre otros fendmenos, la atmosfera protege a los
organismos vivos de la nociva radiacion de onda corta proveniente del espacio, que es absor-
bida por los gases oxigeno y ozono, mayoritariamente. También es responsable de que la
temperatura en la troposfera, la capa atmosférica mas cercana a la superficie terrestre, sea
uniforme y moderada.

La atmosfera se forma por la existencia del campo gravitatorio de la Tierra, que ejerce un
efecto atractivo sobre los gases que la constituyen. Esta atraccién o aceleracion de una masa
gaseosa hacia la superficie terrestre (masa x aceleraciéon = fuerza) tiene como consecuencia
el desarrollo de una presion atmosférica. Debido a que las particulas gaseosas mas ligeras
tienden a elevarse a la porcidon superior de la atmésfera, mientras que las mas pesadas son
atraidas con mayor fuerza hacia la superficie terrestre, la composicién atmosférica no es uni-
forme, pudiendo distinguirse cuatro capas: troposfera, estratosfera, mesosfera y termosfera.
La presién atmosférica disminuye a medida que ascendemos a través de estas capas y nos
alejamos de la Tierra.

Cerca del nivel del mar, el aire atmosférico se compone esencialmente de Oz y N2 (99%) y de

pequefas cantidades (trazas) de otros gases, como el CO2 y gases nobles. Existen otras trazas
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de sustancias gaseosas en el aire de ambientes naturales, cuya concentracion ocasionalmente
aumenta cuando son intervenidos por la actividad humana. Este desbalance en las concentra-
ciones relativas de los gases atmosféricos tiene importantes consecuencias ecoldgicas; entre
ellas, el largamente estudiado efecto de invernadero o calentamiento global. Uno de los gases
responsables de este efecto es el metano, CH4, un gas incoloro, inflamable y no tdxico presente
en concentraciones de 1,8 ppm en la atmdésfera. Cada molécula de metano causa alrededor de
25 veces el efecto invernadero causado por una molécula de CO2, aunque su vida media y su
abundancia en la atmdsfera son sustancialmente menores. Las consecuencias de la presencia
de este gas no se reducen s6lo a eso: el metano participa en reacciones quimicas que generan
a su vez otros gases de efecto invernadero, como el Os a nivel de la troposfera y vapor de agua
en la estratosfera.

Una reduccién en las emisiones de metano redundaria en efectos positivos sobre la salud
atmosférica, pero ¢de donde proviene este gas? Una proporcion es de origen natural, producida
por la microflora propia de ambientes donde la presencia de oxigeno es escasa. Pero casi dos
tercios del metano emitido se vinculan con actividades humanas, industriales y agricolas. Entre
ellas, la cria de ganado rumiante, vacas y ovejas.

Los rumiantes producen metano durante su digestion, en el rumen, la primera porcion de su
intestino. Este 6rgano esta habitado por una microflora abundante en bacterias y arqueas (Ar-
chaea) anaerdbicos. Estos microorganismos viven en ausencia de Oz, realizando la fermentacion
de los vegetales consumidos por el rumiante. Como consecuencia de esta fermentacion se pro-
ducen importantes cantidades de metano; el exceso de presiéon de metano es liberado por el
animal mediante espiraciones o eructos y se acumula en el ambiente.

Una vaca produce entre 250 y 500 litros de metano diarios, en promedio. Debido al aumento
de la poblacion de rumiantes para satisfacer las necesidades humanas de leche, carne, queso y
demas lacteos, que asciende a unos 1500 millones de ejemplares en la actualidad, la emisién de
metano debida al ganado es, segun datos de la FAO (Food and Agriculture Organization, 2021),
de entre 100 y 115 millones de toneladas de gas anuales.

Un grupo de cientificxs en Nueva Zelanda (AgResearch) se encuentra desarrollando una va-
cuna contra los metanégenos, nombre que se le da a los microorganismos productores de me-
tano, con el objetivo de reducir la cantidad de gas que genera el ganado (Watts, G. 2019). Otras
estrategias apuntan a la seleccion de animales que naturalmente producen menor cantidad de
gas o al disefio de dietas especiales que reduzcan la emision de metano hasta un 25%. Segun
Patricia Ricci, investigadora del Instituto Nacional de Tecnologia Agropecuaria (INTA Balcarce,
Argentina), es necesario “un manejo sustentable para poder continuar generando carne y leche
de una manera mas eficiente. Los gases de efecto invernadero siempre existieron por parte de
los rumiantes. Es el resultado biologico de los procesos de digestion. Un pais ganadero no puede
evitarlos. Pero mejorar la produccion, la calidad de los pastos y los suplementos alimentarios
redundara en menos gases” (Ibanez, 2019).
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Gases

Los gases se caracterizan por ocupar todo el volumen del recipiente que los contiene, se
expanden de forma espontanea. Esta propiedad los diferencia de los otros estados de agrega-
cion de la materia, como los liquidos y los soélidos, que poseen volumenes definidos. Ademas,
mientras que los liquidos son muy poco compresibles y los sélidos casi no pueden comprimirse,
los gases son faciimente compresibles. Estas caracteristicas se deben a que las particulas
individuales (atomos, moléculas) que componen la masa gaseosa estan relativamente alejadas
unas de otras. Por ejemplo, las moléculas gaseosas ocupan alrededor del 0,1% del volumen total
del aire que respiramos. El espacio restante se encuentra vacio. Esta condicién posibilita que
cada molécula se comporte como si las otras no estuvieran presentes; este es uno de los funda-
mentos de los modelos que intentan explicar y predecir el comportamiento de las masas gaseo-
sas en condiciones atmosféricas, y que estudiaremos a lo largo de este capitulo.

En general, se denomina gases a aquellas sustancias que adoptan el estado de la materia
que se caracteriza por no tener forma ni volumen propio, ocupando todo el espacio que las con-
tiene. Las sustancias que son gases se componen exclusivamente de elementos no metalicos,
tienen formulas moleculares sencillas y, en consecuencia, masas molares relativamente peque-
fas. Sin embargo, las sustancias que son liquidos o sélidos, a presiones y temperaturas ordina-
rias, pueden existir en el estado gaseoso en condiciones apropiadas. Resulta cotidiano observar
agua en estado gaseoso durante el proceso de calentar agua liquida para preparar mate u otra
infusion, lo que llamamos comunmente vapor de agua. El vapor se refiere al estado gaseoso de
una sustancia que, al ser comprimido isotérmicamente, comienza a condensar pasando al estado
liquido o sdlido. El gas se diferencia del vapor porque si se lo comprime isotérmicamente, nunca
llega a condensar, aun a presion elevada.

El gas mas ubicuo es el aire, que es realmente una mezcla de varias especies gaseosas. Las
mezclas gaseosas son siempre homogéneas, es decir, son soluciones de gas en gas. Los
gases forman mezclas homogéneas unos con otros sin importar sus identidades ni las propor-
ciones relativas de cada uno. Entre los gases que componen al aire que respiramos, se encuen-
tran en mayor proporcion el gas nitrégeno, Nz (aprox. 78,0%), y el gas oxigeno, Oz (aprox.
20,9%), especies gaseosas diatomicas. El resto consiste en pequefas cantidades de gases
nobles y diéxido de carbono, CO2(0,375%), una especie gaseosa molecular. Para expresar la
concentraciéon de estas sustancias traza es comun utilizar la unidad partes por millén (ppm),
presentada en el capitulo 7, que aplicada a mezclas gaseosas refiere a 1 parte en volumen en 1
millén de unidades totales de volumen (1 V:1000000 V).

Los gases atmosféricos ilustran cdmo las sustancias gaseosas pueden estar constituidas por
tan solo un atomo, por varios atomos del mismo elemento o por una variedad de elementos.
Ademas de los gases oxigeno y nitrdgeno, las sustancias diatémicas Hz, F2 y Cl2 existen como
gases en condiciones de temperatura y presion atmosféricas. Es también el caso de los gases
nobles, He, Ne, Ar, Kr, y Xe, que son gases monoatémicos. Ejemplos de gases moleculares

comunes en la vida cotidiana son el metano, CHa, el propano, CsHs, y el butano, C4H10, gases
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combustibles utilizados en la coccidn de alimentos y la calefaccidon hogarefia; el amoniaco, NHs,
un gas irritante que se percibe en ciertas tinturas de cabello; y el sulfuro de hidrégeno, H2S, al

que puede atribuirse el “olor a huevo podrido”.

El experimento de Torricelli

La fuerza de gravedad, que atrae hacia el centro de la Tierra a todos los objetos que se en-
cuentran en su superficie, también ejerce su efecto sobre los atomos y moléculas que componen
la atmésfera. Gracias a las energias térmicas de movimiento de las pequefas particulas ga-
seosas, que se oponen al efecto de las fuerzas gravitacionales, la atmdsfera no se amontona
como una delgada capa sobre la superficie terrestre, sino que se distribuye en varias capas de
kilometros de altura y composicion caracteristica. Como resultado del efecto neto de la fuerza de
gravedad sobre la atmosfera existe una presion atmosférica.

La presion, P, es una magnitud fisica que se define como la fuerza F que actua sobre un
area dado, A:

P= [9.1]

|

Los gases ejercen una presion sobre cualquier superficie con la que hacen contacto; el gas
que contiene un globo inflado ejerce presion sobre cada punto de la cara interna del globo, ex-
pandiendo el latex. Los gases atmosféricos bajo las fuerzas gravitacionales ejercen presion sobre
la superficie terrestre.

En el siglo XVII, el fisico y matematico Evangelista Torricelli (1608-1647) se propuso demos-
trar que la atmdsfera tenia peso, idea contraria a las creencias de la época, y disefié un sencillo
experimento. Tomé un tubo de vidrio cerrado en uno de sus extremos, similar a un tubo de en-
sayo pero de aproximadamente un metro de longitud, y complet6é su volumen con mercurio li-
quido, cuidando de no dejar burbujas de aire en su interior. Luego, invirtié este tubo sobre un
recipiente, a su vez lleno de mercurio liquido, que se encontraba abierto a la atmésfera. La figura
9.1 representa un arreglo similar al utilizado por Torricelli en sus experimentos. El cientifico ob-
servo repetidas veces que, al invertir el tubo lleno de mercurio, el nivel del liquido descendia,
pero no hasta vaciarse por completo; el flujo se detenia cuando podia medirse una altura de
columna de mercurio de 760 mm. Torricelli llegd a la conclusién de que ese era el valor de la
presion atmosférica, ¢ qué fue lo que observé este investigador?

Si nos detenemos en los puntos A y B de la figura 9.1, vemos que ambos se encuentran a la
misma altura, sobre la superficie del liquido, pero uno dentro de la columna de mercurio y el otro
fuera de la misma y en contacto con la atmdsfera. Al encontrarse a la misma altura, y ser fluidos
en reposo, podemos afirmar que sobre ambos puntos se ejerce la misma fuerza gravitacional y,
por lo tanto, la misma presion. Al expresar dicha fuerza en términos de presiones, se observa

que sobre el punto B la presion es igual a la presion atmosférica (Patm) a esa altura:
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Pg = Pym

Sobre el punto A, la presion ejercida no es efecto de la presiéon atmosférica, ya que el tubo se
encuentra cerrado en su extremo superior. Podemos identificar dos columnas ubicadas sobre A,
una de mercurio liquido y otra superior de espacio vacio que dejo el mercurio al desplazarse. De
modo simplificado, podemos considerar que espacio vacio no contiene atomos o moléculas que
puedan ejercer fuerza alguna, por lo que toda la presién sobre el punto A se debe a la columna
de mercurio (Hg):

Py = Peotumna Hg
Como se menciond, la presion en el punto Ay en el punto B es la misma, por lo tanto:

PA:PB

Patm = Peotumna Hg

Teld mm

Figura 9.1. Representacion esquematica del experimento de Torricelli,
que condujo a la invencion del barometro de mercurio.

Este razonamiento permitié a Torricelli afirmar que habia determinado el valor de la presion
atmosférica a nivel del mar como la presiéon que ejerce una columna de 760 mm de mercurio.
¢,Coémo se relaciona la presién ejercida por la atmdsfera con la altura de la columna de mercurio?
Analicemos la definicion de presion mostrada en la ecuacion [9.1]. En este caso, la fuerza es la

ejercida por la columna de mercurio, F = m x g, siendo g la aceleracién de la gravedad. A su vez,
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la masa del liquido puede expresarse en términos de su densidad, p, como m = p x V, donde V
es el volumen de mercurio. Por ultimo, expresamos el volumen de la columna de mercurio como
el area interna del tubo, A, multiplicada por la altura de la columna, h. De este modo, la presion

puede expresarse como:

_F mg pVg phlg

d A A A A

=phg [92]

La ecuacion [9.2] muestra que la presion que ejerce la columna de mercurio es directamente
proporcional a su altura. EI mercurio dentro del tubo bajara hasta que la presion ejercida por la
columna de liquido equilibre a la presion atmosférica (h = 760 mm). La ecuacion [9.2] vincula la

presion de cualquier gas a la altura de la columna de un liquido y su densidad.

Ejercicio propuesto 9.1. Calcula la presion total que soporta una persona que bucea a 40,00 m
de profundidad si la densidad del agua de mar a 25 °C es 1,0243 g/cm?.

A partir de los experimentos de Torricelli se definié a los milimetros de mercurio (mm
Hg) o centimetros de mercurio (cm Hg) como unidades de medida de la presion atmosfé-
rica. Existen otras unidades para expresar el valor de la presion. Como estudiamos en el
capitulo 2, el Sistema Internacional (SI) define el Pascal (Pa), denominado en honor al in-
vestigador Blaise Pascal (1623-1662), como la presion que ejerce una fuerza de 1 newton
(N) sobre una superficie de 1 metro cuadrado (m?) normal a la misma; en este sistema de
medida, la presion atmosférica tiene un valor de 101325 Pa (N/m?), o 1013,25 hPa (hecto-
pascales). El servicio meteoroldgico suele informar la presion atmosférica en hPa o en una
unidad equivalente, los milibares (mbar): 1 hPa = 1 mbar. Es decir, el valor de la presién
atmosférica es de 1013,25 mbar.

En el laboratorio, generalmente se utilizan unidades de mm de Hg o atmésferas (atm). La
presion atmosférica estandar, que corresponde a la presion normal a nivel del mar, se define
como de 1 atm. Otra unidad cominmente empleada y que tiene equivalencia exacta con los mm
Hg, es el torr (Torr), denominada asi en honor a Torricelli. En sintesis, las equivalencias mas

empleadas para expresar la presion atmosférica son:

1 atm =760 Torr =760 mm Hg =76 cm Hg = 101325 Pa = 1013,25 hPa = 101,325 kPa

Medida de la presion

El barémetro de Fortin es un equipo comunmente utilizado para medir presién atmos-
férica y que emula el disefio experimental de Torricelli. Consiste en un tubo de vidrio de unos

850 mm de altura, cerrado por el extremo superior. El tubo se llena de mercurio, se invierte
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y se coloca el extremo abierto en un recipiente lleno del mismo liquido y expuesto a la presion
atmosférica. Se mantiene adosado a una escala fija con vernier (o escala movil), donde
puede leerse la presion de forma directa en cm de Hg hasta la centésima de precision. La
calibracion de este equipo se realiza moviendo el reservorio de mercurio abierto a la atmés-
fera que se encuentra en la porcién inferior, de forma que el nivel de mercurio que contiene
coincida con el cero de la escala fija*.

Existen otros instrumentos que se utilizan para medir la presion de liquidos o gases conte-
nidos en un recipiente cerrado, denominados manémetros. La presion manométrica medida
toma como referencia la presién atmosférica, es decir, una presién manométrica nula equivale a
la presiéon atmosférica. Usos cotidianos del mandmetro son la deteccion de la presion de aire
dentro de un neumatico, de la presién de gas combustible dentro de una garrafa o de la presion
de un gas dentro de un cilindro.

El mandémetro mas sencillo consiste en un tubo de vidrio doblado en U que contiene un liquido
apropiado, dependiendo de la magnitud de las presiones que se quieren medir (mercurio, agua,
aceite, entre otros). Una de las ramas del tubo esta abierta a la atmdsfera; la otra esta conectada

a un recipiente cerrado que contiene el fluido cuya presion se desea medir (Figura 9.2).

Figura. 9.2. Manémetro de rama abierta.

Tanto barédmetros como mandmetros permiten medir presiones como lo hizo Torricelli, con-
templando que, para fluidos en reposo, dos puntos que se encuentran a idéntica altura estan

afectados por las mismas fuerzas gravitacionales y, por lo tanto, por la misma presion.

4 El funcionamiento del barémetro de Fortin y su calibracién pueden consultarse en https:/www.youtube.com/watch?v=UHk5ze-
QepDs (Udelar, 2019).
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Ejercicio tipo 9.1. Se mide la presion de una masa gaseosa contenida en el balén A, determi-
nando una diferencia h entre las ramas de mercurio de 12,40 cm, tal como se ilustra en la figura

9.2. Si la presion atmosférica es 759,5 mm Hg, ¢ cual es la presion de ese gas?.

Resolucién

Para abordar esta pregunta debemos buscar dos puntos en el esquema del manémetro que
se encuentren a la misma altura y nos permitan adquirir informacién acerca del gas contenido.
El punto M se encuentra justo sobre la superficie de mercurio en contacto con el gas que se
estudia. Otro punto a idéntica altura es N, que se encuentra en el interior de la rama abierta del

mandémetro, dentro del mercurio. Seleccionando estos puntos, es posible afirmar:

PM=PN

Sobre el punto M, conectado al balén A cerrado a la atmosfera, el gas ejerce presion sobre la

superficie del mercurio:

PM _Pgas

Sobre el punto N, podemos identificar una columna de mercurio de altura h (12,40 cm) que
ejerce presion. Como esa rama del manémetro se encuentra abierta a la atmésfera, también la

presion atmosférica ejerce su efecto sobre N:

Py = Peopumna n + Patm

Habiendo definido la presion sobre cada punto y recordando que Py, = Py:

Rgas Pcolumna h + Patm
Suponiendo una presion atmosférica de 759,50 mm Hg (75,950 cm Hg):

Pyas =1240cmHg + 75950cm Hg = 88,35 cm Hg

La presion del gas en el balon A es 88,35 cm Hg.

Ejercicio propuesto 9.2. ; Como imaginas que se comportaria un manémetro de tubo en U si
en el balén A se encerrara un gas de presion inferior a la presion atmosférica? Ensaya un es-

quema del mandémetro donde ubiques la altura relativa de las ramas de mercurio.
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Ejercicio tipo 9.2. ; Qué valor en atm, Torr, cm Hg y mbar tiene una presién de 1045 hPa?

Resolucion

Un modo sencillo de interconvertir unidades de presion es emplear el analisis dimensional:

1045 hPa x —20TOT_ _ se3 g
1013.25 kP oo torr

1045 hPa = 1045 mbar

1atm

1045 hRa X m= 1,031 atm
1045 h2a x — 29 _ o 2gemH
101325 kPa 20 cmiug

Ejercicio propuesto 9.3. Completa la siguiente tabla con equivalencias.

mm Hg ‘ cm Hg Torr kPa ‘ atm ‘ mbar
75,85

990,3

762,2

198,54

859,0

1,500

Comportamiento de los gases

Tras largos afios de experimentacion, un grupo de cientificxs determind que el comporta-
miento observable (macroscdépico) o estado de un gas puede describirse a partir de cuatro va-
riables facilmente medibles en el laboratorio: su presion, su temperatura, el volumen que ocupa
y la cantidad de gas, usualmente medida en moles. En este apartado estudiaremos las relacio-
nes que se establecen entre estas variables macroscoépicas.

Es interesante destacar que el modo en que Ixs investigadorxs llevaron a cabo sus experi-
mentos para dilucidar tales relaciones constituyen de los primeros registros histéricos del método

cientifico: cada ley surgi6 de un disefio experimental en el cual se mantuvieron constantes
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dos variables macroscopicas, es decir, se fijaron como parametros experimentales, para estu-
diar como se afectan mutuamente las otras dos variables. Luego, los datos experimentales se

generalizaron en una “ley” empirica.

Relacion entre presion y volumen de un gas

El quimico britanico Robert Boyle (1627-1691) fue el primero en experimentar con gases y llegar
a ciertas conclusiones respecto de la relacion entre la presion (P) de una masa gaseosa y su volumen
(V). Para ello, utilizdé un tubo en forma de J, similar al tubo del mandmetro de ramas abiertas (figura
9.2), que, en lugar de tener una rama con posibilidad de conectarse a un baldn, tenia un extremo
cerrado a la atmdsfera en el cual se encontraba retenida una masa de gas, detras de la columna de
mercurio. Boyle aumentd la presion ejercida sobre el gas atrapado, agregando porciones de mercurio
en la rama abierta a la atmdsfera, y comprobd que el volumen del gas se reducia con cada agregado.
Si aumentaba la presion al doble de la inicial, el volumen se reducia a la mitad. Obsérvese que en
este disefio experimental la temperatura y cantidad de gas se mantuvieron constantes. Al graficar los

resultados de sus experimentos se obtuvieron curvas similares a las de la figura 9.3:

2,54
201 . A B
B 2,04 .
1,5 |
.“ V [L] 1,5-
VL] 1,0 . *
‘a 1,0 o
., . *
0,51 ‘v -
DRI 0,5
.. . . .
L ]
D,D T T T T T 1
0 2 0,5 1,0 1,5 2,0 2,5
P [atm] 1/P [1/atm]

Figura 9.3. Curvas basadas en los experimentos de Boyle, V en funcién de P (A) y
V en funcién de 1/P (B).

Edme Mariotte (1620-1684), fisico y botanico francés, llegd a las mismas conclusiones que
Boyle realizando experimentos de forma independiente. La Ley de Boyle-Mariotte enuncia las
observaciones de estos investigadores de la siguiente forma: el volumen de una cantidad fija de
gas mantenida a temperatura constante es inversamente proporcional a la presion.

Matematicamente se expresa:
1
P = constante X - o

P XV = constante [9.2]

El valor de la constante depende de la cantidad de gas y de su temperatura. De este modo si
tenemos una cantidad fija de gas, a temperatura constante, inicialmente ocupando un volumen

V1 a una presion P4, y luego su estado cambia a un volumen Vz, con una presién Pa:
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P1XV1=P2><V2

La ley de Boyle-Mariotte explica cémo respiramos. Nuestros pulmones se comportan como
bolsas esponjosas y facilmente expandibles. Cuando inhalamos, el musculo diafragma des-
ciende y los musculos intercostales se contraen, ampliando el volumen de la caja toracica. El
efecto inmediato es un descenso de la presion interna, que es, en ese instante, inferior a la pre-
sion atmosférica. Como consecuencia de la diferencia de presiones, el aire ingresa a nuestros
pulmones, que se expanden, hasta que la presion interna iguala la presion atmosférica. En la
exhalacion, el diafragma asciende y los musculos intercostales se relajan, con la consecuente
reduccion del volumen del térax. Esto aumenta la presién interna, momentaneamente, a valores

superiores a la presion atmosférica, lo que provoca la liberacién del aire contenido al exterior.

Ejercicio propuesto 9.4. Cuando se presiona el pistén de un inflador de bicicleta el volumen
interior disminuye de 100 cm?® a 20,0 cm?® antes de que el aire fluya al neumatico. Suponiendo

que la compresion es isotérmica y que la presion inicial es 1,00 atm, calcula la presion final.

Ejercicio propuesto 9.5. Si la capacidad pulmonar promedio de una persona a 1,0 atm es de
6,0 L, calcula el volumen que ocupa el aire en sus pulmones cuando se sumerge 40 m bajo agua.

Suponé que la temperatura permanece constante.

Relacidn entre temperatura y volumen de un gas

En 1787, el cientifico francés Jacques Charles (1746-1823) determind experimentalmente que
el volumen de una cantidad fija de gas a presién constante aumenta de forma lineal con la tem-
peratura. La figura 9.4 ilustra datos obtenidos a partir de un experimento similar al realizado por
Charles.

En la figura se destaca una porcion de curva extrapolada en color violeta (figura 9.4). Dicha
recta interseca el eje de abscisas en los -273 °C, temperatura a la cual no se podria tener un
gas, ya que todos los gases conocidos se licuan o solidifican a temperaturas superiores. Ademas,
del grafico puede inferirse que dicha temperatura se corresponde con un volumen cero de gas,
algo que es fisicamente imposible. Sin embargo, a partir de la extrapolacion del comportamiento
gaseoso observado a temperaturas mayores, se predice que un gas hipotético tendria un volu-
men nulo a -273,15 °C.
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Figura 9.4. Volumen de un gas en funcién de la temperatura a presién constante.

Mas de 60 afios después, el fisico britanico William Thomson (1824-1907), que ostentaba el
titulo de Lord Kelvin, propuso una nueva escala de temperatura, cuya unidad equivale al grado
de la escala Celsius, pero esta desplazada de forma que el 0 de la escala Kelvin, que se conoce
como cero absoluto, se corresponde con los -273,15 grados de la escala Celsius (figura 9.5).
La temperatura en esta escala se simboliza (K). Un grafico de volumen de una determinada can-
tidad de gas, a presion constante, en funcidon de temperatura absoluta se ajusta a una recta que

extrapolada pasaria por el origen.
-273,15 O,_O 1grado

ERNRRNRRNRNRRNRNRNNNNNNNR cscALAcELSIUS, °C

Figura 9.5. Comparacioén de escalas de temperatura Celsius y Kelvin (absoluta).

A partir de la definicion de la escala Kelvin, la ley de Charles se puede expresar como: e/
volumen de una cantidad fija de gas mantenida a presion constante es directamente proporcional

a su temperatura absoluta. Matematicamente:
V = constante X T o] % = constante [9.3]

El valor de la constante depende de los parametros de presion y cantidad de gas en el reci-

piente. Asi, si tenemos una cantidad fija de gas, a presion constante, inicialmente ocupando un
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volumen V1 a una temperatura T+ (en K), y luego su estado cambia a un volumen V2, con una

temperatura T2 (en K):

i _ 1
T, T

Como se menciond, si se grafica el volumen de una cantidad determinada de gas, a presion
constante, en funcién de la temperatura en grados Celsius se obtendria un grafico como el de la
figura 9.6. (A). Los datos se ajustan a una recta que extrapolada interseca en -273,15 °C (0 K)
sobre el gje x.

t(°C) T (K) T (K)
A B Cc

Figura 9.6. Volumen de un gas en funcion de la temperatura en °C (A) y en K(B). Variacién del volu-

men de un mismo gas cuando cambia la presién y el niumero de moles (C).

Un grafico de volumen versus temperatura absoluta, a moles y presion constantes, se ajusta
a una recta que extrapolada pasaria por el origen (figura 9.6. (B)). Si para un gas determinado,
variasemos el numero de moles (a volumen constante) o el volumen (para moles constantes), se
obtendria el grafico de la figura 9.6. (C). Se puede observar un aumento en la pendiente de la
recta cuando se incrementa el nimero de moles y una disminucién de la misma cuando aumenta
el volumen. Es posible que necesites avanzar en la lectura de este capitulo para lograr com-
prender mejor la figura 9.6. (C).

La ley de Charles permite entender el riesgo de explosion si se calienta una lata de aerosol
por encima de la temperatura segura indicada; al calentar el recipiente rigido, el fredn, un gas
inerte utilizado tipicamente en aerosoles, tendera a expandirse y escapar intempestivamente

o explotar.

Relacidn entre la presion y la temperatura

La variacion de la presién con la temperatura, para una cantidad dada de gas a un volumen
constante, fue estudiada por Joseph Louis Gay-Lussac (1778-1823). La ley de Gay-Lussac
puede expresarse: a volumen constante la presién de una masa determinada de gas es propor-

cional a su temperatura absoluta. Matematicamente:
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P
P = constante X T o = constante [9.4]

El valor de la constante dependera de la cantidad de gas y del volumen. De este modo,
si tenemos una cantidad fija de gas, a volumen constante, inicialmente a una presién P1y a
una temperatura T+ (en K), y luego su estado cambia a una presién P2, con una temperatura
T2 (en K):
Py P
T, T,

Si se grafica la presion de una cantidad determinada de gas, a volumen constante, en funcion
de la temperatura en grados Celsius se obtendria un grafico que ajusta a una recta cuya extra-

polacion interseca el eje x en -273,15 °C (0 K) (figura 9.7 (A)).

’
’ ’ A
’
’ ’ , 47

t(°C) T (K) T (K)
A B Cc

Figura 9.7. Presion de un gas en funcién de la temperatura en °C (A) y en K (B). Variacion de la presiéon de un

273

mismo gas cuando cambia el volumen y el nimero de moles (C).

Un grafico de presion versus temperatura absoluta se ajusta a una recta que extrapolada
pasaria por el origen (figura 9.7 (B)). En la figura 9.7 (C) se muestra la variacion de la presion de
un gas en funcion de la temperatura cuando varia el niumero de moles, a volumen constante,
(aumenta la pendiente) y cuando cambia el volumen sin variar el nimero de moles (disminuye la
pendiente). Te invitamos a que analices este comportamiento en funcion de las leyes estudiadas

en este apartado.

Ejercicio propuesto 9.6. En el envase de cualquier aerosol podras observar la leyenda “No
arrojar al fuego o al incinerador”. ; Podés dar una explicacién para esto? Si la presién de un gas
dentro de una lata de aerosol es de 1,5 atm a 25°C, ; cual es la presion dentro de la lata si se

calienta a 450°C?

Relacion entre cantidad y volumen de un gas
La relacién entre la cantidad de gas y el volumen, en condiciones de presién y temperatura

constantes, fue estudiado por Joseph Louis Gay-Lussac (1778-1823) y Amadeo Avogadro (1776-
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1856), quienes arribaron a la siguiente conclusién: volumenes iguales de gases diferentes, a la
misma temperatura y presion, contienen numeros iguales de moléculas. La ley de Avogadro es
consecuencia de la hipotesis de Avogadro: el volumen de un gas mantenido a temperatura y
presion constantes es directamente proporcional al numero de moles del gas. Matematicamente,

se expresa:
14
V = constante X n o] —= constante [9.5]

Con un valor de constante definido a una presion y temperatura determinadas. La enunciacién
de esta ley permitié definir ciertas Condiciones Normales de Presiéon y Temperatura (CNPT),
para las cuales se conoce que un mol (6,022 x 1022 atomos o moléculas) de cualquier gas ocupa
aproximadamente 22,4 L (1 mol de un gas hipotético en CNPT ocupa exactamente 22,4 L). Estas
condiciones son 1 atm y 273,15 K (0°C).

Problema propuesto 9.7. Las plantas producen el gas etileno, que actia como una hormona
volatil que favorece la maduracion de sus frutos. Las grandes camaras frigorificas donde se con-
serva y madura la fruta cosechada tienen una atmaésfera enriquecida en etileno, que produce la
propia fruta. Una camara rectangular de 65 m? de superficie y 3,0 m de altura, a 0,0 °C y presion
atmosférica, ¢cuantos moles y moléculas de gas contiene? Si el 1,5% de esos moles gaseosos
corresponden a etileno, ¢ cuantas moléculas de etileno contiene?

Un aspecto para controlar durante la conservacion es que la camara posea una adecuada
ventilacion para prevenir que la propia respiracion de los frutos genere una atmdsfera con un
nivel de oxigeno inferior al 2,0% en volumen, puesto que ciertas frutas dependen de la presencia
de este gas para finalizar su maduracion ;Cuantas moléculas de oxigeno representa este por-
centaje en la camara? Si se inyecta Oz, manteniendo las mismas P y T de la camara, hasta
alcanzar una concentracion final del 12%, ¢ cuantos litros de gas se inyectaron? Considera que

inicialmente se contaba con una atmosfera del 2,0% en oxigeno.

Modelo del gas ideal

Un gas ideal es un gas hipotético, que no existe, pero que permite modelizar de forma ade-
cuada el comportamiento de los gases reales en determinadas condiciones. Por ejemplo, para
trabajos de rutina en el laboratorio, en condiciones de presién y temperatura ordinarias, este
modelo se ajusta adecuadamente al comportamiento observado. Al alejarse de estas condicio-
nes, las masas gaseosas pueden tener comportamientos que el modelo del gas ideal no logre
predecir correctamente. Como estudiaremos mas adelante, el comportamiento de los gases
reales se acerca al predicho por el modelo del gas ideal a bajas presiones y altas temperaturas.
Se debe tener en cuenta que el concepto de altas presiones y bajas temperaturas dependera

estrictamente de la naturaleza del gas real.
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El comportamiento gaseoso se describe a través de la ley de los gases ideales, que surge
como generalizacion de las observaciones de Boyle, Mariotte, Charles, Gay-Lussac y Avogadro,

presentadas sintéticamente en el siguiente cuadro:

Ley de Boyle-Mariotte Ley de Charles Ley de Avogadro
V % VT Vun
T y n constantes P y n constantes Py T constantes

Es posible combinar las tres leyes en una ley general, que contemple todas las variables que

describen el comportamiento de un gas:

Para obtener una ecuacion matematica, se propuso una constante de proporcionalidad, co-
nocida como constante de los gases, R, denominada constante universal ya que adopta un

mismo valor para todos los gases. Reordenando se obtiene:

PV=nRT [9.6]

La ecuacion [9.6] se conoce como ley de los gases ideales, y es un ejemplo de ecuacién
de estado, esto es, una expresién que relaciona la presion, el volumen, la temperatura y la can-
tidad de sustancia, en este caso de un gas. La temperatura debe expresarse siempre en la escala
absoluta (K) y la cantidad de gas en moles. El valor de R dependera de las unidades que se

utilicen para las variables de gas. Tipicamente, adopta el valor de:

L atm

R =0,0821
K mol

En este caso, el volumen del gas debe expresarse en L y la presion en atm. Alternativamente,
ciertos calculos requieren utilizar el valor de R = 8,374 J/K mol, coherente con valores de presion
expresados en Pa, y también puede utilizarse R = 1,987 cal/K mol.

Asi, un gas ideal es un gas hipotético que cumple con la ley de los gases ideales bajo todas las
condiciones. Es importante mencionar que, hasta el momento hemos hecho un analisis macroscépico
del comportamiento de los gases, por tanto, desde este punto de vista es que se ha definido un gas
ideal. Abordaremos mas adelante una perspectiva microscopica de estudio de los gases ideales.

A partir de la ecuacion de estado puede comprobarse la afirmacion realizada previamente

respecto del volumen ocupado por un gas en CNPT:
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1 mol x 0,0821 IL(aﬂ x 273 K
V= mol
1atm
V=224L

Al efectuar célculos con esta ecuacién, resulta muy util aplicar el analisis dimensional y

comprobar que se utilizaron unidades coherentes entre si para las variables del gas.

Ejercicio propuesto 9.8. Hasta hace algun tiempo los televisores contenian un tubo, denomi-
nado tubo de rayos. Estima la presién dentro de un tubo de un televisor sabiendo que el volumen

del tubo es 5,0 L, la temperatura 23 °C y que contiene 0,010 mg de Na.

La ecuacion de estado puede expresarse de otras formas, muy utiles para determinar ciertas
propiedades de gases en el laboratorio. Por ejemplo, si se considera un gas puro, se puede

determinar su masa molar del siguiente modo:
PV RT m RT
=n = —
M

M_mRT97
B PV[']

Donde M es la masa molar en (g/mol). Se ha reemplazado en la ecuacién los moles por el
cociente entre la masa de gas (m), expresada en (g), y su masa molar. De este modo, si se tiene
una masa de gas puro encerrado en un recipiente de volumen conocido, determinando su tem-
peratura y presion, es posible conocer su masa molar con un grado de error aceptable.

La ecuacion de estado del gas ideal también puede expresarse en términos de la densidad
del gas, p:

PV = RT—mRT
=n =u

Reordenado:

A partir de esta expresion, se deduce que la densidad de un gas depende no sélo de la
temperatura y de su masa molar, como la densidad de liquidos y sélidos; sino que también de-
pende fuertemente de la presién a la que esta sometido. Esto es consecuencia de la naturaleza

compresible de los gases.
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El quimico aleman Viktor Mayer (1848-1897) desarrollé6 un método que hace uso de esta ex-
presion de la ecuacion de estado para determinar la densidad de sustancias puras gaseosas y
su masa molar. Gracias a su método, también es posible determinar la férmula molecular de

un gas puro si se conoce su formula minima o composicién centesimal®.

Ejercicio tipo 9.3. Se ponen en contacto 124 g de CaCOs(s) y HCl(ac) en exceso para producir
COz2(g) con un rendimiento del 85,0%. El gas obtenido se recoge en un recipiente con piston
movil a una temperatura de 23,0 °C y presién atmosférica de 758 Torr. Calcula qué volumen de

gas se recoge y qué densidad tendria en las condiciones del ejercicio y en CNPT.

Resolucioén
Para responder a estas incégnitas, debemos comenzar por plantear la ecuacién quimica ba-

lanceada:
CaCOs(s) + 2HCI(ac) — COz2(g) + CaClz(ac) + H20(I)

Por cada mol reaccionante de carbonato de calcio se produce un mol de CO2(g), Unico pro-
ducto gaseoso de la reaccion. De acuerdo con el enunciado, el CaCOs(s) limita la reaccién, por
lo tanto, podemos calcular los moles esperados de CO: a partir de la estequiometria de la reac-

cion y la masa del reactivo:

100 g de CaCOs — 1 mol de CO2
124 g CaCOs — x = 1,24 moles de CO2 (moles obtenidos si el rendimiento fuese de 100%)

100 moles de CO:2 esperados — 85,0 moles de CO:2 obtenidos

1,24 moles esperados — x = 1,05 moles de CO, obtenidos

Para conocer el volumen que ocupan estos moles se debe aplicar la ecuacion de estado del
gas ideal, considerando la presion y la temperatura a la que se encuentra el CO2, pero antes
debemos transformar las unidades en las adecuadas para aplicarlas a la ecuacioén:

atm

1
P = X — =
758 torr 760 torr 0,997 atm

T =23,0°C + 273 =296K

5 El método de Viktor Mayer puede consultarse en los siguientes enlaces: https:/www.youtube.com/watch?v=rJlsnnp2PCq,
https://www.youtube.com/watch?v=XWvZXdVEm2s y https://www.youtube.com/watch?v=gX51zaEcOWU (Mercader, 2015).
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W RT 1,05 moles.0,0821 ¥ 296 k
= = ke mol = 25,7 L de CO,
P 0,997 atm

Como se menciong, la densidad de un gas puede calcularse a partir de la ecuacién [9,8],
teniendo en cuenta que la masa molar del CO2 es 44,0 g/mol. Denominaremos p1 a la densidad
del COz2 en las condiciones de temperatura y presién planteadas en el ejercicio (296 Ky 0,997

atm) y p2 a la densidad en CNPT (273,15 Ky 1 atm).

0.997 atm 44,0 g/mol g
P1= L atm =181 L
0,0821 57— 296 K
K mol
1,00 atm 44,0 g/mol g
P2 = I atm = 1,96 7
0,0821 Kol 273,15 K
mol

El resultado de la densidad obtenida puede verificarse accediendo a valores de densidades

de gases tabulados®.

Es posible vincular las densidades un gas determinado en distintas condiciones, haciendo el

cociente de sus expresiones (R es una constante y M no cambia por tratarse del mismo gas):

p1 _PiMRT,
p, RT P, M

&=P1 T,
%) T, P,

Asi, si se conoce la densidad de un gas en determinadas condiciones (p1) puede calcularse

su densidad en otras (p2) haciendo uso de la siguiente ecuacion:

p1 Ty _ p2 T
Py P,

[9.9]

Es importante mencionar que, las unidades para la densidad de los gases se expresan

habitualmente en g/L (ejercicio tipo 9.3), dando cuenta de su menor densidad respecto a

5 Tabla B-7, “Propiedades de gases a 1 atm de presion”. Accesible en http://www.dicis.ugto.mx/profesores/jriesco/docu-
mentos/IILI06083%20MF _11%20Ap%C3%83%C2%A9ndices%20B%20y%20C Tablas.pdf.
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liquidos y solidos (recordemos que en el capitulo 7 utilizamos las unidades g/mL para las

soluciones liquidas).

Ejercicio propuesto 9.9. El aceite producido por las hojas de eucalipto contiene un compuesto
volatil denominado eucaliptol. Este compuesto se usa en enjuagues bucales, en inhaladores para
aliviar la congestién nasal, en cremas para tratar dermatitis, y en otras aplicaciones medicinales.
A 190 °C y 60,0 torr una muestra de vapor de eucaliptol tiene una densidad de 0,320 g/L. Calcula

la masa molar del eucaliptol.

Comportamiento de mezclas gaseosas

El comportamiento de mezclas de distintos gases puede describirse a partir de la ecuacién
de estado del gas ideal, al igual que se hace con sustancias gaseosas puras.

Al estudiar el comportamiento del aire, conociendo que se trataba de una mezcla de sustan-
cias gaseosas, John Dalton (1766-1844) encontrd que la presion total de una mezcla de gases
es igual a la suma de las presiones que cada gas ejerceria si estuviera presente solo. Esta ob-
servacion se conoce como ley de Dalton de las presiones parciales, y da cuenta de que cada
gas que compone una mezcla se comporta de forma independiente de los otros gases presentes
(esto es estrictamente valido para gases que se comportan idealmente). La presion ejercida por
una especie gaseosa Q en una mezcla se denomina presion parcial de Q, Pq, y la presion total

P del sistema es la suma de las presiones parciales de sus gases componentes (Q, Z, Y, etc.):

Al aplicar la ecuacion de estado a cada componente de una mezcla de dos gases, Qe Y,

se obtiene:
_ Ny RT
PQ = v
nyRT
P, =
Y %

Notar que, como el recipiente que contiene a ambos gases es el mismo, su volumen y tem-
peratura son idénticos. Al relacionar las expresiones de la presién parcial de cada componente y

la presion de la mezcla completa:

noRT
Fo _ v
P, nrRT
|4
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P n

Q Q
= = 9.11
Pr ngp e [ ]

El cociente na/nt es la fraccion molar de Q en la muestra, xa, unidad de concentracién que se

estudio en el capitulo 7. Reordenando, se puede expresar la ley de Dalton de la siguiente forma:

Py = Xo Pr y Py = Xy Pr [9.12]

Recordando que el aire se compone en un 78,0% de nitrégeno y en un 20,9% de oxigeno y
trazas de diéxido de carbono (0,4 %) es posible calcular que, en el aire atmosférico a nivel del

mar, la presién ejercida por cada uno de estos gases es:

Py, = 0,780 x 760 mm Hg = 593 mm Hg
Pp, = 0,209 x 760 mm Hg = 159 mm Hg

PCO2 =0,0004 x 760 mm Hg = 0,3mm Hg

Ejercicio tipo 9.4. Se tiene un sistema como el ilustrado en la figura. En el balén B hay gas
nitrégeno a 4 atm de presion y el balén A contiene gas metano a 3 atm. El baldn central C conecta
a ambos recipientes y se encuentra originalmente vacio. Al abrir las llaves de paso, se produce

la mezcla sin reaccion de los gases, ¢ cual es la presion total de la mezcla?

5 Litros

. 3 Litros
2 Litros
& Atm
Vacio 3 Atm

Resolucién

En este caso es posible utilizar la ley de Dalton y las leyes de los gases combinadas para
conocer la presion de la mezcla final. La mezcla se produce sin reaccién y a temperatura cons-
tante, por lo que n y T son constantes durante el proceso; las variables seran P y V, ya que al
mezclarse ambos gases pasan a ocupar todo el volumen disponible en este sistema. A continua-

cion, se resumen las condiciones iniciales y finales:

FACULTAD DE CIENCIAS EXACTAS | UNLP 166




INTRODUCCION A LA QUIMICA — LAURA E. BRIAND Y VIRGINIA VETERE (COORDINADORAS)

Nitrégeno (balon B) ‘ Metano (balon A)
Pn2i = 4 atm Pcha, = 3 atm
Inicial
Vn2i=2L Vehai=3 L
Pnzf=¢? Pnzs= ¢?
Final
Vn2f=2+5+3=10L Vchaf=2+5+3=10L

Notar que el volumen final que ocupa cada gas incluye al balén central C que antes estaba
vacio, y ambos gases ocupan todo el volumen disponible, 10 L, dada su propiedad de expandirse.
Es posible aplicar la ley de Boyle-Mariotte (T y n constantes) para averiguar la presion parcial

final de cada gas:

Py, X Vn,; = PNz,f X VNz,f Pen,; X Ven,; = PCH‘L,f X VCHM
_ 4atmXxX2L _
PNZ,f = T = 0,8 atm
3atmx 3L
PCH4,f = 10—L = 0,9 atm

Como la ley de Dalton indica que la presién de la mezcla es igual a la suma de las presiones

parciales de sus componentes:

Pr = PNZ,f + PCH” =08atm+09atm=1,7 atm

La presion final de la mezcla gaseosa es 1,7 atm. Este resultado es coherente, ya que los
gases pasan a ocupar un volumen mayor que el ocupado inicialmente; por lo tanto, la presion

que ejercen esos moles gaseosos sera menor a su presion inicial.

Ejercicio propuesto 9.10. Lxs buceadorxs que exploran un naufragio utilizan una nueva mezcla
de gases Ne y Oz que contiene 141,2 gde Ozy 335,0 g de Ne. La presién de los tanques es 50,0

atm. Calcula la presion parcial de O-.

Teoria cinética-molecular: una mirada microscoépica sobre los gases

La ecuacion de estado describe macroscopicamente (a través de variables facilmente medi-
bles) como se comportan los gases ideales, pero no brinda una mirada molecular que explique
por qué lo hacen de modo tan distinto a los otros estados de la materia. Durante muchos anos,
cientificxs de diferentes partes del mundo intentaron explicar su comportamiento observado a

través de un modelo que pensara estos sistemas a nivel atémico y molecular (microscopico).
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Fue asi como, tras aproximadamente 100 afios de trabajo mancomunado, en 1857 se publico la
teoria cinética-molecular de los gases (teoria C-M). Este modelo describe como se mueven las
particulas gaseosas (atomos, moléculas) a través de una serie de postulados:

1) Los gases consisten en grandes cantidades de moléculas que estan en continuo movi-
miento aleatorio. En el caso de los gases nobles y otros gases monoatémicos, se habla
de atomos en movimiento.

2) Elvolumen de todas las moléculas (atomos) del gas es insignificante o despreciable
en comparacion con el volumen total en el que esta contenido el gas. Podemos imaginar
que las particulas gaseosas estan separadas entre si por distancias importantes, y que
el espacio entre ellas esta vacio.

3) Las fuerzas de atraccion y repulsion entre las particulas son despreciables.

4) Los choques entre las particulas de gas y entre éstas con las paredes del recipiente son
perfectamente eldsticos. Esto quiere decir que, si bien puede ocurrir transferencia de
energia entre las moléculas durante los choques, la energia cinética promedio del sis-
tema se conserva.

5) La energia cinética promedio de las moléculas (atomos) es proporcional a la temperatura
absoluta. A cualquier temperatura dada, las moléculas de todos los gases tienen la

misma energia cinética promedio.

Al imaginar un gas a partir de las premisas de este modelo, es posible explicar algunas de
las observaciones experimentales que derivaron en las leyes de los gases y la ecuacién de
estado del gas ideal. Es decir, el modelo macroscépico y el modelo microscopico son mi-
radas diferentes de los sistemas gaseosos que guardan coherencia entre si y llevan a predic-
ciones similares.

La teoria C-M interpreta a la presion ejercida por un gas como consecuencia de los multiples
choques de las particulas gaseosas contra las paredes del recipiente que las contiene. La
magnitud de la presion dependera tanto de la frecuencia como de la fuerza de esos choques.

La temperatura absoluta en términos microscopicos se interpreta como la energia cinética
promedio de las particulas gaseosas. Si dos masas de diferentes gases se encuentran a la
misma temperatura, sin importar la identidad de los gases, sus moléculas o atomos tendran la
misma energia cinética promedio.

A partir de la teoria C-M podemos interpretar por qué la ley de los gases ideales se ajusta al
comportamiento de los gases reales a bajas presiones y altas temperaturas. Si la presion a la
que se encuentra un gas real es baja, podemos suponer que sus particulas estan lo suficiente-
mente separadas para no atraerse ni repelerse entre si (postulado 3); ademas es razonable asu-
mir que el volumen que ocupan es despreciable frente al del recipiente que las contiene (postu-
lado 2). Si la temperatura a la que se encuentra un gas real es lo suficientemente alta, se podria
pensar que la energia cinética de las particulas lograria vencer las interacciones entre ellas, tal

como supone el postulado (3) de esta teoria.
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Siimaginamos la misma cantidad de moles gaseosos distribuidos en dos recipientes a idén-
tica temperatura, uno de ellos de 2 L y el otro de 10 L, de acuerdo con la ley de Boyle-Mariotte
el gas contenido en 2 L tendra una presion superior al contenido en 10 L. Esto puede interpre-
tarse desde una mirada microscopica. Si bien, la fuerza de los choques de las particulas contra
las paredes del recipiente sera la misma en ambos gases (a igual temperatura, igual energia
cinética promedio de las particulas), un gas contenido en un volumen menor chocara con las
paredes del recipiente muchas mas veces por unidad de tiempo, ya que las distancias que
debe recorrer una particula gaseosa antes de encontrar la pared son relativamente mas cortas.
Asi, la frecuencia de los choques sera superior para el gas contenido en un volumen menor,
resultando una presién mayor.

Consideremos una masa de gas contenida en un recipiente rigido, su volumen y su niumero
de particulas permaneceran constantes. Supongamos que dicho gas se calienta, aumentando la
temperatura; la ley de Gay-Lussac predice que su presion también aumentara. Si se analiza
desde la teoria C-M, al entregar calor a las particulas gaseosas, éste se traduce en un aumento
de la energia cinética promedio, es decir, un aumento de su velocidad. Al aumentar la velocidad
sin modificacion de las distancias que deben recorrer las particulas (volumen constante), se ele-
vara la frecuencia con que chocan con las paredes del recipiente. Por otro lado, una mayor ener-
gia cinética promedio también se traduce en una fuerza de choque mayor. Por estos motivos, la
presion de la masa gaseosa es mayor al aumentar la temperatura. Nuevamente, los modelos

macroscopico y microscépico para gases permiten arribar a idénticas predicciones.

Ejercicio propuesto 9.11. Explica la ley de Charles en base a los postulados de la teoria C-M

(mirada microscoépica).

Como se menciond, la temperatura de un gas se relaciona con la energia cinética promedio
de sus particulas, pero ¢;qué significa promedio? La energia cinética de una particula (<ec>) se
refleja en la velocidad a la que se mueve. No todas las particulas que componen un gas tienen
la misma velocidad, y es imposible conocer esta magnitud para cada una. Durante un choque
entre particulas, puede ocurrir que una de ellas sea expulsada a gran velocidad mientras que la
otra queda casi detenida luego del impacto; la energia cinética no se ha perdido sino que ha sido
transferida de la segunda a la primera particula. Como resultado, si bien es posible definir una
velocidad promedio de las particulas de una masa gaseosa, cada particula individual se mueve
con una velocidad propia, existiendo una amplia diversidad de velocidades en el conjunto.

A partir del estudio de la distribucion de velocidades de un gas a distintas temperaturas, se
ha definido la velocidad cuadratica media (vem) como la velocidad que tiene una particula que
posee la energia cinética promedio, <ec>. Esta velocidad no es exactamente igual a la velocidad
promedio, pero la diferencia entre ambas es pequefia (vem = <v>).

La energia cinética promedio esta relacionada con la velocidad cuadratica media del si-

guiente modo:
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1 2
(e.) = > MVen [9.13]

Donde m es la masa de la particula (molécula o atomo). Como la masa es invariable frente a

los cambios de temperatura, el aumento de la energia cinética cuando se aumenta T necesaria-

mente es reflejo de un incremento de la velocidad, v,.

Difusién de gases

A partir de los postulados de la teoria C-M, se afirma que dos masas de gas que se encuentran
a la misma temperatura poseen la misma energia cinética promedio, <ec>, independientemente
de que la identidad de los gases sea o no la misma. Entonces, un gas liviano como el Hz a 298

K tiene la misma <ec> que un gas pesado como el xendn, Xe, a 298 K:

(€c>H2,298 k = (€c)xe208 K

1 2 1 2
2 My,VemH, = 2 MyeVem,xe
17cm,H2 Mxe MX e
= = [9.14]
VUem,Xe mHz MHZ

Al observar la expresion desarrollada de la <ec.> de cada gas, como mHz2 < Mxe, para cumplir

con la igualdad matematica debe ocurrir que V.1, > Ve xe- ES decir, un gas mas liviano que se

encuentra a idéntica temperatura que un gas mas pesado se movera con mayor velocidad. En la
ecuacion [9.14], se ha transformado el cociente de las masas de Xe e Hz, en el cociente de sus
masas molares, Mxe y M2, multiplicando y dividiendo cada masa por el nimero de Avogadro, lo
que no altera la ecuacion.

Esta relacién de dependencia tiene efectos sobre los fendmenos de difusion y efusién de los
gases. La efusion es el escape de las particulas de un gas a través de un agujero diminuto hacia
un espacio vacio o de menor presion. Un ejemplo podria ser el de un globo, cuya presion interior
es mayor que la presion atmosférica externa, y que se desinfla lentamente a través de los poros
del material que lo compone. La difusién es la dispersién de una sustancia dentro de un espacio
o dentro de una segunda sustancia; como la esencia para ambientes, que difunde dentro de una

habitacion y dentro del aire de la habitacién.
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En 1846, Thomas Graham (1805-1869) descubrid6 empiricamente que, a una temperatura
constante, la velocidad de efusién de un gas es inversamente proporcional a la raiz cuadrada de

su masa molar. La ley de Graham puede expresarse como:

Vap X |—
efM

Asi, para dos gases 1y 2, con masa molares M1y Mz, esta ley se expresa:

Vern _ Mz

9.15
Ver,2 M, [ ]

La ecuacién [9.15] coincide con la deducida a partir de la teoria C-M, ecuacion [9.14].

Ejercicio propuesto 9.12. Se desea obtener un producto para perfumar ambientes. Para ello se
dispone de dos sustancias volatiles aromaticas. Una de ellas posee un aroma citrico, asociado
al limoneno (C10H1s), y la otra tiene un perfume floral, debido al linalool (C10H18O). ¢ Cual de las

sustancias elegirias para obtener la formula mas eficaz para aromatizar grandes espacios?

Respuestas de los ejercicios propuestos

Ejercicio propuesto 9.1.

La presion que soporta una persona sumergida en el mar a 40,00 m es 377,3 cm Hg.

Ejercicio propuesto 9.2.
La rama abierta a la atmdsfera tendra un nivel de mercurio por debajo del nivel de la
rama del mandmetro conectada al balén que contiene un gas de presién inferior a la pre-

sion atmosférica.
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Ejercicio propuesto 9.3.

mm Hg ‘ cm Hg Torr kPa ‘ atm mbar
758,5 75,85 758,5 101,1 0,9980 1011
742,8 74,28 742,8 99,03 0,9774 990,3
762,2 76,22 762,2 101,7 1,003 1016
1489 148,8 1489 198,54 1,959 1985
859,0 85,90 859,0 114,5 1,130 1145
1140 114,0 1140 152,0 1,500 1520

Ejercicio propuesto 9.4.

La presion final es de 5,00 atm.

Ejercicio propuesto 9.5.

El volumen pulmonar sera de 1,2 L.

Ejercicio propuesto 9.6.

Si la lata se calienta a 450 °C, la presién en su interior sera de 3,6 atm.

Ejercicio propuesto 9.7.
La camara contiene 8,7 x 10 moles de gas; 5,2 x 10%” moléculas de gas; 7,9 x 102® moléculas
de etileno. EI2,0% de Oz en la camara representa 1,0 x 102 moléculas de oxigeno. Para alcanzar

una concentracion final de 12% se inyectaran 1,9 x 10* L de oxigeno.

Ejercicio propuesto 9.8.

La presion dentro del tubo es 1,7 x 10 atm.

Ejercicio propuesto 9.9.

La masa molar del eucaliptol es 154 g/mol.

Ejercicio propuesto 9.10.

La presion parcial del oxigeno en la mezcla es 10,5 atm.

Ejercicio propuesto 9.11.

Consideremos que se tiene una cantidad fija de gas, en un recipiente cerrado con una tapa
movil (piston) sobre la que se ejerce una presion constante igual a la atmosférica. Se procede
a aumentar la temperatura del gas, con lo cual sus moléculas chocan con las paredes del
recipiente con mayor frecuencia y fuerza, empujando la tapa mévil del recipiente, lo que pro-
voca finalmente el aumento del volumen ocupado por el gas. Esta expansién continuara hasta
que la presion del gas se equilibre con la presion atmosférica ejercida sobre la tapa mévil del

recipiente (Pfinal = Pinicial = constante). En términos microscopicos, si bien la energia cinética
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de las particulas es mayor luego de aumentar la temperatura, también lo es la distancia que
deben recorrer hasta chocar con la pared del recipiente, manteniendo la frecuencia de choques
(presion) constante.

Ejercicio propuesto 9.12.
El limoneno, sustancia mas liviana, difundira con mayor velocidad y sera mas eficiente para

perfumar ambientes.
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