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LA QUIMICA EN EL MUNDO ACTUAL

Se denomina quimica (palabra que podria provenir del arabe kéme (kem, <L < S), que
significa 'tierra’) a la ciencia que estudia tanto la composicion, estructura y propiedades de la
materia como los cambios que ésta experimenta durante las reacciones quimicas y su relacion
con la energia. Es definida, en tanto, por Linus Pauling, como la ciencia que estudia las
sustancias, su estructura (tipos y formas de acomodo de los 4&tomos), sus propiedades y las

reacciones que las transforman en otras substancias.

Las disciplinas de la quimica se agrupan segun el tipo de estudio realizado o de la clase de
materia en estudio. Entre estas disciplinas se encuentran la quimica inorgénica, que estudia la
materia inorganica; la quimica organica, que estudia la materia organica; la bioguimica, que
estudia las substancias existentes en organismos bioldgicos; la fisicoquimica, que comprende
los aspectos energéticos de sistemas quimicos a escalas macroscopicas, moleculares y
atomicas, o la quimica analitica, que analiza muestras de materia y trata de explicar su

composicioén y estructura.

La quimica es de gran importancia en muchos campos del conocimiento, como la ciencia de
materiales, la biologia, la farmacia, la medicina, la geologia, la ingenieria, la astronomia, entre

otros.

Los procesos naturales estudiados por la quimica involucran particulas fundamentales
(electrones, protones y neutrones), particulas compuestas (nicleos atdmicos, atomos y
moléculas) o estructuras microscopicas como cristales y superficies. Desde el punto de vista
microscopico, las particulas involucradas en una reaccién quimica pueden considerarse un
sistema cerrado que intercambia energia con su entorno. En procesos exotérmicos, el sistema
libera energia a su entorno, mientras que un proceso endotérmico solamente puede ocurrir
cuando el entorno aporta energia al sistema que reacciona. En la mayor parte de las reacciones
qguimicas hay flujo de energia entre el sistema y su campo de influencia, por lo cual puede
extenderse la definicion de reaccion quimica e involucrar la energia cinética (calor) como un

reactivo o producto.


http://es.wikipedia.org/wiki/Electrones
http://es.wikipedia.org/wiki/Protones
http://es.wikipedia.org/wiki/Neutrones

Una particula importante y representativa en la quimica, es el electron. Uno de los mayores
logros de la quimica es haber Ilegado al entendimiento de la relacion entre reactividad quimica

y distribucidn electronica de atomos, moléculas o solidos.

METODO CIENTIFICO

Por método cientifico se entiende aquellas practicas utilizadas y ratificadas por la comunidad
cientifica como vélidas a la hora de proceder con el fin de exponer y confirmar sus teorias. Las
teorias cientificas, destinadas a explicar de alguna manera los fendmenos que observamos,
pueden apoyarse 0 no en experimentos que certifiquen su validez. Sin embargo, hay que dejar
claro que el solo uso de metodologias experimentales, no es necesariamente sinénimo del uso
del método cientifico, o su realizacion al 100%. Por ello, Francis Bacon definié el método

cientifico de la siguiente manera:

1. Observacion: Observar es aplicar atentamente los sentidos a un objeto 0 a un
fendmeno, para estudiarlos tal como se presentan en realidad, puede ser ocasional o
causalmente.

2. Induccidn: La accion y efecto de extraer, a partir de determinadas observaciones o
experiencias particulares, el principio particular de cada una de ellas.

3. Hipdtesis: Planteamiento mediante la observacion siguiendo las normas establecidas
por el método cientifico.

4. Probar la hipbtesis por experimentacion.

5. Demostracion o refutacion de la hipotesis.

6. Tesis o teoria cientifica (conclusiones).

Por otra parte, existen ciencias no incluidas en las ciencias naturales, especialmente en el caso
de las ciencias humanas y sociales, donde los fendmenos no s6lo no se pueden repetir
controlada y artificialmente (que es en lo que consiste un experimento), sino que son, por su
esencia, irrepetibles, por ejemplo la historia. De forma que el concepto de método cientifico ha
de ser repensado, acercandose mas a una definicion como la siguiente: "proceso de
conocimiento caracterizado por el uso constante e irrestricto de la capacidad critica de la

razén, que busca establecer la explicacion de un fendmeno ateniéndose a lo previamente
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conocido, resultando una explicacion plenamente congruente con los datos de la

observacion".

Asi, por método o proceso cientifico se entiende aquellas practicas utilizadas y ratificadas por
la comunidad cientifica como vélidas a la hora de proceder con el fin de exponer y confirmar
sus teorias, como por ejemplo los Postulados de Koch para la microbiologia. Las teorias
cientificas, destinadas a explicar de alguna manera los fendbmenos que observamos, pueden

apoyarse 0 no en experimentos que certifiquen su validez. (Figura 1)
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Figura 1. Modelo simplificado de las etapas del método cientifico.
https://commons.wikimedia.org/wiki/File:M%C3%A9todo_cient%C3%ADfico.jpg

LA MATERIAY SUS PROPIEDADES

La materia es aquello de lo que estdn hechos los objetos que constituyen el Universo
observable y el no observable. Si bien durante un tiempo se consideraba que la materia tenia
dos propiedades que juntas la caracterizan: que ocupa un lugar en el espacio y que tiene masa,
en el contexto de la fisica moderna se entiende por materia cualquier campo, entidad o
discontinuidad que se propaga a traves del espacio-tiempo a una velocidad inferior a la de la
velocidad de la luz y a la que se pueda asociar energia. Asi todas las formas de materia tienen
asociadas una cierta energia pero solo algunas formas de materia tienen masa.

La materia masica se organiza jerarquicamente en varios niveles. El nivel mas complejo es la
agrupacién en moléculas y éstas a su vez son agrupaciones de atomos. Los constituyentes de

los atomos, que seria el siguiente nivel son:

Electrones: particulas eptdnicas con carga eléctrica negativa.
Protones: particulas baridnicas con carga eléctrica positiva.

Neutrones: particulas baridnicas sin carga eléctrica (pero con momento magnético).

A partir de aqui hay todo un conjunto de particulas subatémicas que acaban finalmente en los
constituyentes ultimos de la materia. Asi por ejemplo virtualmente los bariones del nucleo
(protones y neutrones) se mantienen unidos por un campo escalar formado por piones
(bosones de espin cero). Los protones y neutrones no son particulas elementales, sino que

tienen constituyentes de menor nivel que se denominan quarks.

La materia masica se presenta en uno de cuatro estados de agregacion molecular: sélido,
liquido, gaseoso y plasma. De acuerdo con la teoria cinética molecular la materia se encuentra
formada por moléculas y éstas se encuentran animadas de movimiento, el cual cambia
constantemente de direccion y velocidad cuando chocan o bajo el influjo de otras
interacciones fisicas. Debido a este movimiento presentan energia cinética que tiende a

separarlas, pero también tienen una energia potencial que tiende a juntarlas.



Por lo tanto el estado fisico de una sustancia puede ser:

Sélido: si la energia cinética es menor que la potencial.

Liquido: si la energia cinética y potencial son aproximadamente iguales.
Gaseoso: si la energia cinética es mayor que la potencial.

En la figura 2 se muestra una curva de calentamiento, en la cual se observa los cambios de una
sustancia de acuerdo a la temperatura y a una determinada presion.
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Figura 2. Curva de calentamiento de una sustancia a determinada presion.
https://commons.wikimedia.org/wiki/File:Phase-diag2.svg



La manera mas adecuada de definir materia es describiendo sus cualidades:

a) Presenta dimensiones, es decir, ocupa un lugar en el espacio.

b) Presenta inercia: la inercia se define como la resistencia que opone la materia a modificar su
estado de reposo 0 movimiento.

c) La materia es la causa de la gravedad o gravitacion, que consiste en la atraccion que actla

siempre entre objetos materiales aunque estén separados por grandes distancias.

ESTADOS DE LA MATERIA

Para un cuerpo se observa que modificando las condiciones de temperatura, presion o volumen
se pueden obtener distintos estados de agregacion, denominados estados de agregacion de la
materia, con caracteristicas particulares. En la figura 3 se muestra la nomenclatura para las
diferentes transiciones de estado de la agregacion de la materia y su relacion con la variacion

de la entalpia.
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Figura 3. Esquema de la nomenclatura para las diferentes transiciones de fase su reversibilidad y relacion con la
variacion de la entalpfa. https://commons.wikimedia.org/wiki/File:Phase_change - en_es.svg

Estado so6lido


http://es.wikipedia.org/wiki/Reversibilidad
http://es.wikipedia.org/wiki/Entalp%C3%ADa

Manteniendo constante la presion, a baja temperatura los cuerpos se presentan en forma
solida, los atomos se encuentran entrelazados formando generalmente estructuras cristalinas,
lo que confiere al cuerpo la capacidad de soportar fuerzas sin deformacion aparente; son por

tanto agregados generalmente rigidos, duros y resistentes.

También los solidos presentan propiedades especificas como:

- Elasticidad: Un solido recupera su forma original cuando es deformado. Un elastico o
un resorte son objetos en los que podemos observar esta propiedad.

- Fragilidad: Un sélido puede romperse en muchos pedazos (quebradizo). Por ejemplo al
quebrarse un vaso de vidrio 0 un objeto de greda. Estos hechos representan la
fragilidad de un solido.

- Dureza: Un solido es duro cuando no puede ser rayado por otro méas blando. El

diamante de una joya valiosa o el utilizado para cortar vidrios presenta esta propiedad.

Estado liquido

Incrementando la temperatura el solido se va descomponiendo hasta desaparecer la estructura
cristalina alcanzandose el estado liquido, cuya caracteristica principal es la capacidad de fluir
y adaptarse a la forma del recipiente que lo contiene. En este caso, aln existe una cierta
ligazdn entre los atomos del cuerpo, aunque de mucha menor intensidad que en el caso de los
solidos. Los solidos pueden identificarse por estas dos propiedades generales. Si agrupas sobre
una mesa un elastico, un vidrio, plasticina, una piedra, un plato y una cuchara, podrés decir
que todos ellos son sélidos; sin embargo, cada uno de ellos es diferente del otro. Estas
diferencias pueden explicarse debido a que los cuerpos sélidos presentan propiedades

especificas, en mayor o menor grado, de las ya sefialadas anteriormente.

Estado gaseoso

Al incrementar aun mas la temperatura se alcanza el estado gaseoso. Los &tomos o moléculas
del gas se encuentran virtualmente libres de modo que son capaces de ocupar todo el espacio
del recipiente que lo contiene, aunque con mayor propiedad deberia decirse que se distribuye o
reparte por todo el espacio disponible, por ejemplo el vapor.



Estado plasma

Al plasma se le llama a veces "el cuarto estado de la materia”, ademés de los tres conocidos,
solido, liquido y gas. Es un gas en el que los atomos se han roto, que esta formado por
electrones negativos y por iones positivos, atomos que han perdido electrones y han quedado

con una carga eléctrica positiva y que estan moviéndose libremente.

En la baja atmdsfera, donde habitamos, cualquier atomo que pierde un electron (por ejemplo
cuando es alcanzado por una particula cosmica rapida) lo recupera pronto o atrapa otro. Pero
la situacidn a altas temperaturas, como las que existen en el Sol, es muy diferente. Cuanto méas
caliente esta el gas, mas rapido se mueven sus moléculas y &tomos, y a muy altas temperaturas
las colisiones entre estos atomos moviéndose muy rapidamente son lo suficientemente
violentas como para liberar los electrones. En la atmosfera solar, una gran parte de los &tomos

estan permanentemente "ionizados" por estas colisiones y el gas se comporta como un plasma.

A diferencia de los gases frios (por ejemplo el aire a la temperatura ambiente), los plasmas
conducen la electricidad y son fuertemente influidos por los campos magnéticos. La lampara
fluorescente, muy usada en el hogar y en el trabajo, contiene plasma (su componente principal
es el vapor de mercurio) que calienta y agita la electricidad, mediante la linea de fuerza a la
gue esta conectada la lampara. La linea hace positivo eléctricamente a un extremo y el otro
negativo causa que los iones (+) se aceleren hacia el extremo (-), y que los electrones (-) vayan
hacia el extremo (+). Las particulas aceleradas ganan energia, colisionan con los atomos,
expulsan electrones adicionales y asi mantienen el plasma, incluso aunque se recombinen
particulas. Las colisiones también hacen que los atomos emitan luz y, de hecho, esta forma de

luz es mas eficiente que las lamparas tradicionales.
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LEY DE LA CONSERVACION DE LA MATERIA

Antoine Lavoisier, el cientifico francés considerado padre de la Quimica, midié la masa de las
sustancias antes y después de intervenir en una reaccion quimica, y llegé a la conclusion de
que la materia, medida por la masa, no se crea ni destruye, sino que solo se transforma en el
curso de las reacciones. Sus conclusiones se resumen en el siguiente enunciado:

En una reaccion quimica, la suma de las masas de los reaccionantes es igual a la suma de las

masas de los productos.

El mismo principio fue descubierto antes por Mijail Lomonosov, de manera que es a veces
citado como ley de Lomonosov-Lavoisier, mas 0 menos en los siguientes términos: La masa
de un sistema de sustancias es constante, con independencia de los procesos internos que

puedan afectarle.

La conservacion de la materia no es un hecho intuitivo. Por ejemplo, cuando la masa de un
sistema crece es porque recibe aportes externos de materia, y cuando decrece es porque pierde
partes de su materia, las cuales no se destruyen. De esta manera, la masa de un sistema

cerrado, que no pueda intercambiar nada con su ambiente, no puede aumentar o disminuir.

La equivalencia entre masa y energia descubierta por Einstein obliga a relativizar la
afirmacion de que la masa se conserva, porque masa y energia son interconvertibles. De esta
manera se puede afirmar que la masa relativistica (el total de masa material y energia) se
conserva, pero la masa en reposo puede cambiar, como ocurre en aquellos procesos
relativisticos en que una parte de la materia se convierte en fotones, los cuales no tienen masa
en reposo. La conversion en reacciones nucleares de una parte de la materia en energia
radiante, con disminucion de la masa en reposo, se observa por ejemplo en la explosion de una

bomba atdmica, o detras de la emision constante de energia que realizan las estrellas.
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PROPIEDADES DE LA MATERIA

Propiedades generales

Las presentan los sistemas materiales sin distincion y por tal motivo no permiten diferenciar
una sustancia de otra. Algunas de las propiedades generales se les da el nombre de extensivas,
pues su valor depende de la cantidad de materia, tal es el caso de la masa, el peso, volumen.
Otras, las que no dependen de la cantidad de materia sino de la sustancia de que se trate, se

Ilaman intensivas, como la densidad.

Propiedades extensivas

Son las cualidades de la materia dependientes de la cantidad que se trate. Son aditivas y de uso
mas restringido para caracterizar a las clases de materia debido a que dependen de la masa. y
también son las que dependen de la cantidad de materia y al unir una de las dos con la otra se

forma la masa ,volumen y peso.

Propiedades intensivas

Son las cualidades de la materia independientes de la cantidad que se trate, es decir no
dependen de la masa, no son aditivas y por lo general resultan de la composicién de dos
propiedades extensivas. El ejemplo perfecto lo proporciona la densidad, que relaciona la masa

con el volumen y también son las que dependen de la cantidad de la materia.

Propiedades intensivas fisicas
Es el caso de la densidad, el punto de fusién, el punto de ebullicion, el coeficiente de

solubilidad, el indice de refraccién, el mddulo de Young, entre otras.

Propiedades quimicas

Son propiedades distintivas de las sustancias que se observan cuando se combinan con otras,
es decir, que les pasa en procesos por los que, por otra parte, las sustancias originales dejan
generalmente de existir, formandose con la misma materia otras nuevas. Las propiedades

quimicas se manifiestan en los procesos quimicos (reacciones quimicas), mientras que las
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propiedades propiamente Ilamadas propiedades fisicas, se manifiestan en los procesos fisicos,
como el cambio de estado, la deformacion, el desplazamiento, etc.

Ejemplos de propiedades quimicas son corrosividad de acidos, poder calorifico, acidez,
reactividad.

SISTEMA INTERNACIONAL DE UNIDADES

El Sistema internacional de Unidades es una forma aceptada internacionalmente de utilizacion
de las unidades de medida de las magnitudes fisicas de los cuerpos. En el Sistema

Internacional de unidades existen 3 clases de unidades.

1. UNIDADES BASICAS O FUNDAMENTALES:
Se trata de las unidades que se han considerado como independiente desde el punto de vista

dimensional:

Tabla 1. Unidades basicas o fundamentales.

(http://es.wikipedia.org/wiki/Unidades b%C3%Alsicas del Sistema Internacional)

UNIDAD BASICA SIMBOLO MAGNITUDES
Metro m Longitud
Kilo kg Masa
Segundo S Tiempo
Amperio A Intensidad de corriente eléctrica
Kelvin K Temperatura
Mol mol Cantidad de materia
Candela cd Intensidad luminica
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2. UNIDADES DERIVADAS:

Las unidades derivadas son parte del Sistema Internacional de Unidades y se derivan de las

unidades basicas.

Si se trabaja con las siete unidades fundamentales y con las dos unidades derivadas del sistema
internacional, todas las unidades que se utilizan son combinacion de las unidades

fundamentales del SI.

Unidades suplementarias:

En la XI Conferencia General de Pesos y Medidas se decidié admitir una tercera clase de
unidades Sl, para estas unidades no se ha decidido si se trata de unidades basicas o bien si se
trata de unidades derivadas: (Tabla 2).

Tabla 2. Unidades suplementarias http://es.wikipedia.org/wiki/Sistema_M%C3%A9trico_Legal Argentino

Radian rad angulo plano

Esterorradian sr angulo sélido

3. DEFINICIONES DE LAS UNIDADES.

- El metro es la longitud del camino recorrido por la luz en el vacio durante un tiempo
de 1/229792458 de segundo (decreto 85-1500 del 30/12/85).

- El kilogramo es la masa del prototipo internacional conservado en la sede del BIPM.
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El segundo es la duracion de 9 192 631 770 ciclos de la radiacion correspondiente a la
transicion entre los dos niveles hiperfinos del estado fundamental del &tomo de cesio
133.

El kelvin es la fraccion 1/273,16 de la temperatura termodinadmica (o absoluta) del
punto triple del agua (273,16 K)

El ampere es la intensidad de la corriente eléctrica constante, que mantenida en dos
conductores rectilineos paralelos de longitud infinita y de seccion transversal
despreciable, y situados a la distancia de 1 m en el vacio produce una fuerza de 210

N/m entre los conductores.

El mol es la cantidad de unidades elementales (atomos, moléculas iones, etc.) en un
sistema material, igual al nimero de 4tomos existente en 0,012 kg de carbono 12. (el

nGmero es de 6,022-10%, este niimero es la constante de Avogadro)

La candela es la intensidad luminosa en una direccién dada, correspondiente a una
energia de 1/683 W/sr de una fuente que emite una radiacion monocromaética de

frecuencia igual a 540-10"Hz.

El radian es el angulo plano que teniendo su vértice en el centro de un circulo,
intercepta sobre la circunferencia de este circulo, un arco de longitud igual a la del

radio.
El estereoradian es el angulo sélido que, teniendo su vértice en el centro de una esfera,

delimita sobre la superficie esférica correspondiente a un area igual a la de un cuadrado
que tiene como lado el radio de la esfera.
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4. UNIDADES DERIVADAS CON NOMBRE PROPIO.

Tabla 3. Unidades derivadas con nombre propio

http://es.wikipedia.org/wiki/Unidades derivadas _del Sistema_Internacional

Frecuencia Hercio Hz st
Fuerza Newton N m-kg-s?
Presion Pascal Pa N-m? m™-kg-s?
Energia, trabajo, Jul J N-m m?-kg-s
calor

Potencia Vatio w J-s? m?-kg-s™
Carga eléctrica Culombio C A-s

5. MULTIPLOS Y SUBMULTIPLOS:
Para formar multiplos y submdltiplos decimales de las unidades del sistema internacional se
han propuesto una serie de prefijos,

MULTIPLOS:

Exa E 10'®
Peta P 10%
Tera T 10%
Giga G 10°
Mega M 10°
Kilo k 10°
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http://es.wikipedia.org/wiki/Unidades_derivadas_del_Sistema_Internacional
http://es.wikipedia.org/wiki/Frecuencia
http://es.wikipedia.org/wiki/Fuerza
http://es.wikipedia.org/wiki/Newton_(unidad)
http://es.wikipedia.org/wiki/Presi%C3%B3n
http://es.wikipedia.org/wiki/Pascal_(unidad)
http://es.wikipedia.org/wiki/Energ%C3%ADa
http://es.wikipedia.org/wiki/Trabajo_(f%C3%ADsica)
http://es.wikipedia.org/wiki/Calor
http://es.wikipedia.org/wiki/Julio_(unidad)
http://es.wikipedia.org/wiki/Potencia_(f%C3%ADsica)
http://es.wikipedia.org/wiki/Vatio
http://es.wikipedia.org/wiki/Carga_el%C3%A9ctrica
http://es.wikipedia.org/wiki/Culombio

Hecto h
Deca da

SUBMULTIPLOS:

Deci d
Centi c
Mili m
Micro M
Nano n
Pico p
Femto f
Ato a

102
10*

10™
1072
107
10°®
107
10-12
10—15
10-18

6. UNIDADES ACEPTADAS POR EL SISTEMA INTERNACIONAL DEBIDO A SU

USO MUY DIVERSIFICADO

1min=60s
1 h=60min=3600s

1d=24h=1440 min = 86400 s

1Hz=1/s

1N =1 kg m/s®
1Pa=1N/m?

1 bar = 10° N/m?

1 Joule (J) =1 Ws =Nm

1 Volt (V) = 1 W/A

1 0hm (W) =1 WJ/A =

1 Siemens (s) = 1/W
1 Coloumb (C)=1A

S
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7. EQUIVALENCIAS DE LAS DISTINTAS UNIDADES CON LAS UNIDADES DEL
SISTEMA INTERNACIONAL.

1 A° (amstrong)
1 p (micra)
lin

1ft=12in

lyd=3ft=361in

SUPERFICIE
1in?

1ft?

1 yd?

1 acre

1 mile?

1 Area

VOLUMEN
11 (litro) = 1 dm®
1in®
1t
1yd®

VELOCIDAD
1 km/h

1 ft/h

1 ft/s

1 mile/h

=1,0000-10" m
=1,0000-10°%m
=2,5400-10% m
=3,0480-10" m
=9,1440-10" m

= 6,4516-10 m?
=9,2903-107% m?
=8,3613-10" m?
= 4,0469-10% m?
= 2,5900.10° m?
=100 m?

=1,0000-10° m?
=1,6387-10° m®
=2,8317-10%m?
=7,6455-10" m?

=0.2778 m/s

= 8,4667-10 m/s
=3,0480'10™ m/s
=4,4704-10™" m/s
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8. MANEJO DE CIFRAS SIGNIFICATIVAS

Se denominan cifras significativas a todos aquellos digitos de un nimero que se conocen con
seguridad (o de los que existe una cierta certeza). Muchos resultados se obtienen por célculo a
partir de uno o varios valores experimentales. La veracidad del resultado no debe ser mayor ni
menor que la veracidad de los valores experimentales de los que proviene. Los resultados y los
datos deben expresarse con el adecuado namero de cifras significativas. Por ejemplo en la
medida expresada como 4,563 m si conocemos con seguridad hasta la 42 cifra, lo que da idea
de que el instrumento con que se ha medido esta longitud puede apreciar hasta los milimetros.
Esta medida tiene cuatro cifras significativas.

Cifras significativas son los digitos necesarios para expresar la incertidumbre de la medida.
Incluyen todas las cifras ciertas y la primera incierta. Si un valor experimental se expresa sin
intervalo de confianza, se supone implicitamente que sélo la Gltima cifra es incierta en + 1

unidad.

Los numeros que proceden de conteo, o los factores de conversion entre sistemas de unidades,

no tienen incertidumbre, o tienen certeza infinita.

No son significativos: los ceros a la izquierda, los exponentes de los niUmeros exponenciales,
ni la caracteristica de los logaritmos. Los ceros en medio de un nimero, o los que estan a la

derecha si que son significativos.

Las reglas basicas de manejo de cifras significativas en calculos son:

El resultado solo deberia tener una cifra incierta

Las cifras sobrantes se eliminan por redondeo a cinco:
- Silasiguiente a la Gltima a conservar es menor de cinco, la Gltima no se altera
- Si la siguiente a la Gltima a conservar es mayor de cinco, la ultima se aumenta una

unidad
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- Silasiguiente a la Gltima a conservar es cinco, y después no hay nada o solo hay ceros,

la Gltima se aumenta en una unidad cuando es impar, y se deja como esta cuando es par

En sumas y restas se conserva en el resultado, el nimero de decimales del término que menos

decimales tenga.

En multiplicaciones y divisiones se conserva en el resultado, el nimero de cifras necesario de
manera que la precision relativa del resultado sea igual (del orden) que la del término que

menor precision relativa tenga.

En otras operaciones se siguen las reglas de propagacion de errores (de las que las dos

anteriores son casos concretos).

NATURALEZA ELECTRICA DE LA MATERIA

Primeras observaciones
Las primeras claves sobre la naturaleza de la electricidad y de la estructura eléctrica de los
atomos puede decirse que fueron resultado de las investigaciones de Faraday sobre la
electrolisis. Sus hallazgos quedan resumidos en:
- EIl peso de la sustancia depositada en un electrodo es proporcional a la cantidad de
electricidad que pasa a traves del electrolito.
- Los pesos de las distintas sustancias depositadas en un electrodo por el paso de una
cantidad fija de electricidad son proporcionales a los pesos equivalentes de dichas

sustancias.

De estos hallazgos se puede concluir que, si un nimero fijo de 4tomos reacciona con una
cantidad fija de electricidad, la propia electricidad se compone de particulas. Asi, en un
proceso elemental de electrodo un atomo o molécula toma o cede un nimero entero y pequefio

de particulas eléctricas (Cu®* + 2e- — Cu).
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G.J. Stoney en 1874 designa a estas particulas constituyentes de la electricidad con el nombre
de electrones. Sin embargo, la evidencia experimental sobre la existencia y propiedades del

electron se encontro hasta 1897.

Descubrimiento de los rayos catddicos

Una fase importante en el estudio de la estructura atomica fue la investigacion de la
conduccion eléctrica a través de los gases a presiones bajas, realizada principalmente por J.W.
Hittorf y W. Crookes (1860-1890) en los denominados tubos de descarga o tubos de Crookes
(Figura 4), precursores de los utilizados actualmente para la iluminacion y anuncios
luminosos. Estos tubos de descarga consisten en un tubo largo de vidrio con un electrodo
circular sellado en cada extremo y lleno de gas (noble) en su interior; para controlar la presion
del gas encerrado se conecta el interior del tubo a una bomba de vacio mediante un tubo con

llave.

Figura 4. Tubos de descarga o tubos de Crookes. La fuente de de bajo voltaje (A) est4 conectada al catodo
caliente (C) mientras que la fuente de alto voltaje (B) provee energia al anodo revestido de fésforo (P). La
maéscara (M) se conecta al potencial del catodo y su imagen se visualiza en el fésforo como area sin iluminar.
Este tubo puede ser construido sin la fuente A mediante el wuso de uncéatodo frio.
http://commons.wikimedia.org/wiki/File:CrookesTube.png
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Los gases son normalmente aislantes eléctricos, pero cuando se someten a altos voltajes (5 —
10 kV) mediante electrodos metélicos se produce conduccion eléctrica a través de ellos.
Cuando la presion del gas es del orden de 0,01 atmosferas el interior del tubo resplandece con
una luz caracteristica del gas encerrado. Si la presién se disminuye hasta 10° atm., el
resplandor del interior del tubo desaparece y comienzan a brillar o fluorescer las paredes de

vidrio.

Las particulas neutras del gas al aplicarles un alto voltaje se disocian en particulas cargadas
negativamente, que irdn al anodo, y otras cargadas positivamente, que irdn al cdtodo. A
medida que van hacia el electrodo correspondiente las particulas cargadas adquieren una
aceleracién y, por tanto, una considerable energia cinética (fundamentalmente las cargadas
positivamente ya que tienen mucha mayor masa). Dichas particulas energéticas pueden chocar
con particulas neutras de gas, haciendo que éstas se disocien. También puede ocurrir que una
particula cargada choque con una de signo contrario, dando lugar a una recombinacién de la
particula neutra y una liberacion de energia en forma de luz, que es caracteristica del gas
encerrado. Estos choques seran menos probables cuanto menor sea la presion. Asi, a presiones
bajas (~10-6 atm) llegaran particulas positivas al catodo con una gran energia cinética y
chocarédn contra el electrodo. Como resultado de este “bombardeo” del catodo se desprenden
particulas, denominadas rayos catddicos, que se alejan en linea recta hacia el otro extremo del

tubo de descarga.

Propiedades de los rayos catddicos:
1. Se desplazan en linea recta hacia el anodo, desapareciendo el brillo del vidrio detras
del &nodo dejando una marca.
2. Se desvian en presencia de campos eléctricos y/o magnéticos, del modo como lo haria
una particula con carga negativa.
3. Sus caracteristicas no dependen de la naturaleza del gas, ni del metal de los electrodos:

“Son constituyentes comunes de la materia”
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Determinacion de la relacién carga/masa (gq/m) de los rayos catodicos

Thomson a fines del siglo XIX realiz6 un experimento, en el cual utilizé un tubo de descarga
modificado, en el que se hacia un pequefio orificio en el anodo, para permitir el paso de un
fino haz de rayos catodicos. Perpendicular a la trayectoria de este fino haz se dispone un
campo eléctrico y otro magnético, a su vez, perpendiculares entre si. Se obtuvo la relacion g/m

de los rayos catddicos (electrones), cuyo valor aceptado es de -1,7589-108 C/g.

Tomando en consideracion que los rayos catddicos tienen una relacion definida g/m, deben
consistir en particulas discretas. Esta relacion g/m tiene un mismo valor independientemente
del gas encerrado en el tubo de descarga y del metal de los electrodos utilizados. Por lo que se
puede inferir que los rayos catddicos estan formados por particulas discretas, cargadas
negativamente que no dependen de la naturaleza del gas, ni del metal con que estan hechos los
electrodos (catodo y anodo), es decir, son constituyentes comunes de la materia; en realidad,
corresponden a los electrones. Para conocer los valores de carga y masa del electron por

separado, bastara con determinar uno de ellos.

Determinacion de la carga del electron

En 1911 R.A. Millikan, mediante su experimento de “la gota de aceite”, determind con
bastante exactitud la carga del electrén. Los valores de g que se obtienen para diferentes
experimentos son siempre mdltiplos enteros de 1,609-10"° C. Esto demuestra que la carga
electrénica fundamental es 1,609-10™° C. Con este valor y a partir del valor de la relacién g/m
obtenida por Thomson se obtiene una masa del electron de 9,11-10"%* kg.

Estos experimentos de Thomson y Millikan se han analizado en detalle porque muestran de

gue manera se pueden determinar cantidades fundamentales de gran importancia con aparatos

relativamente sencillos y aplicando leyes fundamentales de la fisica.

23



Descubrimiento de los rayos positivos o canales

Otro resultado importante del estudio de la conduccion eléctrica en los gases fue el
descubrimiento de los rayos positivos o rayos canales, realizado por Goldstein en 1886. Para
lo cual utilizd un tubo de descarga con el catodo perforado por un pequefio orificio o “canal”.
Mediante estudios sobre su comportamiento en campos eléctricos y magnéticos se demostro
que estos rayos canales estaban formados por particulas cargadas positivamente y que eran

caracteristicas del gas encerrado en el tubo de descarga.

TEORIA ATOMICA

En fisica y quimica, la teoria atdmica es una teoria de la naturaleza de la materia, que afirma
que estd compuesta por pequefias particulas llamadas atomos. Muchos pensadores indicaron la
necesidad de una unidad minima indivisible, que todo estaba compuesto por pequefias piezas a
las que denominaron atomos (del griego &rtouov, indivisible). EI primero en proponer una
teoria atdbmica de la materia fue Demacrito, filosofo presocratico, quien en el siglo V a. C, sin
embargo, su teoria fue prontamente olvidada. Recién en el siglo XIX se logré una extensa
aceptacion cientifica gracias a los descubrimientos en el campo de la estequiometria. Los
quimicos de la época creian que las unidades bésicas de los elementos también eran las
particulas fundamentales de la naturaleza (de ahi el nombre de atomo, «indivisible»). Sin
embargo, a finales de aquel siglo, y mediante diversos experimentos con el electromagnetismo
y la radiactividad, los fisicos descubrieron que el denominado "atomo indivisible” era
realmente un conglomerado de diversas particulas subatomicas (principalmente electrones,
protones y neutrones), que pueden existir de forma aislada. De hecho, en ciertos ambientes,
como en las estrellas de neutrones, la temperatura extrema y la elevada presion impide a los
atomos existir como tales. EI campo de la ciencia que estudia las particulas fundamentales de

la materia se denomina fisica de particulas.
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MODELO ATOMICO DE LA MATERIA

Durante el siglo XV y los primeros afios del siglo XIX, en su afan por conocer e interpretar
la naturaleza, los cientificos estudiaron intensamente las reacciones quimicas mediante
numerosos experimentos. Estos estudios permitieron hallar relaciones muy precisas entre las
masas de las sustancias sélidas o entre los volumenes de los gases que intervienen en las
reacciones quimicas. Las relaciones encontradas se conocen como leyes de la quimica. Entre
las leyes fundamentales de la Quimica, hay algunas que establecen las relaciones entre masas,
[lamadas leyes gravimétricas y otras que relacionan volUimenes, denominadas leyes
volumétricas. John Dalton desarroll6 un modelo atomico, en el cual proponia que cada
elemento quimico estaba compuesto por atomos iguales y exclusivos, y que aunque eran
indivisibles e indestructibles, se podian asociar para formar estructuras mas complejas (los

compuestos quimicos).

Esta teoria tuvo diversos precedentes, el primero fue la ley de conservacion de la masa,
formulada por Lavoisier, que afirma que la masa total en una reaccion quimica permanece

constante. Esta ley le sugirié a Dalton la idea de que la materia era indestructible.

El segundo fue la ley de las proporciones definidas. Enunciada por el quimico francés Proust,
que afirma que en un compuesto, los elementos que lo conforman se combinan en

proporciones de masa definidas y caracteristicas del compuesto.

Dalton estudiéo y amplio el trabajo de Proust para desarrollar la ley de las proporciones
multiples: cuando dos elementos se combinan para originar diferentes compuestos, dada una
cantidad fija de uno de ellos, las diferentes cantidades del otro se combinan con dicha cantidad

fija para dar como producto los compuestos, estan en relacion de nimeros enteros sencillos.

En 1803, Dalton publico su primera lista de pesos atdbmicos relativos para cierta cantidad de
sustancias. Esto, unido a su rudimentario material, hizo que su tabla fuese poco precisa. Por
ejemplo, creia que los atomos de oxigeno eran 5,5 veces mas pesados que los atomos de

hidrogeno, porque en el agua midié 5,5 gramos de oxigeno por cada gramo de hidrégeno y
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creia que la formula del agua, en estado gaseoso, era HO (en realidad, un atomo de oxigeno es

16 veces mas pesado que un dtomo de hidrégeno).

La ley de Avogadro permitié deducir la naturaleza diatomica de numerosos gases, estudiando
los volimenes en los que reaccionaban. Por ejemplo: el hecho de que dos litros de hidrégeno
reaccionasen con un litro de oxigeno para producir dos litros de vapor de agua (a presion y
temperatura constantes), significaba que una unica molécula de oxigeno se divide en dos para
formar dos particulas de agua. De esta forma, Avogadro podia calcular estimaciones mas
exactas de la masa atdmica del oxigeno y de otros elementos, y establecié la distincion entre

moléculas y atomos.

Descubrimiento de las particulas subatémicas

Hasta 1897, se creia que los atomos eran la division méas pequefia de la materia, cuando J.J
Thomson descubri6 el electron mediante su experimento con el tubo de rayos catédicos. El
tubo de rayos catodicos que usé Thomson era un recipiente cerrado de vidrio, en el cual los
dos electrodos estaban separados por un vacio. Cuando se aplica una diferencia de tension a
los electrodos, se generan rayos catddicos, que crean un resplandor fosforescente cuando
chocan con el extremo opuesto del tubo de cristal. Mediante la experimentacién, Thomson
descubrié que los rayos se desviaban al aplicar un campo eléctrico (ademas de desviarse con
los campos magnéticos, cosa que ya se sabia). Afirmod que estos rayos, mas que ondas, estaban
compuestos por particulas cargadas negativamente a las que llamo "corpusculos” (mas tarde,

otros cientificos las Ilamaron electrones).

Thomson creia que los corpusculos surgian de los atomos del electrodo. De esta forma,
estipulé que los atomos eran divisibles, y que los corplsculos eran sus componentes. Para
explicar la carga neutra del &tomo, propuso que los corpusculos se distribuian en estructuras
anilladas dentro de una nube positiva uniforme; éste era el modelo atbmico de Thomson o

"modelo del plum cake™ (Figura 5).
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Figura 5. Modelo Atémico de Thomson. https://commons.wikimedia.org/wiki/File:Plum_pudding_atom.svg

Descubrimiento del nucleo
El modelo atdmico de Thomson fue refutado por Ernest Rutherford, quien descubrié que la
mayor parte de la masa y de la carga positiva de un atomo estaba concentrada en una fraccion

muy pequefia de su volumen, que suponia que estaba en el mismo centro.

En su experimento, Geiger y Marsden bombardearon particulas alfa a través de una fina
l&mina de oro (que chocarian con una pantalla fluorescente que habian colocado rodeando la
l&mina). Dada la minima como masa de los electrones, la elevada masa y momento de las
particulas alfa y la distribucion uniforme de la carga positiva del modelo de Thomson, estos
cientificos esperaban que todas las particulas alfa atravesasen la lamina de oro sin desviarse, 0
por el contrario, que fuesen absorbidas. Para su asombro, una pequefia fraccion de las
particulas alfa sufrié una fuerte desviacién. Esto indujo a Rutherford a proponer el modelo
planetario del atomo, en el que los electrones orbitaban en el espacio alrededor de un gran

nucleo compacto, a semejanza de los planetas y el Sol (Figura 6).
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Figura 6. Modelo de un 4tomo propuesto por Rutherford.

http://commons.wikimedia.org/wiki/File:Rutherford_atom.svg

Descubrimiento de los is6topos.

En 1913, Thomson canalizd una corriente de iones de nedn a través de campos magnéticos y
eléctricos, hasta chocar con una placa fotografica que habia colocado al otro lado. Observo dos
zonas incandescentes en la placa, que revelaban dos trayectorias de desviacién diferentes. Con
lo cual concluy6 que esto se debia a que algunos de los iones de nedn tenian diferentes masas;

de esta manera fue como descubri6 la existencia de los is6topos.

Descubrimiento del neutron

En 1918, Rutherford logré partir el nacleo del 4&tomo al bombardear gas nitrogeno con
particulas alfa, y observé que el gas emitia nucleos de hidrégeno. Rutherford concluyé que los
nucleos de hidrégeno procedian de los nucleos de los mismos atomos de nitrogeno. Mas tarde

descubrio que la carga positiva de cualquier atomo equivalia siempre a un nimero entero de
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nacleos de hidrégeno. Esto, junto con el hecho de que el hidrogeno (el elemento mas ligero)
tenia una masa atémica de 1, le llevo a afirmar que los nucleos de hidrdgeno eran particulas
singulares, constituyentes basicos de todos los nicleos atomicos: se habia descubierto el
proton. Un experimento posterior de Rutherford mostro que la masa nuclear de la mayoria de
los &tomos superaba a la de los protones que tenia. Por tanto, postuld la existencia de
particulas sin carga, hasta entonces desconocidas mas tarde Ilamadas neutrones, lo que

explicaria este exceso de masa.

En 1928, Bothe observd que el berilio emitia una radiacion eléctricamente neutra cuando se le
bombardeaba con particulas alfa. En 1932, Chadwick expuso diversos elementos a esta
radiacion y dedujo que ésta estaba compuesta por particulas eléctricamente neutras con una

masa similar la de un protén. Chadwick llamo a estas particulas "neutrones”.

ESTRUCTURA ATOMICA

Particulas subatoémicas

A pesar de que atomo significa ‘indivisible’, en realidad estd formado por varias particulas
subatémicas. ElI 4tomo contiene protones, neutrones y electrones, con la excepcion del
hidrogeno-1, que no contiene neutrones, y del cation hidrogeno o hidron, que no contiene
electrones. Los protones y neutrones del a&tomo se denominan nucleones, por formar parte del

nucleo atémico.

El electron es la particula mas ligera de cuantas componen el &omo, con una masa de
9,11-10 kg. Tiene una carga eléctrica negativa, cuya magnitud se define como la carga
eléctrica elemental, y se ignora si posee subestructura, por lo que se lo considera una particula
elemental. Los protones tienen una masa de 1,67-10 %' kg, 1836 veces la del electrén, y una
carga positiva opuesta a la de este. Los neutrones tienen un masa de 1,69-10%" kg, 1839 veces
la del electron, y no poseen carga eléctrica. Las masas de ambos nucleones son ligeramente
inferiores dentro del nucleo, debido a la energia potencial del mismo; y sus tamafios son

similares, con un radio del orden de 8 - 107** m.
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El proton y el neutron no son particulas elementales, sino que constituyen un estado ligado de
quarks u y d, particulas fundamentales recogidas en el modelo estandar de la fisica de
particulas, con cargas eléctricas iguales a +2/3 y —1/3 respectivamente, respecto de la carga
elemental. Un proton contiene dos quarks u y un quark d, mientras que el neutrén contiene dos

d y un u, en consonancia con la carga de ambos (Figura 7).
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Figura 7. Diagrama de quarks. Los quarks se asocian formando neutrones y protones.

https://commons.wikimedia.org/wiki/File:Quark_structure proton.svg
https://commons.wikimedia.org/wiki/File:Quark_structure neutron.svg

El ndcleo atbmico

Los protones y neutrones de un atomo se encuentran ligados en el nucleo atdmico, la parte

central del mismo (Figura 8).

31


https://commons.wikimedia.org/wiki/File:Quark_structure_proton.svg
https://commons.wikimedia.org/wiki/File:Quark_structure_neutron.svg

- PROTON

NEUTRON
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Figura 8. Esquema  que representa  un dtomo y la  ubicacion del ndcleo.

https://commons.wikimedia.org/wiki/File:%C3%81tomo.jpg

El volumen del ndcleo es aproximadamente proporcional al numero total de nucleones, el
namero masico A, lo cual es mucho menor que el tamafio del &tomo, cuyo radio es del orden
de 1(A). Los nucleones se mantienen unidos mediante la fuerza nuclear, que es mucho mas
intensa que la fuerza electromagnética a distancias cortas, lo cual permite vencer la repulsion

eléctrica entre los protones.

Los atomos de un mismo elemento tienen el mismo ndmero de protones, que se denomina
namero atdmico y se representa por Z. Los &tomos de un elemento dado pueden tener distinto
namero de neutrones: se dice entonces que son is6topos. Ambos numeros conjuntamente

determinan el nuclido.

El ndcleo atomico puede verse alterado por procesos muy energéticos en comparacion con las
reacciones quimicas. Los nucleos inestables sufren desintegraciones que pueden cambiar su
namero de protones y neutrones emitiendo radiacion. Un nucleo pesado puede fisionarse en
otros mas ligeros en una reaccion nuclear o espontaneamente. Mediante una cantidad

suficiente de energia, dos 0 méas nucleos pueden fusionarse en otro mas pesado.

En atomos con numero atdmico bajo, los ndcleos con una cantidad distinta de protones y
neutrones tienden a desintegrarse en nucleos con proporciones méas parejas, mas estables. Sin
embargo, para valores mayores del nimero atémico, la repulsion mutua de los protones

requiere una proporcion mayor de neutrones para estabilizar el nucleo.
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Nube de electrones

La nube de electrones se define como la parte externa de un atomo, region que rodea al nucleo
atomico, y en la cual orbitan los electrones. Los electrones en el &tomo son atraidos por los
protones a traves de la fuerza electromagnética. Esta fuerza los atrapa en un pozo de potencial
electrostatico alrededor del nucleo, lo que hace necesaria una fuente de energia externa para
liberarlos. Cuanto mas cerca esta un electron del ndcleo, mayor es la fuerza atractiva, y mayor

por tanto la energia necesaria para que escape.

Los electrones, como otras particulas, presentan simultaneamente propiedades de particula
puntual y de onda, y tienden a formar un cierto tipo de onda estacionaria alrededor del ntcleo,
en reposo respecto de este. Cada una de estas ondas esta caracterizada por un orbital atémico,
una funcion matematica que describe la probabilidad de encontrar al electrén en cada punto
del espacio. El conjunto de estos orbitales es discreto, es decir, puede enumerarse, COmo €s
propio en todo sistema cuantico. La nube de electrones es la region ocupada por estas ondas,

visualizada como una densidad de carga negativa alrededor del nucleo.

Cada orbital corresponde a un posible valor de energia para los electrones, que se reparten
entre ellos (Figura 9). El principio de exclusion de Pauli prohibe que méas de dos electrones se
encuentren en el mismo orbital. Pueden ocurrir transiciones entre los distintos niveles de
energia: si un electron absorbe un fotdn con energia suficiente, puede saltar a un nivel

superior; también desde un nivel méas alto puede acabar en un nivel inferior, radiando el resto
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de la energia en un fotdn. Las energias dadas por las diferencias entre los valores de estos

niveles son las que se observan en las lineas espectrales del atomo.

P
¢ (’ "’ u-"'; >
1s 2s 2p 2p, 2p,

X

Figura 9. Cinco primeros orbitales atdmicos. https://commons.wikimedia.org/wiki/File:S-p-Orbitals.svg

PROPIEDADES ATOMICAS

Masa

La mayor parte de la masa del atomo viene de los nucleones, los protones y neutrones del
nucleo. También contribuyen en una pequefia parte la masa de los electrones, y la energia de
ligadura de los nucleones, en virtud de la equivalencia entre masa y energia. La unidad de
masa que se utiliza habitualmente para expresarla es la unidad de masa atémica (u). Esta se
define como la doceava parte de la masa de un atomo neutro de carbono-12 libre, cuyo ndcleo
contiene 6 protones y 6 neutrones, y equivale a 1,66-10°" kg aproximadamente. En
comparacion el proton y el neutrén libres tienen una masa de 1,007 y 1,009 uma. La masa de
un &tomo es entonces aproximadamente igual al nUmero de nucleones en su ndcleo, el nimero
masico, multiplicado por la unidad de masa atémica. EI 4&tomo estable méas pesado es el

plomo-208, con una masa de 207,98 uma.

En quimica se utiliza también el mol como unidad de masa. Un mol de atomos de cualquier
elemento equivale siempre al mismo nimero de estos (6,022 - 10%%), lo cual implica que un
mol de atomos de un elemento con masa atomica de 1 u pesa aproximadamente 1 gramo. En
general, un mol de atomos de un cierto elemento pesa de forma aproximada tantos gramos

como la masa atdmica de dicho elemento.

Tamano
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Los atomos no estan delimitados por una frontera clara, por lo que su tamafio se equipara con
el de su nube electrénica. Pero, tampoco puede establecerse una medida de la nube
electronica, debido a las propiedades ondulatorias de los electrones. En la practica, se define el
radio atomico estimandolo en funcion de algun fenémeno fisico, como la cantidad y densidad

de 4tomos en un volumen dado o la distancia entre dos nicleos en una molécula.

Los diversos métodos existentes arrojan valores para el radio atdmico de entre 0,5 y 5 A.
Dentro de la tabla periddica de los elementos, el tamarfio de los &tomos tiende a disminuir a lo
largo de un periodo, para aumentar subitamente al comienzo de uno nuevo, a medida que los
electrones ocupan niveles de energia més altos.

Las dimensiones del atomo son miles de veces méas pequefias que la longitud de onda de la luz
(400-700 nm) por lo que estos no pueden ser observados utilizando instrumentos opticos. Por
ejemplo, en comparacion el grosor de un cabello humano es equivalente a un millén de 4&tomos

de carbono.

Niveles de energia

Un electron ligado en el &tomo posee una energia potencial inversamente proporcional a su
distancia al nucleo y de signo negativo, lo que quiere decir que esta aumenta con la distancia.
La magnitud de esta energia es la cantidad necesaria para desligarlo, y la unidad usada
habitualmente para expresarla es el electronvoltio (eV). En el modelo mecanocuéantico solo
hay un conjunto discreto de estados o niveles en los que un electrén ligado puede encontrarse,
es decir, enumerables, cada uno con un cierto valor de la energia. El nivel con el valor méas
bajo se denomina el estado fundamental, mientras que el resto se denominan estados

excitados.

Cuando un electrén efectGa una transicion entre dos estados distintos, absorbe o emite un
foton, cuya energia es la diferencia entre los dos niveles. La energia de un foton es
proporcional a su frecuencia, asi que cada transicion se corresponde con una banda estrecha

del espectro electromagnético denominada linea espectral.
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Figura 10. Un ejemplo de lineas de absorcién en un espectro.
http://commons.wikimedia.org/wiki/File:Fraunhofer lines.svg

Cada elemento quimico posee un espectro de lineas caracteristico. Estas se detectan como
lineas de emision en la radiacion de los &tomos del mismo. Por el contrario, si se hace pasar
radiacion con un espectro de frecuencias continuo a través de estos, los fotones con la energia
adecuada son absorbidos. Cuando los electrones excitados decaen mas tarde, emiten en
direcciones aleatorias, por lo que las frecuencias caracteristicas se observan como lineas de
absorcion oscuras. Las medidas espectroscopicas de la intensidad y anchura de estas lineas

permite determinar la composicion de una sustancia.

Algunas lineas espectrales se presentan muy juntas entre si, tanto que llegaron a confundirse
por mucho tiempo con una sola, hasta que fue descubierta su subestructura o estructura fina.
La causa de este fendmeno se encuentra en las diversas correcciones a considerar en la
interaccion entre los electrones y el nucleo. Teniendo en cuenta tan solo la fuerza
electrostatica, ocurre que algunas de las configuraciones electrénicas pueden tener la misma
energia aun siendo distintas. El resto de pequefios efectos y fuerzas en el sistema electron-
nacleo rompe esta redundancia o degeneraciéon, dando lugar a la estructura fina. Estos
incluyen las correcciones relativistas al movimiento de electrdn, la interacciéon de su momento

magnético con el campo eléctrico y con el nucleo, etc.

Las transiciones de un electrén a un nivel superior ocurren en presencia de radiacion

electromagnética externa, que provoca la absorcidn del fotdn necesario. Si la frecuencia de
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dicha radiacion es muy alta, el fotdn es muy energético y el electron puede liberarse, en el
Ilamado efecto fotoeléctrico.

Las transiciones a un nivel inferior pueden ocurrir de manera espontanea, emitiendo la energia
mediante un foton saliente; o de manera estimulada, de nuevo en presencia de radiacion. En
este caso, un foton «entrante» apropiado provoca que el electron decaiga a un nivel con una
diferencia de energia igual a la del foton entrante. De este modo, se emite un foton saliente
cuya onda asociada estd sincronizada con la del primero, y en la misma direccién. Este

fendmeno es la base del laser.

EVOLUCION DEL MODELO ATOMICO

Modelo de Dalton
Fue el primer modelo atomico con bases cientificas, formulado por John Dalton en 1803,
quien imaginaba a los 4tomos como diminutas esferas (Figura 11). Este primer modelo

atémico postulaba:

- La materia estd formada por particulas muy pequefias llamadas &tomos, que son
indivisibles y no se pueden destruir.

- Los atomos de un mismo elemento son iguales entre si, tienen su propio peso y
cualidades propias. Los &tomos de los diferentes elementos tienen pesos diferentes.

- Los atomos permanecen sin divisién, aun cuando se combinen en las reacciones
quimicas.

- Los atomos, al combinarse para formar compuestos guardan relaciones simples.

- Los atomos de elementos diferentes se pueden combinar en proporciones distintas y
formar méas de un compuesto.

- Los compuestos quimicos se forman al unirse atomos de dos o mas elementos

distintos.
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Sin embargo desaparecio ante el modelo de Thomson ya que no explica los rayos catddicos, la

radioactividad ni la presencia de los electrones (e-) o protones (p+).

Figura 11. Modelo de atomico de Dalton. https://commons.wikimedia.org/wiki/File:Atomo_de Dalton.jpg

Modelo de Thomson

Luego del descubrimiento del electron en 1897 por J. J. Thomson, se determind que la materia
se componia de dos partes, una negativa y una positiva. La parte negativa estaba constituida
por electrones, los cuales se encontraban segin este modelo inmersos en una masa de carga
positiva a manera de pasas en un pastel (de la analogia del inglés plum-pudding model) o uvas

en gelatina (Figura 12).

Figura 12. Modelo atémico de Thomson. http://es.wikipedia.org/wiki/Modelo_at%C3%B3mico_de _Thomson
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Posteriormente Jean Perrin propuso un modelo modificado a partir del modelo propuesto por
Thomson donde las «pasas» (electrones) se situaban en la parte exterior del «pastel» (la carga

positiva).

Para explicar la formacién de iones, positivos y negativos, y la presencia de los electrones
dentro de la estructura atdbmica, Thomson ide6 un atomo parecido a un pastel de frutas. Una
nube positiva que contenia las pequefias particulas negativas (los electrones) suspendidos en
ella. EI numero de cargas negativas era el adecuado para neutralizar la carga positiva. En el
caso de que el &omo perdiera un electron, la estructura quedaria positiva; y si ganaba un
electron la carga final seria negativa. De esta forma, explicaba la formacion de iones; pero

dejo sin explicacion la existencia de las otras radiaciones.

Modelo de Rutherford

Este modelo fue desarrollado por el fisico Ernest Rutherford a partir de los resultados
obtenidos en lo que hoy se conoce como el experimento de Rutherford en 1911. Representa un
avance sobre el modelo de Thomson, ya que mantiene que el &tomo se compone de una parte
positiva y una negativa, pero la diferencia es que postula que la parte positiva se concentra en
un nucleo, el cual también contiene virtualmente toda la masa del &omo, mientras que los
electrones se ubican en una corteza orbitando al nucleo en 6rbitas circulares o elipticas con un
espacio vacio entre ellos (Figura 13). A pesar de ser un modelo obsoleto, es la percepcion mas

comun del atomo del pablico no cientifico.
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Figura 13. Modelo atémico de Rutherford. http://commons.wikimedia.org/wiki/File:Rutherford_atom.svg

Rutherford predijo la existencia del neutron en el afio 1920, por esa razén en el modelo de
Thomson no se menciona éste. Sin embargo, el modelo atémico de Rutherford presentaba
varias incongruencias, ya que contradecia las leyes del electromagnetismo de James Clerk
Maxwell, las cuales estaban comprobadas mediante datos experimentales. Segun las leyes de
Maxwell, una carga eléctrica en movimiento (en este caso el electron) deberia emitir energia
constantemente en forma de radiacion y llegaria un momento en que el electron caeria sobre el
nacleo y la materia se destruiria. Todo ocurriria muy brevemente. No explicaba los espectros
atémicos.

Modelo de Bohr

En julio de 1913 el fisico danés Niels Bohr publico el primero de sus tres documentos donde
establecia una nueva y radical vision del atomo nuclear, que consistia en un nucleo de carga
positiva rodeado de electrones en 6rbitas con energias individuales, explicaba las frecuencias
de la luz emitida por el hidrégeno, asi como los saltos entre drbitas que realizan los electrones
(Figura 14). Estas reglas cuanticas determinaban la energia de los electrones, evitando las

inestabilidades que habian plagado anteriormente los modelos mecéanicos de atomos.
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Figura 14. Modelo atémico de Bohr. http://an.wikipedia.org/wiki/Modelo_atomico_de_Bohr

Este modelo es estrictamente un modelo del &tomo de hidrégeno tomando como punto de
partida el modelo de Rutherford, Niels Bohr trata de incorporar los fenémenos de absorcion y
emision de los gases, asi como la nueva teoria de la cuantizacién de la energia desarrollada por
Max Planck y el fenémeno del efecto fotoeléctrico observado por Albert Einstein. «El &tomo
es un pequefio sistema solar con un nucleo en el centro y electrones moviéndose alrededor del
nucleo en odrbitas bien definidas». Las drbitas estan cuantizadas (los e- pueden estar solo en
ciertas oOrbitas). Cada Orbita tiene una energia asociada, la més externa es la de mayor energia.
Los electrones no radian energia (luz) mientras permanezcan en Orbitas estables. Los
electrones pueden saltar de una a otra drbita. Si lo hace desde una de menor energia a una de
mayor energia absorbe un cuanto de energia (una cantidad) igual a la diferencia de energia
asociada a cada orbita. Si pasa de una de mayor a una de menor, pierde energia en forma de

radiacion (luz).

Bohr no pudo explicar la existencia de orbitas estables y para la condicion de cuantizacion.
Bohr encontré que el momento angular del electron es h/2x por un método que no pudo

justificar.

Modelo cuantico

La teoria cuantica revoluciono la fisica de comienzos del siglo XX, cuando Max Planck y

Albert Einstein postularon que se emite o absorbe una leve cantidad de energia en cantidades
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fijas Ilamadas cuantos. En 1913, Niels Bohr incorporo esta idea a su modelo atémico, en el
que los electrones solo podrian orbitar alrededor del ndcleo en érbitas circulares determinadas,
con una energia y un momento angular fijos, y siendo proporcionales las distancias del ndcleo
a los respectivos niveles de energia. Segun este modelo, los atomos no podrian describir
espirales hacia el nucleo porque no podrian perder energia de manera continua; en cambio,
solo podrian realizar "saltos cuanticos™ instantaneos entre los niveles fijos de energia. Cuando
esto ocurre, el &tomo absorbe o emite luz a una frecuencia proporcional a la diferencia de
energia. Sommerfeld amplio el atomo de Bohr, para incluir oOrbitas elipticas, utilizando una

cuantificacion de momento generalizado (Figura 15).

Figura 15. Orbitas elipticas en el modelo de Sommerfeld.
http://es.wikipedia.org/w/index.php?title=Archivo%3ASommerfeld ellipses.svg

El modelo de Bohr-Sommerfeld era muy dificil de utilizar, pero a cambio hacia increibles
predicciones de acuerdo con ciertas propiedades espectrales. Sin embargo, era incapaz de
explicar los atomos multielectronicos, predecir la tasa de transicion o describir las estructuras

finas e hiperfinas.

En 1924, Louis de Broglie propuso que todos los objetos (particularmente las particulas
subatomicas, como los electrones) podian tener propiedades de ondas. Erwin Schrodinger,
fascinado por esta idea, investigd si el movimiento de un electrén en un atomo se podria
explicar mejor como onda que como particula. La ecuacion de Schrodinger, publicada en
1926, describe al electron como una funcién de onda en lugar de como una particula, y predijo

muchos de los fendbmenos espectrales que el modelo de Bohr no podia explicar. Aunque este
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concepto era matematicamente correcto, era dificil de visualizar, y tuvo sus detractores. Uno
de sus criticos, Max Born menciond que la funcion de onda de Schrddinger no describia el
electron, pero si a muchos de sus posibles estados, y de esta forma se podria usar para calcular

la probabilidad de encontrar un electrén en cualquier posiciéon dada alrededor del nucleo.

En 1927, Werner Heisenberg indicd que, puesto que una funcion de onda estd determinada por
el tiempo y la posicién, es imposible obtener simultaneamente valores precisos tanto para la
posicién como para el momento de la particula para cualquier punto dado en el tiempo. Este

principio fue conocido como principio de incertidumbre de Heisenberg (Figura 16).

Figura 16. Gréfico del Principio de Indeterminacion de Heisenberg.
http://es.wikipedia.org/wiki/Relaci%C3%B3n_de_indeterminaci%C3%B3n_de Heisenberg

El modelo moderno del aomo describe las posiciones de los electrones en un atomo en
términos de probabilidades. Un electrén se puede encontrar potencialmente a cualquier
distancia del nuacleo, pero dependiendo de su nivel de energia tiende a estar con mas
frecuencia en ciertas regiones alrededor del ndcleo que en otras; estas zonas son conocidas

como orbitales atdbmicos.

En el modelo de Schrodinger se abandona la concepcion de los electrones como esferas
diminutas con carga que giran en torno al nacleo, que es una extrapolacion de la experiencia a
nivel macroscépico hacia las diminutas dimensiones del &tomo. En vez de esto, Schrédinger

en 1926 describe a los electrones por medio de una funcion de onda en lugar de como una
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particula, el cuadrado de la cual representa la probabilidad de presencia en una region
delimitada del espacio. Esta zona de probabilidad se conoce como orbital. Aunque este
concepto era matematicamente correcto, era dificil de visualizar, y tuvo sus detractores. Uno
de ellos Max Born, dijo que la funcion de onda de Schrddinger no describia el electrén, pero si
a muchos de sus posibles estados, y de esta manera se podria usar para calcular la probabilidad
de encontrar un electron en cualquier posicion dada alrededor del ndcleo.

NUmero atémico y masico

La identidad de un atomo y sus propiedades vienen dadas por el niUmero de particulas que
contiene. Lo que distingue a unos elementos quimicos de otros es el nimero de protones que
tienen sus atomos en el nucleo. Este nimero se llama nimero atdmico y se representa con la
letra Z. Se coloca como subindice a la izquierda del simbolo del elemento correspondiente.
Por ejemplo, todos los atomos del elemento Hidrégeno tienen 1 protén y su Z = 1, los de helio

tienen 2 protones y Z =2, los de litio, 3 protones y Z = 3, etc.

Si el &tomo es neutro, el numero de electrones coincide con el de protones y nos lo da Z. El
namero masico indica el numero total de particulas que hay en el nucleo, es decir, la suma de
protones y neutrones. Se representa con la letra A y se sitla como superindice a la izquierda
del simbolo del elemento. Representa la masa del atomo medida en uma, ya que la de los
electrones es tan pequefia que puede despreciarse. En el caso de un ion, se representa mediante
el simbolo del elemento del que procede, con un superindice a la derecha, que indica la carga
gue posee mediante un numero y el signo + o el signo -. Los cationes han perdido electrones
en el nimero que indica la carga positiva. Por ejemplo, +3 indicard que ese atomo ha perdido
3 electrones. Los aniones han ganado electrones, en el nimero que indica la carga negativa.

Por ejemplo, -2 indicara que ese &tomo ha ganado 2 electrones (Figura 17).

Figura 17. Diagrama que representa nimero matémico y masico.

Is6topos y masa atémica
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Todos los 4&tomos de un elemento quimico tienen el mismo nimero de protones, pero pueden
diferenciarse en el niUmero de neutrones. Se Ilaman is6topos a los &tomos que tienen el mismo
numero de protones y se diferencian en el nimero de neutrones. Por tanto, presentan el mismo
namero atémico (Z) y diferente nimero masico (A).Los isétopos tienen masa diferente, ya que
tienen distinto nimero de neutrones. Para nombrar los is6topos se indica su nombre seguido

de su nimero masico; por ejemplo, sodio-23 (Na-23).

Si la relacion entre el nimero de protones y de neutrones no es la apropiada para obtener la
estabilidad nuclear, el is6topo es radiactivo. Por ejemplo, en la naturaleza el carbono se
presenta como una mezcla de tres is6topos con nlimeros masicos 12, 13 y 14: *?C, Bc y *C.
Sus abundancias respecto a la cantidad global de carbono son respectivamente 98,89 %,

1,11 % y trazas.

Is6topos naturales. Los is6topos naturales son los que se encuentran en la naturaleza de
manera natural. Por ejemplo el hidrdgeno tiene tres isdtopos naturales, el protio, el deuterio y
el tritio. El tritio es muy usado en trabajos de tipo nuclear; es el elemento esencial de la bomba

de hidrégeno (Figura 18).
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Figura 18.Diagrama de formas isotopicas del hidrégeno. Un &tomo contiene protones y neutrones. Los isdtopos

difieren por el nimero de neutrones. https://commons.wikimedia.org/wiki/File:Hidrogeno_isotopo.jpg

Otro elemento que esta formado por is6topos muy importantes es el carbono, que son el
carbono-12, que es la base referencial del peso atomico de cualquier elemento, el carbono-13
que es el unico carbono con propiedades magnéticas y el carbono-14 radioactivo, muy
importante ya que su vida media es de 5730 afios y se usa mucho en arqueologia para
determinar la edad de los fosiles organicos (Figura 19). El uranio-235 se usa en las centrales

nucleares y en las bombas atomicas.

Figura 19. Diagrama formas isotopicas del carbono.

Is6topos artificiales. Los isotopos artificiales se producen en laboratorios nucleares por
bombardeo de particulas subatomicas o en las centrales nucleares. Estos is6topos suelen tener
una vida corta, principalmente por la inestabilidad y radioactividad que presentan. Uno de
estos es el cesio, cuyos isdtopos artificiales se usan en plantas nucleares de generacion
eléctrica. Otro muy usado es el iridio-192 que se usa para comprobar la hermeticidad de las
soldaduras de tubos, sobre todo en tubos de transporte de crudo pesado y combustibles.
Algunos is6topos del uranio como el uranio-233 también se usan en tecnologia nuclear.

Los is6topos se subdividen en isotopos estables (existen menos de 300) y no estables o
isétopos radiactivos (existen alrededor de 1200). El concepto de estabilidad no es exacto, ya
que existen is6topos casi estables. Su estabilidad se debe al hecho de que, aunque son
radiactivos, tienen un periodo de semidesintegracion extremadamente largo comparado con la

edad de la Tierra.

Las siguientes son varias de las aplicaciones de diferentes is6topos en diversas areas, como la
medicina:
- Cobalt-60. Para el tratamiento del cancer porque emite una radiacion con mas energia

que la que emite el radio y es mas barato que este.
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Arsénico-73. Se usa como trazador para estimar la cantidad de arsénico absorbido por
el organismo y el arsenico-74 en la localizacion de tumores cerebrales.

Bromo-82. Util para hacer estudios en hidrologia tales como determinacion de
caudales de agua, direcciones de flujo de agua y tiempos de residencia en aguas
superficiales y subterraneas, determinacion de la dinamica de lagos y fugas en
embalses.

Oro-198. De gran aplicacion en la industria del petrdleo: perforacion de pozos para
busqueda de petroleo, estudios de recuperacion secundaria de petroleo, que se
adelantan en la determinacion de produccion incremental e industria petroquimica en
general.

Fésforo-32. Es un isdtopo que emite rayos beta y se usa para diagnosticar y tratar
enfermedades relacionadas con los huesos y con la médula dsea.

Escandio-46. Aplicable en estudios de sedimentologia y analisis de suelos.
Lantano-140. Usado en el estudio del comportamiento de calderas y hornos utilizados
en el sector industrial.

Mercurio-147. De aplicacién en celdas electroliticas.

Nitrégeno-15. Se emplea a menudo en investigacion médica y en agricultura. También
se emplea habitualmente en espectroscopia de resonancia magnética nuclear (NMR).
Yodo-131. Es uno de los radionucleidos involucrados en las pruebas nucleares
atmosféricas, que comenzaron en 1945. Aumenta el riesgo de cancer y posiblemente
otras enfermedades del tiroides y aquellas causadas por deficiencias hormonales
tiroideas.

Radio-226. En tratamientos para curar el cancer de la piel.

La masa atdbmica (m,) es la masa de un atomo, mas frecuentemente expresada en unidades de

masa atdmica unificada. La masa atdbmica puede ser considerada como la masa total de

protones y neutrones en un solo atomo (cuando el 4&tomo no tiene movimiento). La masa

atdmica es algunas veces usada incorrectamente como un sinénimo de masa atomica relativa,

masa atbmica media y peso atomico; estos Ultimos difieren sutilmente de la masa atomica. La

masa atomica estd definida como la masa de un atomo, que sélo puede ser de un isétopo a la

vez, y no es un promedio ponderado en las abundancias de los isotopos. En el caso de muchos
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elementos que tienen un is6topo dominante, la similitud/diferencia numérica real entre la masa
atémica del is6topo mas comudn y la masa atomica relativa o peso atbmico estandar puede ser
muy pequeria, tal que no afecta muchos calculos bastos, pero tal error puede ser critico cuando
se consideran atomos individuales. Para elementos con mas de un isétopo comdn, la diferencia
puede llegar a ser de media unidad o més (por ejemplo, cloro). La masa atdmica de un is6topo
raro puede diferir de la masa atomica relativa o peso atomico estandar en varias unidades de

masa.

El peso atdmico estandar se refiere a la media de las masas atomicas relativas de un elemento
en el medio local de la corteza terrestre y la atmoésfera terrestre, como esta determinado por la
Commissionon Atomic Weights and Isotopic Abundances (Comisién de Pesos Atdémicos y
Abundancias Isotopicas) de la IUPAC. Estos valores son los que estan incluidos en una tabla
periodica estandar, y es lo que es mas usado para los calculos ordinarios. Se incluye una
incertidumbre en paréntesis que frecuentemente refleja la variabilidad natural en la
distribucion isotopica, en vez de la incertidumbre en la medida. Para los elementos sintéticos,
el is6topo formado depende de los medios de sintesis, por lo que el concepto de abundancia
isotdpica natural no tiene sentido. En consecuencia, para elementos sintéticos, el conteo total
de nucleones del is6topo mas estable (esto es, el isétopo con la vida media mas larga) esta
listado en paréntesis en el lugar del peso atomico estandar. El litio representa un caso Unico,
donde la abundancia natural de los is6topos ha sido perturbada por las actividades humanas al
punto de afectar la incertidumbre en su peso atdmico estandar, incluso en muestras obtenidas

de fuentes naturales, como los rios.

La masa atdmica relativa es un sinbnimo para peso atomico y esta cercanamente relacionado a
masa atdmica promedio (pero no es un sinbnimo de masa atémica), la media ponderada de las
masas atomicas de todos los atomos de un elemento quimico encontrados en una muestra
particular, ponderados por abundancia isotdpica. Esto es usado frecuentemente como sinénimo
para peso atomico relativo, y no es incorrecto hacer asi, dado que los pesos atomicos estandar
son masas atémicas relativas, aunque es menos especifico. La masa atomica relativa también

se refiere a ambientes no terrestres y ambientes terrestres altamente especificos que se desvian
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de la media o tienen diferentes certidumbres (nimero de cifras significativas) que los pesos

atémicos estandar.

La masa isotdpica relativa es la masa relativa de un is6topo dado (més especifica, cualquier
naclido solo), escalado con el carbono-12 como exactamente 12. No hay otros nuclidos
distintos al carbono-12 que tengan exactamente un nimero entero de masas en esta escala.

Esto es debido a dos factores:

1. la diferente masa de neutrones y protones que actian para cambiar la masa total en los

naclidos con relaciones proton/neutrédn distintos al cociente 1:1 del carbono-12.

2. Nno se encontrard un namero exacto si existe una pérdida/ganancia de masa diferente a
la energia de enlace nuclear relativa a la energia de enlace nuclear media del carbono-
12.

Sin embargo, puesto que cualquier defecto de masa debido a la energia de enlace nuclear es
una fraccion pequefia (menos del 1 %) comparada con la masa de un nucledn (incluso menos
comparado con la masa media por nucledn en el carbono-12, que esta moderada a fuertemente
unido), y dado que los protones y neutrones difieren en masa unos de otros por una fraccion
pequefia (aproximadamente 0,0014 uma), la practica de redondear la masa atémica de
cualquier nuclido dado o is6topo al nimero entero méas cercano, siempre da el nimero entero
simple del conteo total de nucleones. EI conteo de neutrones puede ser derivado por

sustraccion del nimero atémico.

NuUmeros cuanticos y configuracion electronica

El conjunto de nimeros cuanticos mas ampliamente estudiado es el de un electrén simple en
un atomo: a causa de que no es Gtil solamente en quimica, siendo la nocién basica detras de la

tabla periddica, valencia y otras propiedades, sino también porque es un problema resoluble y

realista, y como tal, encuentra amplio uso en libros de texto.
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En mecanica cuantica no-relativista, el hamiltoniano atdbmico de un atomo hidrogenoide
consiste de la energia cinética del electron y la energia potencial debida a la fuerza de
Coulomb entre el nucleo y el electrén. En &tomos mas generales es necesario incluir la energia
de interaccion entre diferentes electrones. La energia cinética puede ser separada en una parte
debida al momento angular, J, del electron alrededor del nucleo, y el resto. Puesto que el
potencial es esféricamente simétrico, el Hamiltoniano completo conmuta con J% A su vez J*
conmuta con cualquiera de los componentes del vector momento angular, convencionalmente
tomado como J,. Estos son los unicos operadores que conmutan mutuamente en este
problema; por lo tanto, hay tres nimeros cuanticos. Adicionalmente hay que considerar otra
propiedad de las particulas denominada espin que viene descrita por otros dos nimeros

cuanticos.

En particular, se refiere a los nimeros que caracterizan los estados propios estacionarios de un
electrén de un &tomo hidrogenoide y que, por tanto, describen los orbitales atomicos. Estos

ndmeros cuanticos son:

1) El ndmero cuantico principal n. Este nimero cuantico estd relacionado tanto con la
energia como con la distancia media entre el nucleo y el electron, medida en niveles
energéticos, aunque la distancia media en unidades de longitud también crece mondtonamente
con n. Los valores de este nimero, que corresponde al numero del nivel energético, varian
tedricamente entre 1 e infinito, pero solo se conocen 4&tomos que tengan hasta 8 niveles
energéticos en su estado fundamental, ya que el nimero atémico y el nimero cuantico

principal se relacionan mediante 2n? = Z< 110.

2) El nimero cuantico azimutal o azimutal (I = 0,1,2,3,4,5,...,n-1), indica la forma de los
orbitales y el subnivel de energia en el que se encuentra el electron. Un orbital de un atomo
hidrogenoide tiene | nodos angulares y n-1-1 nodos radiales. Si:

| = 0:Suborbita "s" (forma circular) —s proviene de sharp (nitido) (*)

| = 1:Suborbita "p" (forma semicircular achatada) —p proviene de principal (*)

| = 2:Suborbita "d" (forma lobular, con anillo nodal) —d proviene de difuse (difuso) (*)

| = 3:Suborbita "f" (lobulares con nodos radiales) —f proviene de fundamental (*)
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| = 4:Suborbita "g" (*)
| = 5:Subdrbita "h" (*)

(*) Para obtener mayor informacion sobre los orbitales vea el articulo Orbital.

3) El nimero cuéntico magnético (m, m;), Indica la orientacién espacial del subnivel de
energia, "(m =-I,...,0,...,I)". Para cada valor de | hay 2l+1 valores de m.

4) El nimero cuantico de espin (s, ms), indica el sentido de giro del campo magnético que

produce el electrén al girar sobre su eje. Toma valores 1/2 y -1/2.

En resumen, el estado cuantico de un electrén esta determinado por sus nimeros cuanticos:

Nombre Simbolo Significado  Rango de valores  Valor ejemplo

_ orbital
NuUmero cuéntico shell o capa <n n=1,42,
principal
NUmero cuéntico [ subshell o|U<f<n—-1 |paran=3
secundario o azimutal subcapa £=0,1,2(s,p,d)
(momento angular)
Namero cuéntico g energiashift | —f < my < f | para
magnético, (proyeccion {=2
del momento angular) my=—-2,—-1,0,1,2
NUmero cuéntico s espin 11 para un electron, sea:
proyeccion de espin 212 _ %, %

CONFIGURACION ELECTRONICA

La configuracion electrénica indica la manera en la cual los electrones se estructuran o se
modifican en un atomo de acuerdo con el modelo de capas electronicas, en el cual las
funciones de ondas del sistema se expresan como un producto de orbitales antisimetrizadas. La
configuracién electronica es importante porque determina las propiedades de combinacion

guimica de los &tomos y por tanto su posicion en la tabla periddica.

Principio De Aufbau
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El principio de Aufbau contiene una serie de instrucciones relacionadas a la ubicacion de
electrones en los orbitales de un atomo. EI modelo, formulado por el fisico Niels Bohr, recibid
el nombre de Aufbau (del aleman Aufbauprinzip: principio de construccion) en vez del
nombre del cientifico. También se conoce popularmente con el nombre de regla del serrucho.
Los orbitales se 'llenan’ respetando la regla de Hund, que dice que ningln orbital puede tener
dos orientaciones del giro del electron sin antes de que los restantes ndmeros cuanticos
magnéticos de la misma subcapa tengan al menos uno. Se comienza con el orbital de menor
energia. Primero debe llenarse el orbital 1s (hasta un méaximo de dos electrones), esto de
acuerdo con el nimero cuéntico I. Seguido se llena el orbital 2s (también con dos electrones
como maximo). La subcapa 2p tiene tres orbitales degenerados en energia denominados, segun
su posicion tridimensional, 2py, 2py, 2p;. Asi, los tres orbitales 2p puede llenarse hasta con seis
electrones, dos en cada uno. De nuevo, de acuerdo con la regla de Hund, deben tener todos por
lo menos un electron antes de que alguno llegue a tener dos.

Y asi, sucesivamente: 1s%2522p°3s23p°4s23d'°4p°5524d'°5p°65°4f*5d 6 p°7s?

El principio de exclusion de Pauli nos advierte, ademas, que ningun electrén en un atomo
puede tener la misma combinacién de ndmeros cuanticos como descripcion de su estado
energético con macromoléculas de hidrégeno, sin embargo se plante6 que el atomo era una

particula que no existio, ya que no hay correlacién con el mismo y viceversa.

Regla del serrucho o de las diagonales

Para llenar los orbitales correctamente, siga la direccion de la flecha tal como se muestra en la
figura 20. Primero 1s, luego 2s, después sube a pe y baja 3s, 3p y baja a 4s. En este punto, el
siguiente nivel de energia mas bajo no es 4p, sino que sube a 3d para luego bajar a4p y 5s. Y
asi, sucesivamente.

Se le llama la regla del serrucho, debido a la accién de subir y bajar del modo descrito:

1s, 2s, 2p, 3s, 3p, 4s, 3d, 4p, 5s, 4d, 5p, 6s, 4f, 5d, 6p, 71, 5s, 6d, 7p... REGLA SERRUCHO o
REGLA DIAGONAL.
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Figura 20. Diagrama de Regla del serrucho 0 de las diagonales.

https://commons.wikimedia.org/wiki/File:Madelung_rule.svg

Estructura electrénica y tabla periddica

Bloques de la tabla periodica

La forma de la tabla periddica esta intimamente relacionada con la configuracion electronica
de los 4tomos de los elementos. Por ejemplo, todos los elementos del grupo 1 tienen una
configuracién de [E] ns* (donde [E] es la configuracién del gas inerte correspondiente), y
tienen una gran semejanza en sus propiedades quimicas. La capa electronica mas externa se
denomina "capa de valencia" y (en una primera aproximacion) determina las propiedades
quimicas. Conviene recordar que el hecho de que las propiedades quimicas eran similares para
los elementos de un grupo fue descubierto hace méas de un siglo, antes incluso de aparecer la

idea de configuracion electronica. No esta claro cémo explica la regla de Madelung la tabla
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periddica, ya que algunas propiedades (tales como el estado de oxidacion +2 en la primera fila
de los metales de transicién) serian diferentes con un orden de llenado de orbitales distinto.

Regla de exclusion de Pauli

Esta regla nos dice que en un estado cuantico solo puede haber un electrén. De aqui salen los
valores del espin o giro de los electrones que es 1/2fi y con proyecciones £1/2. También que
en una orientacion deben caber dos electrones excepto cuando el nimero de electrones se ha
acabado, por lo cual el orden que debe seguir este ordenamiento en cada nivel es primero los

de espin positivo (+1/2) y luego los negativos.

El principio de exclusion de Pauli fue un principio cuantico enunciado por Wolfgang Ernst
Pauli en 1925. Establece que no puede haber dos fermiones con todos sus nimeros cuanticos
idénticos (esto es, en el mismo estado cuantico de particula individual). Perdi6 la categoria de
principio, pues deriva de supuestos méas generales, de hecho, es una consecuencia del teorema
de la estadistica del spin. El principio de exclusion de Pauli solo se aplica a fermiones, esto es,
particulas que forman estados cuanticos antisimétricos y que tienen espin semientero. Son
fermiones, por ejemplo, los protones, los neutrones y los electrones, los tres tipos de particulas
subatémicas que constituyen la materia ordinaria. El principio de exclusién de Pauli rige
muchas de las caracteristicas distintivas de la materia. En cambio, particulas como el foton y
el hipotético graviton no obedecen a este principio, ya que son bosones, esto es, forman
estados cuénticos simétricos y tienen espin entero. Como consecuencia, una multitud de
fotones puede estar en un mismo estado cuéntico de particula, como en los laseres. "Dos
electrones en la corteza de un 4&tomo no pueden tener al mismo tiempo los mismos nimeros

cuanticos".

Regla del octeto
Para que un atomo sea estable debe tener todos sus orbitales llenos (cada orbital con dos

electrones, uno de espin +% y otro de espin -%2) Por ejemplo, el oxigeno, que tiene
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configuracion electrénica 1s2, 2s2, 2p*, debe llegar a la configuracion 1s2, 2s2, 2p° con la cual
los niveles 1y 2 estarian llenos. Recordemos que la Regla del octeto, justamente establece que
el nivel electronico se completa con 8 electrones, excepto el hidrogeno, que se completa con 2
electrones. Entonces el oxigeno tendra la tendencia a ganar los 2 electrones que le faltan, por
esto se combina con 2 d&tomos de hidrogeno (en el caso del agua, por ejemplo), que cada uno
necesita 1 electrén (el cual recibe del oxigeno) y otorga a dicho 4&tomo 1 electrén cada uno. De

este modo, cada hidrogeno completé el nivel 1y el oxigeno completé el nivel 2.

En quimica se denomina orbital a la zona del espacio que rodea a un ndcleo atémico donde la
probabilidad de encontrar un electron es maxima, cercana al 91%.
Ejemplo: °Ne: 152, 25, 2p° regla del octeto: **Na:(Ne)10, 15, 25, 2p°, 3s'

Anomalias de configuracién electronica

Al desarrollar la configuracion electronica, se pueden encontrar una serie de excepciones. Por
ejemplo, es mas estable llenar dos medios orbitales que completar uno y dejar el otro a uno o
dos electrones de estar completado a la mitad. Asi, los metales del grupo 6 en vez de tener los
orbitales externos s completos y el orbital d a un electrén de estar semi-completo, donaran un
electron del orbital s al orbital d, quedando ambos completos a la mitad: s*d® en vez de s%d*.
Igualmente, es méas estable rellenar los orbitales d completamente, por lo que los elementos
del grupo 11 tenderéan a adoptar la configuracién s*d* en vez de s%d®.
Ejemplos de estas anomalias son:

Grupo VIB:

24Cr: 152, 252, 2p®, 3s%, 3p®, 4s%, 3d*: es incorrecto.

24Cr: 152, 252, 2p°, 3s%, 3p°®, 4st, 3d°: es correcto.

Grupo IB:

2Cu: 15, 25, 2p°, 3s%, 3p°, 4s*, 3d™ :es correcto.

ER:n+1
Donde:
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n: nivel I: subnivel
Ejemplo:
45:4+0:4
3p:3+1:4
4d:4+2:6
5.5+3:8
6g:6+4:10
7h:7+5:12

Tabla periddica de los elementos

La tabla periodica de los elementos clasifica, organiza y distribuye los distintos elementos
quimicos conforme a sus propiedades y caracteristicas; su funcion principal es establecer un

orden especifico agrupando elementos.

Suele atribuirse la tabla a Dmitri Mendeléyev, quien ordend los elementos basandose en sus
propiedades quimicas; Julius Lothar Meyer, trabajando por separado, llevé a cabo un
ordenamiento a partir de las propiedades fisicas de los atomos. La estructura actual fue
disefiada por Alfred Werner a partir de la version de Mendeléyev. En 1952, el cientifico
costarricense Gil Chaverri (1921-2005) presentd una nueva version basada en la estructura
electronica de los elementos, la cual permite colocar las series lantanidos y los actinidos en

una secuencia légica de acuerdo con su nimero atémico.

Descubrimiento de los elementos

Aunque algunos elementos como el oro (Au), plata (Ag), cobre (Cu), plomo (Pb) y mercurio
(Hg) ya eran conocidos desde la antigiiedad, el primer descubrimiento cientifico de un
elemento ocurrié en el siglo XVII, cuando el alquimista Henning Brand descubri6 el fésforo
(P). En el siglo XVIII se conocieron numerosos nuevos elementos, los mas importantes de los
cuales fueron los gases, con el desarrollo de la quimica neumatica: oxigeno (O), hidrogeno (H)

y nitrogeno (N). En esos afios, también se consolidd la nueva concepcion de elemento, que
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condujo a Antoine Lavoisier a escribir su famosa lista de sustancias simples, donde aparecian
33 elementos. A principios del siglo XIX, la aplicacion de la pila eléctrica al estudio de
fendmenos quimicos condujo al descubrimiento de nuevos elementos, como los metales
alcalinos y alcalino-térreos, sobre todo gracias a los trabajos de Humphry Davy. En 1830 ya
se conocian 55 elementos. Posteriormente, a mediados del siglo XIX, con la invencion del
espectroscopio, se descubrieron nuevos elementos, muchos de ellos nombrados por el color de
sus lineas espectrales caracteristicas: cesio (Cs, del latin caesius, azul), talio (TI, de tallo, por

su color verde), rubidio (Rb, rojo), etc. (Figura 21).
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Figura 21. Tabla periddica de los elementos. https://commons.wikimedia.org/wiki/File:Periodic_table large-

€S.8vg

Nocidn de elemento y propiedades periddicas

Logicamente, un requisito previo necesario a la construccién de la tabla periddica era el
descubrimiento de un ndmero suficiente de elementos individuales, que hiciera posible
encontrar alguna pauta en comportamiento quimico y sus propiedades. Durante los siguientes
dos siglos se fue adquiriendo un mayor conocimiento sobre estas propiedades, asi como

descubriendo muchos elementos nuevos.
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La palabra "elemento™ procede de la ciencia griega, pero su nocion moderna aparecio a lo
largo del siglo XVII, aunque no existe un consenso claro respecto al proceso que condujo a su
consolidacién y uso generalizado. Algunos autores citan como precedente la frase de Robert
Boyle en su famosa obra El quimico escéptico, donde denomina elementos “ciertos cuerpos
primitivos y simples que no estan formados por otros cuerpos, ni unos de otros, y que son los
ingredientes de que se componen inmediatamente y en que se resuelven en ultimo término
todos los cuerpos perfectamente mixtos". En realidad, esa frase aparece en el contexto de la

critica de Robert Boyle a los cuatro elementos aristotélicos.

A lo largo del siglo XVIII, las tablas de afinidad recogieron un nuevo modo de entender la
composicion quimica, que aparece claramente expuesto por Lavoisier en su obra Tratado
elemental de quimica. Todo ello condujo a diferenciar en primer lugar qué sustancias de las
conocidas hasta ese momento eran elementos quimicos, cuéles eran sus propiedades y como

aislarlas.

El descubrimiento de gran cantidad de elementos nuevos, asi como el estudio de sus
propiedades, pusieron de manifiesto algunas semejanzas entre ellos, lo que aumentd el interés

de los quimicos por buscar algun tipo de clasificacion.

Estructura y organizacion de la tabla periodica
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Figura 22. Estructura y organizacion tabla periodica.
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La tabla periédica actual es un sistema donde se clasifican los elementos conocidos hasta la

fecha. Se colocan de izquierda a derecha y de arriba a abajo en orden creciente de sus nimeros

atomicos. Los elementos estan ordenados en siete hileras horizontales Ilamadas periodos, y en

18 columnas verticales llamadas grupos o familias. Hacia abajo y a la izquierda aumenta el

radio atomico y el radio i6nico. Hacia arriba y a la derecha aumenta la energia de ionizacion,

la afinidad electrdnica y la electronegatividad.

Grupos
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A las columnas verticales de la tabla periddica se les conoce como grupos o familias. Hay 18
grupos en la tabla periodica estandar, de los cuales diez son grupos cortos y los ocho restantes
largos, que muchos de estos grupos correspondan a conocidas familias de elementos quimicos:

la tabla periddica se ideo6 para ordenar estas familias de una forma coherente y facil de ver.

Todos los elementos que pertenecen a un grupo tienen la misma valencia atémica, entendido
como el nimero de electrones en la ultima capa, y por ello, tienen propiedades similares entre
si. La explicacion moderna del ordenamiento en la tabla periddica es que los elementos de un
grupo poseen configuraciones electronicas similares y la misma valencia atdmica, o nimero
de electrones en la Gltima capa. Dado que las propiedades quimicas dependen profundamente
de las interacciones de los electrones que estan ubicados en los niveles mas externos, los
elementos de un mismo grupo tienen propiedades quimicas similares. Por ejemplo, los
elementos en el grupo 1 tienen una configuracion electrénica ns' y una valencia de 1 (un
electron externo) y todos tienden a perder ese electron al enlazarse como iones positivos de
+1. Los elementos en el ultimo grupo de la derecha son los gases nobles, los cuales tienen
lleno su ultimo nivel de energia (regla del octeto) y, por ello, son excepcionalmente no

reactivos y son también Ilamados gases inertes.

Numerados de izquierda a derecha utilizando numeros arabigos, segin la ultima
recomendacion de la ITUPAC (segun la antigua propuesta de la ITUPAC) de 1988 y entre
paréntesis segun el sistema estadounidense, los grupos de la tabla periddica son:

Grupo 1 (I A): los metales alcalinos

Grupo 2 (11 A): los metales alcalinotérreos.
Grupo 3 (111 B): familia del Escandio
Grupo 4 (IV B): familia del Titanio

Grupo 5 (V B): familia del Vanadio

Grupo 6 (VI B): familia del Cromo

Grupo 7 (VII B): familia del Manganeso
Grupo 8 (VI B): familia del Hierro
Grupo 9 (V111 B): familia del Cobalto
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Grupo 10(V1I B): familia del Niquel

Grupo 11 (I B): familia del Cobre

Grupo 12 (11 B): familia del Zinc

Grupo 13 (111 A): los térreos

Grupo 14 (IV A): los carbonoideos

Grupo 15 (V A): los nitrogenoideos

Grupo 16 (VI A): los calcogenos o anfigenos
Grupo 17 (VII A): los halégenos

Grupo 18 (VI A): los gases nobles

Periodos

Las filas horizontales de la tabla periddica son llamadas periodos. EI numero de niveles
energéticos de un atomo determina el periodo al que pertenece. Cada nivel esta dividido en
distintos subniveles, que conforme aumenta su nimero atémico se van llenando en este orden:

siguiendo esa norma, cada elemento se coloca segun su configuracion electrénica y da forma a
la tabla periddica. Los electrones situados en niveles méas externos determinan en gran medida
las propiedades quimicas, por lo que éstas tienden a ser similares dentro de un mismo grupo,
sin embargo la masa atdmica varia considerablemente incluso entre elementos adyacentes. Al
contrario, dos elementos adyacentes de mismo periodo tienen una masa similar, pero

propiedades quimicas diferentes.

La tabla periddica consta de 7 periodos:

Periodo 1 Periodo 5
Periodo 2 Periodo 6
Periodo 3 Periodo 7
Periodo 4

Bloques
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bloque "s"

A bloque "p" 84
<1s| ;4 37 4A 5A 6A 7A |15
- S —> - 2p -

bloque "d"
<35>3% 48 5B 68 7B ——88 —— 18 2B [ 3p >
<« 45 —>|< 3d > 4p >
<« 55 —>= 4d an 5p >
<« 65 > 5d an 6p >
- 75 = 6d >
bloque "f"

< aAf >

- 5f o
Figura  23.  Estructura  Tabla.  https://commons.wikimedia.org/wiki/File:Periodic_Table_structure-es-

estructura_tabla periodica.svg

La tabla periddica se puede también dividir en bloques de elementos segln el orbital que estén
ocupando los electrones mas externos, de acuerdo al principio de Aufbau.

Los blogues o regiones se denominan segun la letra que hace referencia al orbital mas externo:
s, p, d y f. Podria haber mas elementos que llenarian otros orbitales, pero no se han sintetizado
o0 descubierto; en este caso se continta con el orden alfabético para nombrarlos.

Bloque s

Bloque p

Bloque d

Bloque f

Bloque g (blogue hipotético)
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PROPIEDADES PERIODICAS

Radio atémico

El tamafio de un atomo no es invariable sino que depende del entorno inmediato en el que se
encuentre, de su interaccion con los atomos vecinos. Estimar el tamafio de los &tomos es un
poco complicado debido a la naturaleza difusa de la nube electronica que rodea al ndcleo y
que varia segun los factores ambientales. Se realizan las medidas sobre muestras de elementos
puros no combinados quimicamente y los datos asi obtenidos son los tamafios relativos de los

atomos.
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1A =100,000fm
[

Figura 24. Radio atomico de un elemento es la mitad de la distancia entre los centros de dos 4tomos vecinos.
https://commons.wikimedia.org/wiki/File:Helium_atom_QM.svg

Variacion periodica
Aumentan hacia abajo en un grupo (en cada nuevo periodo los electrones mas externos
ocupan niveles que estdn mas alejados del nucleo, los orbitales de mayor energia son cada vez

mas grandes, y ademas, el efecto de apantallamiento hace que la carga efectiva aumente muy

lentamente de un periodo a otro).


https://commons.wikimedia.org/wiki/File:Helium_atom_QM.svg

Disminuyen a lo largo de un periodo (los nuevos electrones se encuentran en el mismo nivel
del atomo, y tan cerca del nicleo como los demés del mismo nivel. El aumento de la carga del

nucleo atrae con mas fuerza los electrones y el atomo es mas compacto).

En el caso de los elementos de transicion, las variaciones no son tan obvias ya que los
electrones se afiaden a una capa interior, pero todos ellos tienen radios atbmicos inferiores a
los de los elementos de los grupos precedentes 1A y IIA. Los volumenes atdmicos van
disminuyendo hasta que llega un momento en el que hay tantos electrones en la nueva capa
que los apantallamientos mutuos y las repulsiones se hacen importantes, observandose un

crecimiento paulatino tras llegar a un minimo.

Los radios atdmicos aumentan en términos generales hacia abajo en un grupo y disminuyen a

lo largo de un periodo.

Radio I6nico

La estructura y la estabilidad de los s6lidos idnicos depende de manera crucial del tamafio de
los iones. Este determina tanto la energia de red del s6lido como la forma en que los iones se
empacan en el sélido. Ademas el tamafio ionico influye en las propiedades de los iones en
disolucion.

Su variacién en la tabla periddica es equivalente al de los radios atomicos.

Un anion, al ganar electrones presenta un aumento en la repulsion entre los electrones, lo que
hace que el radio anidnico sea mayor que el atdbmico. Un cation, al perder electrones presenta
una disminucion de la repulsién entre los electrones, lo que hace que el radio del cation sea

menor que el atomico (Figura 25).
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Sizes of atoms and their ions in pm
Group 1 Group 2 Group 13 Group 16 Group 17

Li+ Li[Be?*  Be F o F-
E 71a 119
Cl g, ClI-

59 90
Mg?t Mg

86 E 130

166 “4¥7211/132 4192|194 144

Figura 25. Radio lonico. https://commons.wikimedia.org/wiki/File:Atomic_%26_ionic_radii.svg

Variacion periddica
El tamafio de un ion depende de:
Su carga nuclear.
Numero de electrones.
Orbitales en los que residen los electrones de la capa exterior.

Los iones positivos sencillos son siempre mas pequefios que los a&tomos de los que derivan vy,

al aumentar la carga positiva, su tamafio disminuye.
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Los iones sencillos cargados negativamente son siempre mayores que los &tomos de los que

derivan. El tamafio aumenta con la carga negativa.

Dentro de un grupo, las diferencias entre los radios atdmicos e idnicos son muy parecidas.
Para iones con la misma carga, el tamafio aumenta conforme bajamos por un grupo de la tabla
periddica. Un aumento en el nimero cuantico principal del orbital ocupado mas externo de un

ion, aumenta también el tamafio del ion asi como el del &tomo del que deriva.

Los radios idnicos, en general, aumentan al descender por un grupo y disminuyen a lo largo
de un periodo. Los cationes son menores que los respectivos atomos neutros y los aniones son

mayores.

POTENCIAL DE IONIZACION

1°" Potencial de ionizacion:

Energia necesaria para arrancar un € de un atomo aislado en fase gaseosa en su estado
fundamental y obtener un ion monopositivo gaseoso en su estado fundamental mas un electrén
sin energia cinética. Siempre se les asigna un valor positivo, por tratarse de una reaccién

endotérmica.

Qrepr + M(g) —» M'(g)+1le
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2° Potencial de ionizacion:
Energia necesaria para arrancar a un ion monopositivo gaseoso en estado fundamental y

obtener un ion dipositivo en las mismas condiciones mas un electron sin energia cinética.

Qupr +t M (g) —»= MT(g)+1e

Energia de ionizacion total para llegar a un ion determinado es la suma de los sucesivos
potenciales de ionizacion. Las energias de ionizacion miden, por tanto, la fuerza con que el
atomo retiene sus electrones. Energias pequefias indican una facil eliminacion de electrones y

por consiguiente una facil formacion de iones positivos.

Los potenciales de ionizacion sucesivos para un mismo elemento crecen muy deprisa, debido a
la dificultad creciente para arrancar un electron cuando existe una carga positiva que le atrae y

menos cargas negativas que le repelan.

El conocimiento de los valores relativos de las energias de ionizacion sirve para predecir si un

elemento tendera a formar un compuesto i6nico o covalente.

Energia de ionizacion Tendencia del elemento Tipo de compuesto
'Baja.Perderelectrones y dar iones positivos  l6nicos

Elevada Compartir electrones Covalentes

Muy elevada Ganar electrones y dar iones negativos  l6nicos

Variacion periddica: Dentro de una familia, el aumento del nimero de electrones tiende a
reducir el potencial de ionizacion debido a los efectos combinados del tamafio y de efecto
pantalla. Al descender en un grupo, se obtienen atomos mas voluminosos en los que los

electrones estan menos retenidos, por lo que el potencial de ionizacién decrecera.
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En un periodo tiende a aumentar al hacerlo el nimero atomico. En principio, la tendencia que
se esperaria es que al aumentar la carga nuclear efectiva y no aumentar el radio atémico, la

energia de ionizacion sea cada vez mayor.

En cada segmento periodico, los gases raros tienen las energias de ionizacion més elevadas.
Estos gases son elementos muy estables y solo los mas pesados de ellos muestran alguna

tendencia a unirse con elementos para dar compuestos.

Electroafinidad

Energia desprendida en un proceso en el que un determinado 4&tomo neutro gaseoso en estado
fundamental capta un electron para dar un ion mononegativo gaseoso en estado fundamental.
Con muy pocas excepciones, este proceso de captacion de electrones es favorable (la atraccion
nuclear compensa la repulsion electronica). Las segundas, terceras, ... afinidades electronicas
son siempre energéticamente desfavorables. La energia total puesta en juego para pasar de un
atomo neutro en estado fundamental y gaseoso a un ion negativo con n cargas es la suma de

las afinidades electronicas.

Variacion periddica

La variacion de afinidad electronica dentro del sistema periodico es similar a la variacion del
potencial de ionizacion, aunque es mucho menos periddica. A partir de estas dos propiedades
se puede analizar hasta qué punto un &tomo neutro estd satisfecho con su numero de
electrones. A mayor potencial de ionizacion y electroafinidad, mayor es la apetencia
electronica (electronegatividad) de la especie.

Los elementos con las afinidades electronicas mas altas son los situados cerca del oxigeno, el

fldor y el cloro.
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Los elementos que tienen mayor actividad quimica son los que tienen un potencial de
ionizacion muy pequefio y una afinidad electronica muy grande.

Grupe 1 2 3 4 5 6 7 B 9 10 11 1213 14 15 16 17 18
Periodo

3 7 mose 5
bl tnssa b e i s e o
PSS B e
S S 0 5 1 oo
7

tabla periddica de afinidades electronicas, en kJ/mol

Figura 26. Afinidades electrdnicas. https://es.wikipedia.org/wiki/Afinidad electr%C3%B3nica

Electronegatividad
La electronegatividad de un elemento mide su tendencia a atraer hacia si electrones, cuando
estd quimicamente combinado con otro atomo. Cuanto mayor sea, mayor sera su capacidad

para atraerlos.

Pauling defini6 la electronegatividad como la capacidad de un 4&tomo en una molécula para
atraer electrones hacia si. Sus valores, basados en datos termoquimicos, han sido
determinados en una escala arbitraria, denominada escala de Pauling, cuyo valor méaximo es 4
que es el valor asignado al fluor, el elemento més electronegativo. El elemento menos

electronegativo, el cesio, tiene una electronegatividad de 0,7.
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Grupo (Vertical) 1 2 3 4 5 6 T 8 9
Periodo (Horizontal)

B
Li | Be
0.98 1.57

Na Mg
093 1.31

10 11 12 13 14 15 16 17 18

m

Al Ar
1.61

4 K Ca Sc Ti V  Cr Mn Zn
0.82 1.0 1.36 1.54 1.63 1.66 1.55 1.65

5 Rb Sr ¥ Zr [ Nb Cd
082 095 122 1.33 18 1.69

6 Cs Ba * Hf Ta Tl
0.79 0.89 13 15 1.62

, Fr Ra = [Rf Db Sg Bh Hs Mt
07 09

. * La Ce Pr Nd Pm Sm Eu Gd

Lantiridos 11 112 113 114 113 147 1.2 1.2

Actinidos Ac Th Pa U Np Pu Am Cm

11 13 1.5 1.38 1.36 1.28 1.13 1.28

Ds Rg Cn Uut FI Uup Lv Uus Uuo

Tb Dy Ho Er Tm Yb Lu
1.1 1.22 1.23 1.24 1.25 1.1 1.27
Bk Cf Es Fm Md No Lr
13 13 13 13 13 13 13

Figura 27. Electronegatividad en la escala de Pauling. https://es.wikipedia.org/wiki/Escala_de Pauling

La electronegatividad de un atomo en una molécula esta relacionada con su potencial de

ionizacion y su electroafinidad.

Un atomo con una afinidad electronica muy negativa y un potencial de ionizacién elevado,

atraera electrones de otros atomos y ademas se resistira a dejar ir sus electrones ante

atracciones externas; por lo tanto sera muy electronegativo.

El método sugerido por el profesor R.S. Mulliken promedia los valores del potencial de

ionizacion (P.1) y afinidad electrénica (A.E) de un elemento:

X = 0,0085 (P.I. + A.E.)
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Variacion periddica

Las electronegatividades de los elementos representativos aumentan de izquierda a derecha a
lo largo de los periodos y de abajo a arriba dentro de cada grupo. Las variaciones de
electronegatividades de los elementos de transicién no son tan regulares. En general, las
energias de ionizacion y las electronegatividades son inferiores para los elementos de la zona

inferior izquierda de la tabla periddica que para los de la zona superior derecha.

El concepto de la electronegatividad es muy util para conocer el tipo de enlace que originaran
dos atomos en su unidn: el enlace entre atomos de la misma clase y de la misma

electronegatividad es apolar.

Cuanto mayor sean las diferencias de electronegatividad entre dos atomos tanto mayor sera la
densidad electronica del orbital molecular en las proximidades del &tomo mas electronegativo.

Se origina un enlace polar.

Cuando la diferencia de electronegatividades es suficientemente alta, se produce una

transferencia completa de electrones, dando lugar a la formacion de especies idnicas.

Ejemplo:
Compuesto F, HF LiF
Diferencia de electronegatividad 40-40=0 40-21=19 4.0-1.0=3.0
Tipo de enlace Covalente no  Covalente I6nico
polar polar

La electronegatividad es una medida de la fuerza con la que un atomo atrae un par de
electrones de un enlace. Cuanto mayor sea la diferencia de electronegatividad entre &tomos
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implicados en un enlace mas polar sera éste. Los compuestos formados por elementos con
electronegatividades muy diferentes tienden a formar enlaces con un marcado caracter
ionico.

NOMENCLATURA INORGANICA

Valencia

Es la capacidad que posee un elemento de combinarse con otro. Como el hidrdégeno se toma

como referencia (valencia 1), se define también como el nimero de atomos de hidrdgenos que

se puede combinar con un elemento

HCI: la valencia del Cl es |
H,S: la valencia del S es 11
NHs: la valencia del N es 111

CHg: la valencia del C es IV

Numero de oxidacion
Es el nimero de electrones que un 4&tomo puede captar o ceder (total o parcialmente) al formar
un compuesto. EI nimero de oxidacion no tiene por qué coincidir con la valencia de un

elemento:

CHya: la valencia del C es I1V; el n® oxidacion es -4
CHsCl: la valencia del C es 1V; el n° oxidacion es -2
CH,CI,: la valencia del C es IV; el n® oxidacion es 0

CCl,: la valencia del C es 1V; el n° oxidacion es +4

1. El nimero de todos los elementos libres es cero, en cualquiera de las formas en que se

presenten: Ca metéalico, He, N, , P4, etc.
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2. El nimero de un ién simple coincide con su carga: Asi, los nimeros del S*°, CI" y Zn** son,

respectivamente, -2, -1, +2

3. El nimero del H en sus compuestos es +1, excepto en los hidruros metalicos, que es —1

4. El namero del O en sus compuestos es —2, excepto en los peroxidos, que es —1

5. El nimero de los metales alcalinos es siempre +1

6. El nimero de los metales alcalinotérreos es siempre +2

7. El nimero del F en sus compuestos es siempre —1. El n.o de los demés halégenos varia
desde -1 a +1, +3, +5, +7, siendo positivo cuando se combina con el O o con otro hal6geno

mas electronegativo.

8. La suma algebraica de los numeros de los atomos de una molécula es cero, y si se trata de

un ioén, igual a la carga del i6n

Cuadro de numero de los elementos mas frecuentes:

No metales:

Elemento N° de oxidacion

H -1 +1
F -1

Cl, Br, | -1; +1, 43, +5, +7
@) -2

S, Se, Te -2, +2, +4, +6
N -3; +1, +2, +3, +4, +5
P -3; +1, +3, +5

As, Sb, Bi -3; 43, +5
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-3; +3
4, +2,+4
Si -4; +4
Metales:
Elemento N° de oxidacién ‘
Li, Na, K, Rb, Cs, Fr, Ag, NH,’ +1
Be, Mg, Sr, Ba, Ra, Zn, Cd +2
Cu, Hg +1, +2
Al +3
Au +1, +3
Fe, Co, Ni +2, +3
Sn, Pb, Pt, Pd +2,+4
Ir +3, +4
Cr +2, +3, +6
Mn +2, +3, +4, +6, +7
\Y% +2,+3, +4, +5

Sustancias simples: Aquéllas constituidas por &tomos de un mismo elemento

» Los gases nobles son monoatomicos: He, Ne, Ar, Kr, Xe, Rn
» Las moléculas de bastantes sustancias que en c.n. son gases, son diatdbmicas: Ny, F,
Oy, ...



« Elementos que presentan estados alotropicos (agrupaciones de distintos namero de

atomos: Sg, O3, Py, ...

» Los metales, en las ecuaciones quimicas, se representan simplemente mediante el

simbolo: Cu, Sn, Fe, Ag, ...

Sistamitica

Tradicional

H, Dihidrégeno Hidroégeno
F, Difluor Flaor
Cl, Dicloro Cloro
Br, Dibromo Bromo

1, Diyodo Yodo

0, Dioxigeno Oxigeno

0O, Trioxigeno Ozono

S, Octaazufre Azufre

P, Tetrafdsforo Fosforo Blanco

COMPUESTOS BINARIOS

Los compuestos binarios, son aquellos compuestos quimicos formados por dos elementos

distintos. Se escriben los elementos en un orden: a la izquierda el elemento menos

electronegativo y a la derecha el més electronegativo. La suma de los estados de oxidacion ha

de ser cero, si se trata de una molécula, o igual a la carga de la combinacion, si se trata de un

ion. El compuesto se lee de derecha a izquierda. Se intercambian los nimero de oxidacion,

pero prescindiendo del signo. Y siempre que sea posible se simplifica: por ejemplo:

Cu,S, —»CusS.

SISTEMAS DE NOMENCLATURAS
« Sistematica (propuesta por la IUPAC)
« Stock

« Tradicional (el sistema mas antiguo)
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Nomenclatura Sistematica

Consiste en la utilizacion de prefijos numerales griegos para indicar el nimero de atomos de

cada elemento presente en la formula.

Los prefijos que se utilizan son: mono (1), di (2), tri (3), tetra (4), penta (5), hexa (6), hepta

(7), ... El prefijo mono puede omitirse.

Por ejemplo:

CI205 Pentadxido de dicloro
H,S Sulfuro de dihidrogeno
SiH4 Tetrahidruro de silicio

Nomenclatura de Stock

Consiste en indicar el namero de oxidacion, con numeros romanos Yy entre paréntesis, al final

del nombre del elemento. Si éste tiene nUmero de oxidacion Unico, no se indica.

CuO 6xido de cobre (1)
Fe 03 oxido de hierro (111)
Al,O3 oxido de aluminio

Nomenclatura Tradicional

Consiste en afiadir un sufijo al nombre del elemento segin con el nimero de oxidacion con el

que actle:

Posibilidad de n. o.

Terminacion
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uno

-ico

dos n.0. menor —-0s0
n. 0. mayor —-ico
tres n.0. menor —hipo  -0so
n. 0. intermedia —-0s0
n.0. mayor —-ico
cuatro n. 0. menor —hipo -0so

n. 0. intermedio —-0s0

n. 0. intermedio —-ico

n. 0. mayor — per-ico

FeCI2 cloruro ferroso
FeCI3 cloruro férrico
NaCl cloruro sadico (o de sodio)
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CLASIFICACION

COMPUESTOS
BINARIOS

SALES NEUTRAS

Hidruros Hidruros No

o 20 les Neutras Sales Volatiles
Metalicos Metalicos o8

Oxidos Basicos Oxidos Acidos

Hidruros Haluros de
Volatiles (grupos Hidrégeno
13, 14, 15) (grupos 16, 17)

Figura 28. Esquema de clasificacion de compuestos binarios.

Compuestos Binarios: Oxidos

Son combinaciones del oxigeno con cualquier elemento quimico

«  Oxido bésico: es la combinacion del oxigeno con un metal. Se recomienda la

nomenclatura de Stock

Tradicional

Compuesto

Sistematica

PbO, dioxido de plomo 6xido de plomo (1V) Oxido plumbico
FeO monoxido de hierro 6xido de hierro (1) oxido ferroso
Fe,O, triéxido de dihierro Oxido de hierro (I11) oOxido ferrico
Li,O oxido de dilitio oxido de litio oxido litico
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« Oxido &cido: es la combinacion del oxigeno con un no metal. Se recomienda la

nomenclatura Sistematica. Aunque la IUPAC no aconseja utilizar en este caso la

nomenclatura tradicional, hay que indicar que estos Oxidos reciben el nombre de

anhidridos.

Compuesto

Sistematica

Tradicional

monoxido de azufre

oxido de azufre (I1)

anhidrido hiposulfuroso

dioxido de azufre

oxido de azufre (1V)

anhidrido sulfuroso

trioxido de azufre

oxido de azufre (V1)

anhidrido sulfurico

dioxido de carbono

6xido de carbono (1V)

anhidrido carbonico

Mencidn especial requieren los éxidos del nitrégeno.

Tradicional

: Sistematica

Oxido de dinitrégeno

Ox. de nitrog. (1)

oxido nitroso

Oxido de nitrégeno

Ox. de nitrog. (11)

oxido nitrico

trioxido de dinitrogeno

Ox. de nitrog. (111)

anhidrido nitrico

dioxido de nitrégeno

dioéxido de nitrégeno

tetradxido de dinitrégeno

tetradxido de dinitrégeno

Pentadxido de dinitrégeno

Ox. de nitrog. (V)

anhidrido nitrico
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Compuestos Binarios: Hidruros

Son combinaciones del hidrogeno con cualquier elemento quimico

» Hidruros metalicos: es la combinacion del hidrogeno (-1) con un metal. Se recomienda

la nomenclatura de Stock.

Tradicional

Compuesto

Sistematica

CaH2 dihidruro de calcio hidruro de calcio hidruro calcico
LiH hidruro de litio hidruro de litio hidruro litico
FeH, trihidruro de hierro hidruro de hierro (111) hidruro férrico
SrH dihidruro de estroncio hidruro de estroncio hidruro de estroncio

e Haluros de hidrégeno: es la combinacion del hidrogeno (+1) con un no metal de los

grupos 16 y 17. Se recomienda la nomenclatura de Sistematica y Tradicional.

Sistematica

Tradicional

Comp.

HF fluoruro de hidrégeno fluoruro de hidrégeno acido fluorhidrico
HCI cloruro de hidrégeno cloruro de hidrégeno acido clorhidrico
H,S sulfuro de dihidrégeno sulfuro de hidrégeno acido sulfhidrico
H,Se seleniuro de dihidrégeno seleniuro de hidrégeno ac. selenhidrico
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Hidruros volatiles: es la combinacién del hidrogeno (+1) con un no metal de los grupos

13, 14 y 15. Se recomienda la nomenclatura de Sistematica. Tienen nombres comunes
aceptados por la IUPAC.

Comp. Sistematica Tradicional

NH, trihidruro de nitrégeno hidruro de nitrégeno (I11) amoniaco

PH, trihidruro de fosforo hidruro de fésforo (I11) fosfina
AsH, trihidruro de arsénico hidruro de arsénico (111) arsina
SbH, trihidruro de antimonio hidruro de estibina (I11) estibina
CH, tetrahidruro de carbono hidruro de metano (1V) metano
SiH, tetrahidruro de nitrégeno hidruro de silicio (1V) silano
BH, tetrahidruro de nitrégeno hidruro de boro (1V) borano

Compuestos Binarios: Sales Binarias

Son combinaciones de dos elementos, que no son ni el O ni el H.

Sales neutras: son combinaciones de un metal y un no metal. Se recomienda la
nomenclatura de Stock.

Compuesto ‘ Sistematica Stock Tradicional
LiF fluoruro de litio fluoruro de litio fluoruro de litico
AuBr, trihidruro de oro bromuro de oro (I11) bromuro &urico

Na,S sulfuro de disodio sulfuro de sodio sulfuro sodico
Sns, disulfuro de estafio sulfuro de estafio (1V) Sulfuro estannico
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+ Sales volatiles: son combinaciones de dos no metales. Se escribe a la izquierda el

elemento que se encuentre primero en esta relacion:

B<Si<C<Sh<As<P<N<Te<Se<S<I<Br<Cl<O<F.

Se recomienda la nomenclatura SISTEMATICA

Compuesto Sistemética Stock Trad.

BrF, trifluoruro de bromo fluoruro de bromo (111) --
BrCl cloruro de bromo cloruro de bromo (1) -
CCl, tetracloruro de carbono cloruro de carbono (V) -
As,Se, triseleniuro de diarsénico seleniuro de arsénico (1) --

Compuestos Ternarios
Compuestos Ternarios: Hidroxidos
Son compuestos formados por un metal y el grupo hidréxido (OH).

Cuando se disuelven en agua originan disoluciones basicas, de ahi que también se denominen

bases. Se recomienda la nomenclatura de Stock.

Comp. Sistematica Stock Tradicional

NaOH hidréxido de sodio hidréxido de sodio hidrdoxido sodico
Ca(OH), dihidréxido de calcio hidréxido de calcio hidréxido célcico
Fe(OH), trihidréxido de hierro hidréxido de hierro (111) hidroxido férrico
Al(OH), trihidréxido de aluminio hidréxido de aluminio hidréxido aluminico
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Compuestos Ternarios: Oxoécidos
Son compuestos formados por hidrégeno, no metal y oxigeno.

« Su férmula general es: H,XpO., donde X es un no metal o un metal con alto estado de
oxidacion.
« Se obtienen afiadiendo agua al anhidrido correspondiente:

anhidrido + agua —oxoacido

Ej N,Os + H,O — H>N»>Og HNO;

» Su nomenclatura puede ser la Sistemética Tradicional y la Sistemética Funcional, o de

Stock, se recomiendan las dos primeras.

» Oxoécidos del grupo de los halégenos: CI, Br, | (+1, +3, +5, +7)

Cl,0 + H,0 —»HCIO

Cl,03 + H,O — HCIO;
Cl,05 + H,O — HCIO3
Cl,07 + H,O — HCIO,

Compuesto ‘ Sistematica Tradicional
HCIO oxoclorato (1) de hidrégeno acido hipocloroso
HCIO, dioxoclorato (111) de hidrégeno acido cloroso
HCIO, trioxoclorato (V) de hidrégeno acido cldrico
HCIO, tetraoxoclorato (V1) de hidrégeno acido perclorico
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» Oxoécidos del grupo de los anfigenos: S, Se, Te (+2, +4, +6)

SO + H,O — H»SO,
SO, + H,O — H,S0;3
SO; + H,O — H,SO,

Compuesto Sistemaética Tradicional

H,SO, dioxosulfato (I1) de hidrégeno acido hiposulfuroso
H,SO, trioxosulfato (IV) de hidrégeno acido sulfuroso
H,SO, tetraoxosulfato (V1) de hidrogeno acido sulfurico

» Oxoécidos del grupo de los nitrogenoideos: N (+1, +3, +5), P (+1, +3, +5), As, Sb (+3,
+5)

N>O + H,O = HNO
N,O3 + H,O = HNO,
N,Os + H,O = HNO3

Compuesto Sistematica Tradicional
HNO oxonitrato () de hidrégeno acido hiponitroso
HNO, dioxonitrato (I11) de hidrogeno acido nitroso
HNO, trioxonitrato (V) de hidrégeno &cido nitrico
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» Oxoécidos del grupo de los nitrogenoideos: N (+1, +3, +5), P (+1, +3, +5), As, Sb (+3,
+5)

ElI P, As y Sb pueden formar mas de un oxoacido con el mismo n. o.
anhidrido + H,O —oxoéacido META P,0s + H,O — HPO;

oxoacido META + H,O —oxoacido ORTO HPO;3; + H,O — H3PO,4
2 oxoacido ORTO - H,O —oxoacido DI o PIRO 2 H3PO,4 + H,O — H4P,04

Compuesto Sistematica Tradicional

HPO, trioxofosfato (V) de hidrégeno acido metafosférico
H,P.O, heptaoxodifosfato (V) de hidrégeno acido difosforico
H,PO, tetraoxofosfato (V) de hidrogeno acido ortofosférico

» Oxoécidos del grupo de los carbonoideos: C (+4), Si (+4) Mientras que el C sélo

forma un oxodcido (que es inestable), el Si puede formar tres.

CO; + H,O — H,CO3

Compuesto Sistematica Tradicional

H,CO, trioxocarbonato (IV) de hidrégeno acido carbénico

» Oxoécidos del grupo de los carbonoideos: C (+4), Si (+4) Mientras que el C s6lo
forma un oxoécido (que es inestable), el Si puede formar tres.

SiO; + H,O — H,SiO;

H,SiO5; + H,O — H4SiO,4
2 H4SiO4 - HZO - H58i207
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Compuesto

H,SiO,

Sistematica

trioxosilicato (IV) de hidrogeno

Tradicional

acido metasilicico

H,Si,0,

heptaoxodisilicato (IV) de hidrégeno

acido disilicico

H,SiO,

tetraoxosilicato (IV) de hidrégeno

acido ortosilicico

» Oxoécidos del grupo de los térreos:

tetraborico, que excede a este nivel.

B,O3; + H,O = HBO»,
HBO, + H,O — H3;BO;

Compuesto

L

HBO

2

Sistematica

dioxoborato (I11) de hidrégeno

Tradicional

acido metaborico

B (+3) No se formula el &cido dibdrico; si el

H,BO,

trioxoborato (I11) de hidrégeno

acido ortoboérico

« Oxoécidos del manganeso: Mn (+4, +6, +7) Analogos serian los oxodcidos del

tecnecio y del renio, que exceden a este nivel.

MnO, + H,0 = H,MnO3
MnO3 + H,O = H,MnO,
Mn,0O7 + H,O = HMnO,

Compuesto Sistematica Tradicional
H,MnO, trioxomanganato (IV) de hidr6geno acido manganoso
H,MnO, tetraoxomanganto (V1) de hidrégeno acido manganico
HMnO, tetraoxomanganato (VI1) de hidrégeno acido permangéanico




» Oxoécidos del cromo: Cr (+6) Se obtienen los dos oxoacidos siguientes:

CrOz + H,O — H,CrOy4
2 HQCI’O4 - H20 - H2C|'207

Compuesto ‘ Sistematica Tradicional ‘
H,Cro, tetraoxocromato (V1) de hidrégeno acido crémico
H,Cr,O, heptaoxodicromato (V1) de hidrégeno acido dicrémico

Compuestos Ternarios: lones
Un &tomo se transforma en un ién positivo (cation) si cede electrones y en i6n negativo
(anién) si gana electrones. En general, los metales forman cationes y los no metales

forman aniones.

lon monoatémico: formado por un solo 4&tomo. Su carga coincide con su nimero de
oxidacion.

lones poliatémicos: formado por varios atomos. La mayoria son aniones.

Nomenclatura: se recomienda la de Stock para los cationes Yy la Tradicional para los

aniones.

* Anion monoatémico: se nombran utilizando el sufijo —uro.

»  Cationes: se nombra como i6n o cation, seguido del nombre del i6n y su valencia entre
paréntesis.

* Anion poliatdbmico: se nombran con los sufijos —ito, -ato, segin el oxoacido de

procedencia sea —0s0 0 —ico.

Sistemética -- Stock Tradicional

K cation potasio 0 i6n potasio i6n potasio
Fe3+ cation hierro (111) o i6n hierro (I11) ion férrico
F anion fluoruro o ion fluoruro ion fluoruro
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p” anion fosfuro o ion fosfuro ion fosfuro

clo’ ion dioxoclorato (l11) ion clorito
3

SO - ion tetraoxosulfato (V1) ion sulfato
4

Compuestos Ternarios: Sales Ternarias
Son compuestos derivados de un oxoacido, en el que se sustituyen el (los) hidrégeno(s)

por un metal(es).

Estan formados por un metal, no metal y oxigeno. Se obtiene por neutralizacién total de un

oxoécido y un hidréxido:

oxoacido + hidroxido —oxosal + agua
HNO; + NaOH— NaNO;+ H»O

Nomenclatura

« Tradicional: se nombran sustituyendo, del nombre del no metal, los sufijos —0so e —ico
por —ito y —ato, respectivamente

«  Stock: igual que en la tradicional, pero se indica la valencia del metal, si es necesario.

« Sistematica: se nombran igual que los acidos; sélo se cambian la palabra hidrégeno

por el nombre del metal con la valencia del mismo

Se recomienda la nomenclatura Tradicional y la de Stock.

Sistematica Tradicional
NaNO3 trioxonitrato (V) de sodio nitrato de sodio nitrato sédico
CdSO3 trioxosulfato (IV) de cadmio sulfato de cadmio sulfato de cadmio
Cu,(PO,), tetraoxofosfato (V) de cobre (1) | fosfato de cobre (1) fosfato clprico
Sn(NO,), dioxonitrato (I11) de estafio (IV) | nitrito de estafio (IV) nitrito estannico
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Compuestos Superiores: Oxisales acidas
Son sales que aun contienen H en su estructura. Derivan de la sustitucion parcial de un

acido poliprotico por metales.

+ +
H.PO, PO, N NajHPO,/

Comp. Sistematica Stock Tradicional

Na,HPO, hidrégenotetraoxofosfato (V) de | hidrogenofosfato de sodio |  fosfato acido de
sodio sodio
NaH,PO, | dihidrogenotetraoxofosfato (V) de dihidrégenofosfato de fosfato diacido de
sodio sodio sodio
KHCO, hidrégenotrioxocarbonato (1V) de hidrégenocarbonato de carbonato écido
potasio potasio (bicarbonato) de
potasio
Cr(HSO,), Hidrégenotrioxosulfato (IV) de hidrégenosulfito de cromo sulfito &cido de
cromo (I11) (UD) cromo (I11)
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Compuestos Superiores: Oxisales bésicas

Son sales que aun contienen OH™ en su estructura. La nomenclatura recomendada es la de
Stock.

Comp. Sistematica ‘ Stock Tradicional

MgNO,(OH) hidroxitrioxonitrato(V) de hidréxido-nitrato de nitrato basico de
magnesio magnesio magnesio
Cu,(OH),SO, dihidroxitetraoxosulfato (V1) de | dihidroxido-sulfato de | sulfato dibasico de
cobre (11) cobre (11) cobre (11)
CaCI(OH) hidroxicloruro de calcio cloruro-hidroxido de cloruro basico de
calcio calcio
FeCO,(OH) hidroxitrioxocarbonato (1) de | carbonato-hidroxido de | carbonato basico de
hierro (111) hierro (111) hierro (111)

Compuestos Superiores: Sales doble o con varios cationes

Se originan al sustituir los H" de un &cido por mas de un catién. La nomenclatura recomendada

es la de Stock.

Sistematica Tradicional
KNaSO, tetraoxosulfato (V1) de potasio | sulfato de potasioy | sulfato (doble) de potasio
y sodio sodio y sodio
CaNa,(SO,), bis-tetraoxosulfato (V1) de sulfato de calcioy | sulfato (doble) de calcio
calcio y disodio disodio y disodio
CrNH,(SO,), bis-tetraoxosulfato (V1) de sulfato de amonio y sulfato (doble) de
amonio y cromo (I11) cromo (111) amonio y cromo (I11)
KLiNaPO, tetraoxofosfato (V) de litio, fosfato de litio, fosfato (triple) de litio,
potasio y sodio potasio y sodio potasio y sodio
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Compuestos Superiores: Sales dobles o con varios aniones

Se originan al unir un metal plurivalente con varios aniones. La nhomenclatura recomendada es
la de Stock.

Sistematica Stock - Tradicional
CaClCO cloruro-oxoclorato (1) de calcio cloruro-hipoclorito de calcio
AIBrCO, bromuro-trioxocarbonato (1V) de bromuro-carbonato de aluminio
aluminio
Na CIF(SO,), cloruro-fluoruro-bis-tetraoxosulfato cloruro-fluoruro-bis(sulfato) de sodio

(V1) de hexasodio

PbCO_SO, trioxocarbonato (IV)- tetraoxosulfato carbonato-sulfato de plomo (V)
(V1) de plomo (IV)

ENLACE QUIMICO

Un enlace quimico es el proceso quimico responsable de las interacciones atractivas entre
atomos y moléculas, que confiere estabilidad a los compuestos quimicos diatomicos y
poliatomicos. La explicacion de tales fuerzas atractivas es un area compleja que estd descrita
por las leyes de la quimica cuéntica.

Sin embargo, en la practica, los quimicos suelen apoyarse en la fisicoquimica o en
descripciones cualitativas que son menos rigurosas, pero mas sencillas en su propia
descripcion del enlace quimico. En general, el enlace quimico fuerte estd asociado con la
comparticion o transferencia de electrones entre los atomos participantes. Las moléculas,
cristales, y gases diatdbmicos (que forman la mayor parte del ambiente fisico que nos rodea)
estd unido por enlaces quimicos, que determinan las propiedades fisicas y quimicas de la

materia.

Hay que tener en cuenta que las cargas opuestas se atraen, porque, al estar unidas, adquieren

una situacion mas estable (de menor entalpia) que cuando estaban separados. Esta situacion de
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mayor estabilidad suele darse cuando el nimero de electrones que poseen los atomos en su
ultimo nivel es igual a ocho, estructura que coincide con la de los gases nobles, ya que los
electrones que orbitan el ndcleo estan cargados negativamente, y que los protones en el ndcleo
lo estan positivamente, la configuracién mas estable del nucleo y los electrones es una en la
que los electrones pasan la mayor parte del tiempo entre los ndcleos, que en otro lugar del

espacio. Estos electrones hacen que los nlcleos se atraigan mutuamente.

Teoria de enlace de valencia

En el afio 1927, la teoria de enlace de valencia fue formulada, argumentando esencialmente
que el enlace quimico se forma cuando dos electrones de valencia, en sus respectivos orbitales
atomicos, trabajan o funcionan para mantener los dos nucleos juntos, en virtud a los efectos de
disminucion de energia del sistema. En 1931, a partir de esta teoria, el quimico Linus Pauling
publicé lo que algunos consideran uno de los mas importantes papeles en la historia de la
quimica: "Sobre la naturaleza del enlace quimico". En este papel, extendiendo los trabajos de
Lewis, la teoria del enlace de valencia (TEV) de Heitler y London, y su propio trabajo previo,
presento seis reglas para el enlace de electrones compartidos, las tres primeras de las cuales

generalmente ya eran conocidas:

1. El enlace de par de electrones a través de la interaccion de un electrén desapareado de cada
uno de dos atomos.

2. El spin de los electrones tienen que ser opuestos.

3. Una vez apareados, los dos electrones no pueden tomar parte en enlaces adicionales.

Sus tres Gltimas reglas eran nuevas:

4. Los términos de canje de electrones para el enlace involucra solo una funcién de onda de
cada 4tomo.

5. Los electrones disponibles en el menor nivel de energia forman los enlaces mas fuertes.

6. De dos orbitales en un atomo, el que puede traslapar en mayor cantidad con un orbital de
otro atomo formara el enlace mas fuerte, y este enlace tendera a nacer en la direccion del

orbital méas concentrado.
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A partir de este articulo, Pauling publicaria en 1939 un libro de texto: "Sobre la Naturaleza del
Enlace Quimico™ que vendria a ser llamado por algunos como la "biblia" de la quimica
moderna. Este libro ayudo a los quimicos experimentales a entender el impacto de la teoria
cuantica sobre la quimica. Sin embargo, la edicion posterior de 1939 fallé en explicar
adecuadamente los problemas que parecian ser mejor entendibles por la teoria de orbitales
moleculares. El impacto de la teoria del enlace de valencia declin6 durante la década de 1960
y 1970 a la par con el crecimiento en popularidad de la teoria de orbitales moleculares, que
estaba siendo implementada en muchos programas de grandes ordenadores. A partir de la
década de 1960, los problemas mas dificiles de la implementacién de la teoria del enlace de
valencia en programas de computadoras habian sido mayormente resueltos y la teoria del

enlace de valencia vio un resurgimiento.

TEORIA DE LOS ORBITALES MOLECULARES

La teoria de los orbitales moleculares (TOM) usa una combinacion lineal de orbitales
atomicos para formar orbitales moleculares, que abarcan la molécula entera. Estos orbitales
son divididos frecuentemente en orbitales enlazantes, orbitales antienlazantes, y orbitales de
no enlace. Un orbital molecular es simplemente un orbital de Schrédinger que incluye varios,
pero frecuentemente s6lo dos, nucleos. Si este orbital es del tipo en que los electrones tienen
una mayor probabilidad de estar entre los nucleos que en cualquier otro lugar, el orbital sera
un orbital enlazante, y tenderd a mantener los ndcleos cerca. Si los electrones tienden a estar
presentes en un orbital molecular en que pasan la mayor parte del tiempo en cualquier lugar
excepto entre los nucleos, el orbital funcionard como un orbital antienlazante, y realmente
debilitara el enlace. Los electrones en orbitales no enlazantes tienden a estar en orbitales
profundos asociados casi enteramente o con un nucleo o con otro y entonces pasarén igual
tiempo entre los nucleos y no en ese espacio. Estos electrones no contribuyen ni detractan la

fuerza del enlace.
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Enlace ionico

En Quimica, un enlace idnico o electrovalente es la union de &tomos que resulta de la
presencia de atraccidn electrostatica entre los iones de distinto signo, es decir, uno fuertemente
electropositivo (baja energia de ionizacion) y otro fuertemente electronegativo (alta afinidad
electronica). Eso se da cuando en el enlace, uno de los a&tomos capta electrones del otro. La
atraccion electrostatica entre los iones de carga opuesta causa que se unan y formen un

compuesto quimico simple, no se fusionan sino uno da y otro recibe.

Dado que los elementos implicados tienen elevadas diferencias de electronegatividad, este
enlace suele darse entre un compuesto metalico y uno no metalico. Se produce una
transferencia electronica total de un atomo a otro formandose iones de diferente signo. El
metal dona uno o mas electrones formando iones con carga positiva 0 cationes con una
configuracién electrénica estable. Estos electrones luego ingresan en el no metal, originando
un ion cargado negativamente o anion, que también tiene configuracion electronica estable.
Son estables pues ambos, segun la regla del octeto o por la estructura de Lewis adquieren 8
electrones en su capa mas exterior (capa de valencia), aunque esto no es del todo cierto ya que
hay varias excepciones, la del hidrogeno (H) que se llega al octeto con 2 electrones, el berilio
(Be) con 4, el aluminio (Al) y el boro (B) que se rodean de seis.

Los compuestos ionicos forman redes cristalinas constituidas por iones de carga opuesta,
unidos por fuerzas electrostaticas. Este tipo de atraccion determina las propiedades
observadas. Si la atraccion electrostatica es fuerte, se forman sélidos cristalinos de elevado
punto de fusion e insolubles en agua; si la atraccion es menor, como en el caso del NaCl, el
punto de fusion también es menor y, en general, son solubles en agua e insolubles en liquidos

apolares, como el benceno.
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Figura 29. ElI sodio y el cloro wuniéndose i6nicamente para formar cloruro de sodio.

http://commons.wikimedia.org/wiki/File:lonic_bonding.svg

Se denomina enlace ionico al enlace quimico de dos 0 mas atomos cuando éstos tienen una

diferencia de electronegatividad de AEN = 2 o mayor.

En una union de dos atomos por enlace ionico, un electron abandona el atomo mas
electropositivo y no pasa a formar parte del negativo sino que pasa a formar parte de la nube
electrénica del mas electronegativo. El cloruro de sodio (la sal comin) es un ejemplo de
enlace ionico: en él se combinan sodio y cloro, perdiendo el primero un electrén que es
capturado por el segundo: NaCl — Na+Cl-. De esta manera forman dos iones de carga
contraria: un cation (de carga positiva) y un anién (de carga negativa). La diferencia entre las
cargas de los iones provoca entonces una fuerza de interaccion electromagnética entre los
atomos que los mantiene unidos. El enlace i6nico es la union en la que los elementos

involucrados aceptaran o perderan electrones.

En una solucién, los enlaces i6nicos pueden romperse y se considera entonces que los iones
estan disociados. Es por eso que una solucién fisioldgica de cloruro de sodio y agua se marca
como: Nat+ + Cl-, mientras que los cristales de cloruro de sodio se marcan: Na+Cl- o

simplemente Na|Cl.
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Caracteristicas

Figura 30. Enlace i6nico en un cristal de NaCl. http://commons.wikimedia.org/wiki/File:Sodium-chloride-3D-
ionic.png

Algunas caracteristicas de este tipo de enlace son:

. Ruptura de ndcleo masivo.
. son enlaces muy fuertes
. Son s6lidos de estructura cristalina en el sistema cubico.

. Altos puntos de fusion (entre 300 °C y 1000 °C y ebullicion).

. Son enlaces resultantes de la interaccion entre los metales de los grupos I 'y 11 y los no
metales de los grupos VI1y VII.

. Son solubles en agua y otras disoluciones acuosas.

. Una vez en solucién acuosa son excelentes conductores de electricidad.

En estado sélido no conducen la electricidad. Si se utiliza un bloque de sal como parte de un
circuito en lugar del cable, el circuito no funcionara. Asi tampoco funcionara una bombilla si
utilizamos como parte de un circuito un cubo de agua, pero si disolvemos sal en abundancia en
dicho cubo, la bombilla del circuito se encendera. Esto se debe a que los iones disueltos de la
sal son capaces de acudir al polo opuesto (a su signo) de la pila del circuito y por ello éste

funciona.
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Clasificacion

Los iones se clasifican en dos tipos:

a) Anion: Es un ion con carga eléctrica negativa, lo que significa que los atomos que lo
conforman tienen un exceso de electrones. Comunmente los aniones estan formados por no
metales, aunque hay ciertos aniones formados por metales y no metales. Los aniones mas

habituales son (el nUmero entre paréntesis indica la carga):

F fluoruro.

CI" cloruro.

Br” bromuro.

I” yoduro.

S % sulfuro.

S0,% sulfato.

NOj nitrato.

PO,* fosfato.

ClO hipoclorito.
CIlO, clorito.

CIlO; clorato.

ClOy perclorato.
CO;” carbonato.
BO;* borato.

MnQO, permanganato.
CrO,*cromato.
Cr,0-*dicromato ((2* &cido crémico)-H,0)=H,Cr,0g - H,0=H,Cr,0-= 4cido dicrémico

b) Cation: es un ion con carga eléctrica positiva. Los mas comunes se forman a partir de

metales, pero hay ciertos cationes formados con no metales.

Na* sodio.
K" potasio.
Ca®* calcio.

Ba®* bario.
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Mg”* magnesio.

A aluminio.

Pb** plomo (II).

Zn?* zinc (o cinc).

Fe** hierro (11) o ferroso.

Fe** hierro (111) o férrico.

Cu” cobre (1) o cuproso (aunque en verdad, este ion es Cu,(2+)).
Cu?* cobre (11) o clprico.

Hg" mercurio (1) o mercurioso (aunque en verdad, este ion es Hg,(2+)).
Hg?®* mercurio (11) o mercarico.

Ag’ plata (1).

Cr® cromo (I11).

Mn*" manganeso (I1).

Co?" cobalto (I1) o cobaltoso.

Co** cobalto (l11) o cobaltico.

Ni** niquel (11) o niqueloso.

Ni** niquel (1111) o niquélico.

NH," amonio.
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Enlace covalente

@ Electrones del hidrégeno
® Electrones del carbono

Figura 31. Enlace covalente polar hidrégeno y carbono: metano.

http://commons.wikimedia.org/wiki/File:Covalent.es.svg

Un enlace covalente entre dos &tomos o grupos de atomos se produce cuando estos atomos
se unen, para alcanzar el octeto estable, comparten electrones del dltimo nivel.1l La
diferencia de electronegatividades entre los &tomos no es suficiente.

De esta forma, los dos atomos comparten uno 0 mas pares electronicos en un nuevo tipo de
orbital, denominado orbital molecular. Los enlaces covalentes se suelen producir entre

elementos gaseosos 0 no metales.

El enlace covalente se presenta cuando dos atomos comparten electrones para estabilizar la
unién. A diferencia de lo que pasa en un enlace iénico, en donde se produce la transferencia
de electrones de un atomo a otro; en el enlace covalente, los electrones de enlace son
compartidos por ambos atomos. En el enlace covalente, los dos atomos no metalicos
comparten uno 0 mas electrones, es decir se unen a través de sus electrones en el ultimo
orbital, el cual depende del nimero atdmico en cuestion. Entre los dos atomos pueden
compartirse uno, dos o tres pares de electrones, lo cual dara lugar a la formacién de un
enlace simple, doble o triple respectivamente. En la representacion de Lewis, estos enlaces

pueden representarse por una pequefia linea entre los atomos.
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Tipos de sustancias covalentes
Existen dos tipos de sustancias covalentes:

Sustancias covalentes moleculares: los enlaces covalentes forman moléculas que tienen las

siguientes propiedades:
. Temperaturas de fusion y ebullicion bajas.

. En condiciones normales de presion y temperatura (25°C aprox.) pueden ser sélidos,

liquidos o gaseosos.

. Son blandos en estado solido.
. Son aislantes de corriente eléctrica y calor.
. Solubilidad: las moléculas polares son solubles en disolventes polares y las apolares

son solubles en disolventes apolares (semejante disuelve a semejante).

Redes o sustancias covalentes reticulares: Ademas las sustancias covalentes forman redes

cristalinas, semejantes a los compuestos i6nicos, que tienen estas propiedades:

. Elevadas temperaturas de fusion y ebullicién.
. Son s6lidos.

. Son sustancias muy duras.

. Son aislantes (excepto el grafito).

. Son insolubles.

Considérense atomos de hidrogeno, a medida que se aproximan entre si, se van haciendo
notar las fuerzas que atraen a cada electron al nucleo del otro atomo, hasta que dichas
fuerzas de atraccion se llegan a compensar con la repulsion que los electrones sienten entre

si. En ese punto, la molécula presenta la configuracion mas estable.
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Lo que ha sucedido es que los orbitales de ambos electrones se han translapado, de modo
que ahora es imposible distinguir a qué atomo pertenece cada uno de los electrones. Sin
embargo, cuando los &tomos son distintos, los electrones compartidos no serén atraidos por
igual, de modo que estos tenderan a aproximarse hacia el atomo mas electronegativo, es
decir, aquel que tenga una mayor apetencia de electrones. Este fendmeno se denomina
polaridad (los &tomos con mayor electronegatividad obtienen una polaridad mas negativa,
atrayendo los electrones compartidos hacia su ndcleo), y resulta en un desplazamiento de

las cargas dentro de la molécula.

Se podria decir que al atomo mas electronegativo no le gusta mucho compartir sus
electrones con los demas atomos, y en el caso mas extremo, deseara que el electrén le sea
cedido sin condiciones formandose entonces un enlace ionico, de ahi que se diga que los

enlaces covalentes polares tienen, en alguna medida, caracter idnico.

Cuando la diferencia de electronegatividades es nula (dos atomos iguales), el enlace
formado seré covalente puro; para una diferencia de electronegatividades de 1,9 el caracter

ionico alcanza ya el 35%, y para una diferencia de 3, sera del 49.5%.

Asi pues, para diferencias de electronegatividades mayores de 3 el enlace sera
predominantemente de caracter iénico, como sucede entre el oxigeno o flior con los
elementos de los grupos 1 y 2; sin embargo, cuando esta entre 0 y 1,9 sera el caracter
covalente el que predomine, como es el caso del enlace C-H. No obstante, segun el quimico
Raymond Chang, esta diferencia de electronegatividad entre los d&tomos debe ser 2,0 o

mayor para que el enlace sea considerado ionico.

Dependiendo de la diferencia de electronegatividad, el enlace covalente puede ser
clasificado en covalente polar y covalente puro o apolar. Si la diferencia de
electronegatividad esta entre 0,4 y 1,7 es un enlace covalente polar, y si es inferior a 0,4 es

covalente apolar.
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Enlace covalente polar

Cuando un mismo atomo aporta el par de electrones, se dice que el enlace covalente es
polarizado. Aunque las propiedades de enlace covalente polarizado son parecidas a las de
un enlace covalente normal (dado que todos los electrones son iguales, sin importar su
origen), la distincion es util para hacer un seguimiento de los electrones de valencia y
asignar cargas formales. Una base dispone de un par electrénico para compartir y un cido

acepta compartir el par electrénico para formar un enlace covalente coordinado.

Caracteristicas

. Enlace sencillo o simple: se comparten 2 electrones de la capa de valencia.

. Enlace doble: se comparten cuatro electrones, en dos pares, de la capa de valencia.
. Enlace triple: se comparten 6 electrones de la capa de valencia en 3 pares.

. Enlace cuédruple: es la union de 8 electrones de la capa de valencia en 4 pares.

. Enlace quintuple: es la union de 10 electrones de la capa de valencia en 5 pares.

En general cuando un atomo comparte los dos electrones para uno solo se llama enlace

covalente dativo y se suele representar con una flecha (—).

Enlace Covalente Apolar
Se forma entre 4&tomos iguales o diferentes, y la diferencia de electronegatividad debe ser
cero 0 muy pequefia (menor que 0,4). En este enlace, los electrones son atraidos por ambos

nacleos con la misma intensidad, generando moléculas cuya nube electrénica es uniforme.
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Enlace metalico

° _ o

© © o

Figura 32. Enlace metalico en el Cabre.
http://commons.wikimedia.org/wiki/File:Metallic_bond_Cu.svg

Un enlace metalico es un enlace quimico que mantiene unidos los &omos (unioén entre
nacleos atdmicos y los electrones de valencia, que se juntan alrededor de éstos como una
nube) de los metales entre si. Estos &tomos se agrupan de forma muy cercana unos a otros,
lo que produce estructuras muy compactas. Se trata de lineas tridimensionales que
adquieren estructuras tales como: la tipica de empaquetamiento compacto de esferas

(hexagonal compacta), cubica centrada en las caras o la cubica centrada en el cuerpo.

En este tipo de estructura cada &tomo metalico esta dividido por otros doce atomos (seis en
el mismo plano, tres por encima y tres por debajo). Ademas, debido a la baja
electronegatividad que poseen los metales, los electrones de valencia son extraidos de sus

orbitales. Este enlace solo puede estar en sustancias en estado solido.
Los metales poseen algunas propiedades caracteristicas que los diferencian de los demas

materiales. Suelen ser solidos a temperatura ambiente, excepto el mercurio, y tienen un

punto de fusion alto.
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El enlace metalico es caracteristico de los elementos metélicos. Es un enlace fuerte,
primario, que se forma entre elementos de la misma especie. Al estar los atomos tan
cercanos unos de otros, interaccionan sus ndcleos junto con sus nubes electronicas,
empaquetandose en las tres dimensiones, por lo que quedan los nucleos rodeados de tales
nubes. Estos electrones libres son los responsables de que los metales presenten una
elevada conductividad eléctrica y térmica, ya que estos se pueden mover con facilidad si se
ponen en contacto con una fuente eléctrica. Los metales generalmente presentan brillo y
son maleables. Los elementos con un enlace metalico estan compartiendo un gran ndmero
de electrones de valencia, formando un mar de electrones rodeando un enrejado gigante de
cationes. Muchos de los metales tienen puntos de fusion mas altos que otros elementos no
metélicos, por lo que se puede inferir que hay enlaces mas fuertes entre los distintos atomos
que los componen. La vinculacion metélica es no polar, apenas hay diferencia de
electronegatividad entre los atomos que participan en la interaccion de la vinculacion (en
los metales, elementales puros) o muy poca (en las aleaciones), y los electrones implicados
en lo que constituye la interaccion a través de la estructura cristalina del metal. El enlace
metalico explica muchas caracteristicas fisicas de metales, tales como maleabilidad,
ductilidad, buenos en la conduccidn de calor y electricidad, y con brillo o lustre (devuelven

la mayor parte de la energia luminica que reciben).

La vinculacion metalica es la atraccion electrostatica entre los atomos del metal o cationes
y los electrones deslocalizados. Esta es la razén por la cual se puede explicar un

deslizamiento de capas, dando por resultado su caracteristica maleabilidad y ductilidad.

Los atomos del metal tienen por lo menos un electron de valencia, no comparten estos
electrones con los atomos vecinos, ni pierden electrones para formar los iones. En lugar los
niveles de energia externos de los atomos del metal se traslapan. Son como enlaces

covalentes identificados.
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Teoria del gas electrénico o mar de electrones
Un elemento metélico se considera que esta constituido por cationes metélicos distribuidos
regularmente e inmersos en un «gas electronico» de valencia deslocalizados, actuando

como un aglutinante electrostatico que mantiene unidos a los cationes metalicos.

El modelo del «gas electronico» permite una explicacion cualitativa sencilla de la
conductividad eléctrica y térmica de los metales. Dado que los electrones son mdviles, se
pueden trasladar desde el electrodo negativo al positivo cuando el metal se somete al efecto
de una diferencia de potencial eléctrico. Los electrones mdviles también pueden conducir el
calor transportando la energia cinética de una parte a otra del cristal. El caracter dictil y
maleable de los metales esta permitido por el hecho de que el enlace deslocalizado se
extiende en todas las direcciones; es decir, no esta limitado a una orientacion determinada,

como sucede en el caso de los solidos de redes covalentes.

Cuando un cristal metélico se deforma, no se rompen enlaces localizados; en su lugar, el
mar de electrones simplemente se adapta a la nueva distribucion de los cationes, siendo la
energia de la estructura deformada similar a la original. La energia necesaria para deformar
un metal como el litio es relativamente baja, siendo, como es I6gico, mucho mayor la que
se necesita para deformar un metal de transicion, porque este Gltimo posee muchos mas

electrones de valencia que son el aglutinante electrostatico de los cationes.

Mediante la teoria del «gas electronico» se pueden justificar de forma satisfactoria muchas
propiedades de los metales, pero no es adecuada para explicar otros aspectos, como la

descripcion detallada de la variacion de la conductividad entre los elementos metalicos.

Fuerzas intermoleculares

En principio se debe distinguir qué es un Enlace Quimico, siendo éstas las fuerzas que
mantienen a los atomos unidos formando las moléculas. Y que existen dos tipos de enlaces
quimicos, los enlaces covalentes (en donde los atomos comparten dos electrones) y las
interacciones débiles no covalentes (interacciones débiles entre iones, moléculas y entre

partes de las moléculas).

106



La diferencia entre un enlace covalente e interacciones débiles no covalentes es que los
enlaces covalentes son los responsables de las estructuras primarias, definen la composicion
e identidad de cada biopolimero y las "configuraciones"” que adopta cada grupo molecular,
mientras que las interacciones débiles no covalentes son las responsables de la complejidad
de las conformaciones que caracterizan la arquitectura molecular de las macromoléculas
bioldgicas y los complejos supraestructurales, es decir, las interacciones intramoleculares
(&tomos o grupos moleculares dentro de las macromoléculas) e intermoleculares, por lo que

son fundamentales para las funciones bioldgicas.

Las interacciones débiles no covalentes se les llama "débiles" porque representan la energia
que mantienen unidas a las especies supramoleculares y que son considerablemente mas

débiles que los enlaces covalentes. Las interacciones no covalentes fundamentales son:

a) El enlace de hidrégeno (antiguamente conocido como puente de hidrégeno)
b) Las fuerzas de VVan der Waals, que podemos clasificar a su vez en:

. Dipolo - Dipolo.

. Dipolo - Dipolo inducido.

. Fuerzas de dispersion de London.

Fuerzas de Van der Waals

Las fuerzas de VVan der Waals (o interacciones de Van der Waals), denominada asi en honor
al cientifico neerlandés Johannes Diderik van der Waals, es la fuerza atractiva o repulsiva
entre moléculas (o0 entre partes de una misma molécula) distintas a aquellas debidas al
enlace covalente o0 a la interaccion electrostatica de iones con otros o con moléculas

neutras. El término incluye:

» fuerza entre dos dipolos permanentes (fuerzas de Keesom o interaccion dipolo-
dipolo)
+ fuerza entre un dipolo permanente y un dipolo inducido (fuerzas de Debye)
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« fuerza entre dos dipolos inducidos instantdneamente (fuerzas de dispersion de

London)

Las fuerzas de Van der Waals son relativamente debiles comparadas con los enlaces
quimicos normales, pero juegan un rol fundamental en campos tan diversos como quimica
supramolecular, biologia estructural, ciencia de polimeros, nanotecnologia, ciencia de
superficies, y fisica de la materia condensada. Las fuerzas de Van der Waals definen el
caracter quimico de muchos compuestos organicos. También definen la solubilidad de los
alcoholes inferiores. Las propiedades del grupo polar hidroxilo dominan a las débiles
fuerzas intermoleculares de VVan der Waals. En los alcoholes superiores, las propiedades del
radical alquilico apolar (R) dominan y definen la solubilidad. Las fuerzas de VVan der Waals

crecen con la longitud de la parte no polar de la sustancia.

Las fuerzas de Van der Waals incluyen a atracciones entre atomos, moléculas, y
superficies. Difieren del enlace covalente y del enlace idnico en que estan causados por
correlaciones en las polarizaciones fluctuantes de particulas cercanas (una consecuencia de
la dindmica cuantica). Las fuerzas intermoleculares tienen cuatro contribuciones
importantes. En general, un potencial intermolecular tiene un componente repulsivo (que
evita el colapso de las moléculas debido a que al acercarse las entidades unas a otras las
repulsiones dominan). También tiene un componente atractivo que, a su vez, consiste de
tres contribuciones distintas:

« La primera fuente de atraccion es la interaccion electrostatica, también denominada
interaccion de Keesom o fuerza de Keesom, en honor a Willem Hendrik Keesom.

« La segunda fuente de atraccion es la induccion (también denominada polarizacion
electroquimica), que es la interaccion entre un ultipolo permanente en una molécula,
con un multipolo inducido en otra. Esta interaccion se mide algunas veces en
debyes, en honor a Peter Debye.

« La tercera atraccion suele ser denominada en honor a Fritz London que la
denominaba dispersién. Es la Unica atraccion experimentada por moléculas no
polares, pero opera entre cualquier par de moléculas, sin importar su simetria. A

distancias de radios de VVan der Waals.
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Todas las fuerzas intermoleculares de Van der Waals presentan anisotropia (excepto
aquellas entre &tomos de dos gases nobles), lo que significa que dependen de la orientacion
relativa de las moléculas. Las interacciones de induccion y dispersion son siempre
atractivas, sin importar su orientacion, pero el signo de la interacciébn cambia con la
rotacion de las moléculas. Esto es, la fuerza electrostatica puede ser atractiva o repulsiva,
dependiendo de la orientacion mutua de las moléculas. Cuando las moléculas tienen
movimiento térmico, como cuando estan en fase gaseosa o liquida, la fuerza electrostatica
se reduce significativamente, debido a que las moléculas rotan térmicamente y

experimentan las partes repulsiva y atractiva de la fuerza electrostéatica.

Figura 33. Los lagartos gecko pueden adherirse a las paredes y techos, debido a las fuerzas de Van der
Waals. http://commons.wikimedia.org/wiki/File:Gecko_on_My Window_2_ %2817729540%29.jpg
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Enlace por puente de hidrégeno

Un enlace por puente de hidrégeno o enlace de hidrdgeno es la fuerza atractiva entre un
atomo electronegativo y un aomo de hidrogeno unido covalentemente a otro atomo
electronegativo. Resulta de la formacion de una fuerza dipolo-dipolo con un atomo de
hidrogeno unido a un atomo de nitrégeno, oxigeno o fldor (de ahi el nombre de "enlace de
hidrégeno”, que no debe confundirse con un enlace covalente a &tomos de hidrdgeno). La
energia de un enlace de hidrégeno (tipicamente de 5 a 30 kJ/mol) es comparable a la de los
enlaces covalentes débiles (155 kJ/mol), y un enlace covalente tipico es solo 20 veces mas
fuerte que un enlace de hidrogeno intermolecular. Estos enlaces pueden ocurrir entre
moléculas (intermolecularidad), o entre diferentes partes de una misma molécula
(intramolecularidad). EIl enlace de hidrégeno es una fuerza electrostatica dipolo-dipolo fija
muy fuerte, pero mas debil que el enlace covalente o el enlace iénico. El enlace de
hidrogeno esta en algun lugar intermedio entre un enlace covalente y una fuerza de van der
Waals. Este tipo de enlace ocurre tanto en moléculas inorganicas tales como el agua, y en
moléculas organicas como el ADN.

Figura 34. Ejemplo de enlace de hidrogeno intermolecular en un complejo dimérico autoensamblado
molecular reportado.
http://commons.wikimedia.org/wiki/File:Hydrogen_Bond_Quadruple_AngewChemIntEd_1998 v37_p75.jpg
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El enlace de hidrogeno intermolecular es responsable del punto de ebullicion alto del agua
(100°C). Esto es debido al fuerte enlace de hidrogeno, en contraste a los otros hidruros de
calcogenos. El enlace de hidrdgeno intramolecular es responsable parcialmente de la
estructura secundaria, estructura terciaria y estructura cuaternaria de las proteinas y acidos
nucleicos. Un atomo de hidrégeno unido a un atomo relativamente electronegativo es un
atomo donante del enlace de hidrégeno. Este atomo electronegativo puede ser fluor,
oxigeno o nitrégeno. Un atomo electronegativo tal como el fltor, oxigeno o nitrégeno es un
aceptor de enlace de hidrégeno, sin importar si esta enlazado covalentemente o0 no a un

atomo de hidrégeno.

Un ejemplo de un donante de enlace de hidrogeno es el etanol, que tiene un &tomo de
hidrogeno enlazado covalentemente al oxigeno; un ejemplo de aceptor de enlace de
hidrogeno que no tiene un atomo de hidrégeno enlazado covalentemente a él es el atomo de

oxigeno en el éter dietilico.

H
i A
1O H H H,O H™e<"H
hydrogen  hydrogen hydrogen  hydrogen
bond bond bond bond
donor acceptor acceptor donor
hydrogen
bond
acceptor
hydrogen ., P
bond N
acceptor L. YN
and/or donor LR
LR
Fo
hydrogen
prozac bond
acceptor

Figura 35. Ejemplos de grupos donantes de enlace de hidrdgeno, y grupos aceptores de enlace de hidrégeno.
http://commons.wikimedia.org/wiki/File:WikipediaHDonorAcceptor.png
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Figura 36. Los é&cidos carboxilicos suelen formar dimeros en la fase de vapor.

http://commons.wikimedia.org/wiki/File:Carboxylic_acid_dimers.png

El carbono también puede participar en enlaces de hidrégeno, cuando el &tomo de carbono
esta enlazado a algunos 4tomos electronegativos, como en el caso de cloroformo, CHCI3.
El atomo electronegativo atrae la nube electronica alrededor del nacleo de hidrégeno vy, al
decentralizar la nube, deja al atomo con una carga positiva parcial. Debido al pequefio
tamafio del hidrégeno en comparacion a otros atomos y moléculas, la carga resultante,
aungue solo parcial, no representa una gran densidad de carga. Un enlace de hidrégeno
resulta cuando esta densidad de carga positiva fuerte atrae a un par libre de electrones de

otro heteroatomo, que se convierte en el aceptor de enlace de hidrégeno.

El enlace de hidrogeno suele ser descrito como una interaccion electrostatica dipolo-dipolo.
Sin embargo, también tiene algunas caracteristicas del enlace covalente: es direccional,
fuerte, produce distancias interatomicas menores que la suma de los radios de van der
Waals, y usualmente involucra un ndmero limitado de comparfieros de interaccion, que
puede ser interpretado como un tipo de valencia. Estas caracteristicas covalentes son mas
significativas cuando los aceptores se unen a atomos de hidrégeno de donantes mas

electronegativos.

La naturaleza parcialmente covalente de un enlace de hidrégeno da origen a las preguntas:
"¢ A qué molécula pertenece el ndcleo de hidrégeno?" y "¢ Cudl deberia ser etiquetado como
'donante’ y cual como ‘aceptor'?" Generalmente, es facil determinar esto basandose
simplemente en las distancias interatomicas del sistema X—H...Y: tipicamente, la distancia
X—H es ~1.1 A, mientras que la distancia H...Y es ~ 1.6 a 2.0 A. Los liquidos que

muestran enlace de hidrégeno se llaman liquidos asociativos.
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Los enlaces de hidrogeno pueden variar en fuerza, desde muy débiles (1-2 kJ mol-1) a
extremadamente fuertes (>155 kJ mol—1), como en el ion HF2—. Algunos valores tipicos
incluyen:

F—H...F (155 kJ/mol)

O—H...N (29 kd/mol)
O—H...0 (21 kJ/mol)
N—H...N (13 kd/mol)
N—H...O (8 kJ/mol)

HO—H...:OH3+ (18 kJ/mol )

La longitud de los enlaces de hidrogeno depende de la fuerza del enlace, temperatura, y
presion. La fuerza del enlace misma es dependiente de la temperatura, presion, angulo de
enlace y ambiente (generalmente caracterizado por la constante dieléctrica local). La
longitud tipica de un enlace de hidrégeno en agua es 1.97 A (197 pm). El angulo de enlace
ideal depende de la naturaleza del donante del enlace de hidrdgeno. Los resultados

experimentales del donante fluoruro de hidrégeno con diversos aceptores muestran los

siguientes angulos:

HCNeeeHF lineal 180
H,CO eee HF trigonal plana 110
H,O eee HF piramidal 46
H,S eee HF piramidal 89
SO, s HF trigonal plana 145
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Enlace por puente de hidrégeno en el agua

El investigador Edwar Skerph ha descubierto que en el agua hay aproximadamente
1.500.000 puentes de hidrogeno que se encuentra entre las moléculas de agua. En una
molécula aislada de agua, el agua contiene dos atomos de hidrégeno y un atomo de
oxigeno. Dos moléculas de agua pueden formar un enlace de hidrégeno entre ellas; en el
caso mas simple, cuando solo dos moléculas estan presentes, se llama dimero de agua y se
usa frecuentemente como un sistema modelo. Cuantas mas moléculas estén presentes,
como en el caso del agua liquida, mas enlaces son posibles, debido a que el oxigeno de una
molécula de agua tiene dos pares libres de electrones, cada uno de los cuales puede formar
un enlace de hidrogeno con atomos de hidrdégeno de otras dos moléculas de agua. Esto
puede repetirse, de tal forma que cada molécula de agua estd unida mediante enlaces de
hidrogeno con hasta otras cuatro moléculas de agua, como se muestra en la figura 37 (dos a

través de sus pares libres, y dos a través de sus &tomos de hidrogeno).

Figura 37. Captura de una simulacién de agua liquida. Las lineas entrecortadas de la molécula en el centro del
cuadro representan enlaces de hidrégeno.
http://commons.wikimedia.org/wiki/File:Liquid_water_hydrogen_bond.png

El elevado punto de ebullicion del agua se debe al gran nimero de enlaces de hidrégeno
que cada molécula tiene, en relacion a su baja masa molecular, y a la gran fuerza de estos
enlaces de hidrogeno. El agua tiene puntos de ebullicion, fusion y viscosidad muy altas,
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comparados con otras sustancias no unidas entre si por enlaces de hidrégeno. La razon para
estos atributos es la dificultad, para romper estos enlaces. El agua es Unica porque sus
atomos de oxigeno tienen dos pares libres y dos 4&tomos de hidrégeno, significando que el
numero total por enlaces de una molécula de agua es cuatro. Por ejemplo, el fluoruro de
hidrogeno (que tiene tres pares libres en el atomo de fldor, pero solo un atomo de
hidrdgeno) puede tener un total de solo dos; el amoniaco tiene el problema opuesto: tres
atomos de hidrégeno, pero solo un par libre.

H-F..H-F..H-F

Enlaces de hidrégeno en ADN y proteinas

El enlace de hidrégeno también juega un rol importante en la determinacion de las
estructuras tridimensionales adoptadas por las proteinas y &cidos nucleicos. En estas
macromoléculas, el enlace de hidrogeno entre partes de la misma molécula ocasiona que se
doble en una forma especifica, que ayuda a determinar el rol fisiologico o bioquimico de la
molécula. Por ejemplo, la estructura de doble hélice del ADN se debe primordialmente a
los enlaces de hidrdgeno entre los pares de bases, que unen una cadena complementaria a la

otra y permiten la replicacion (Figura 38)

Figura 38. Enlace de hidrégeno entre guanina y citosina, uno de los dos tipos de pares de bases en el ADN.
http://commons.wikimedia.org/wiki/File:Base_pair_GC.svg
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En las proteinas, los enlaces de hidrogeno se forman entre atomos de oxigeno esqueletales
y atomos de hidrégeno amida. Cuando el espaciamiento de los residuos de aminoacido que
participan en un enlace de hidrdgeno es regular entre las posiciones i e i + 4, se forma una
hélice alfa. Cuando el espaciamiento es menor, entre las posiciones i e i + 3, se forma una
hélice 310. Cuando dos cadenas se unen por enlaces de hidrégeno que involucran residuos
alternantes de cada cadena participante, se forma una ldmina beta. Los enlaces de
hidrégeno también toman parte en la formacion de la estructura terciaria de las proteinas, a
través de la interaccion de los grupos R, lo que tiene relacion con el plegamiento de

proteinas.

Interaccion dipolo-dipolo

La interaccion dipolo-dipolo consiste en la atraccion electrostatica entre el extremo positivo
de una molécula polar y el negativo de otra. El enlace de hidrdgeno es un tipo especial de
interaccion dipolo-dipolo (Figura 39).

5+ 8- 5+ -

Figura 39. Interaccion entre los dipolos eléctricos de las moléculas de cloruro de hidrégeno.
http://commons.wikimedia.org/wiki/File:Dipole-dipole-interaction-in-HCI-2D.png

Las fuerzas electrostaticas entre dos iones disminuyen de acuerdo con un factor 1/d2 a
medida que aumenta su separacion d. En cambio, las fuerzas dipolo-dipolo varian segun
1/d3 (d elevado a la tercera potencia) y sélo son eficaces a distancias muy cortas; ademas
son fuerzas méas débiles que en el caso ion-ion porque g+ y g- representan cargas parciales.
Las energias promedio de las interacciones dipolo dipolo son aproximadamente 4 kJ por
mol, en contraste con los valores promedio para energias caracteristicas de tipo iénico y de

enlace covalente (~400 kJ por mol).
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Estas son ligeramente direccionales, es decir, al elevarse la temperatura, el movimiento
transicional, rotacional y vibracional de las moléculas aumenta y produce orientacion mas
aleatoria entre ellas. En consecuencia, la fuerza de las interacciones dipolo-dipolo

disminuye al aumentar la temperatura.

REACCION ACIDO-BASE

Una reaccion acido-base o reaccion de neutralizacion es una reaccion quimica que ocurre
entre un acido y una base produciendo una sal y agua. La palabra "sal" describe cualquier
compuesto i6nico cuyo cation provenga de una base (Na“ del NaOH) y cuyo anion
provenga de un acido (CI" del HCI). Las reacciones de neutralizacion son generalmente
exotérmicas, lo que significa que desprenden energia en forma de calor. Se les suele llamar

de neutralizacion porque al finalizar la reaccion la solucion queda neutra.

Existen varios conceptos que proporcionan definiciones alternativas para los mecanismos
de reaccion involucrados en estas reacciones, y su aplicacion en problemas en disolucién
relacionados con ellas. A pesar de las diferencias en las definiciones, su importancia se
pone de manifiesto en los diferentes métodos de analisis, cuando se aplica a reacciones
acido-base de especies gaseosas o liquidas, o cuando el caracter acido o basico puede ser

algo menos evidente.

Acido

Un é&cido (del latin acidus, que significa agrio) es considerado tradicionalmente como
cualquier compuesto quimico que, cuando se disuelve en agua, produce una solucién con
una actividad de cation hidronio mayor que el agua pura, esto es, un pH menor que 7. Esto
se aproxima a la definicion moderna de Johannes Nicolaus Brensted y Thomas Martin
Lowry, quienes definieron independientemente un acido como un compuesto que dona un
cation hidrégeno (H*) a otro compuesto (denominado base). Algunos ejemplos comunes
son el &cido acético (en el vinagre), el acido clorhidrico (en el Salfumant y los jugos

gastricos), el acido acetilsalicilico (en la aspirina), o el &cido sulfarico (usado en baterias de
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automovil). Los sistemas &cido/base se diferencian de las reacciones redox en que, en estas
ultimas hay un cambio en el estado de oxidacion. Los acidos pueden existir en forma de
solidos, liquidos o gases, dependiendo de la temperatura y también pueden existir como
sustancias puras o en solucién. A las sustancias quimicas que tienen la propiedad de un

acido se les denomina 4cidas.

Propiedades de los acidos
e Tienen sabor agrio como en el caso del &cido citrico en la naranja y el limon.
e Cambian el color del papel tornasol azul a rosa, el anaranjado de metilo de
anaranjado a rojo y deja incolora a la fenolftaleina.
e 50N COrrosivos.
e Producen quemaduras de la piel.
e Son buenos conductores de electricidad en disoluciones acuosas.
e Reaccionan con metales activos formando una sal e hidrégeno.
e Reaccionan con bases para formar una sal mas agua.

e Reaccionan con 6xidos metalicos para formar una sal mas agua.

Base

Una base es, en primera aproximacion (segun Arrhenius), cualquier sustancia que en
disolucion acuosa aporta iones OH ™ al medio. Un ejemplo claro es el hidroxido potésico, de
formula KOH:

KOH — OH™ + K" (en disolucion acuosa)

Los conceptos de base y acido son contrapuestos. Para medir la basicidad (o alcalinidad) de
un medio acuoso se utiliza el concepto de pOH, que se complementa con el de pH, de
forma tal que pH + pOH = pKw, (Kw en CNPT es igual a 10**). Por este motivo, esta

generalizado el uso de pH tanto para acidos como para bases.

Propiedades de las bases
Segun Boyle, bases son aquellas sustancias que presentan las siguientes propiedades:
e Poseen un sabor amargo caracteristico.

e Sus disoluciones conducen la corriente eléctrica.
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e Cambian el papel tornasol rojo en azul.

e Lamayoria son irritantes para la piel (causticos).

e Tienen un tacto jabonoso.

e Son solubles en agua (sobre todo los alcalis).

e Sus atomos se rompen con facilidad.

e Reaccionan con acidos formando sal y agua.
Definicion de Arrhenius
La definicién de Arrhenius de las reacciones acido-base es un concepto acido-base mas
simplificado, desarrollado por el quimico sueco Svante Arrhenius, que fue utilizado para
proporcionar una definicion mas moderna de las bases que siguid a su trabajo con Friedrich
Wilhelm Ostwald en el que establecian la presencia de iones en solucion acuosa en 1884, y
que llevo a Arrhenius a recibir el Premio Nobel de Quimica en 1903 como "reconocimiento
de sus extraordinarios servicios... prestados al avance de la quimica por su teoria de la

disociacion electrolitica”.

Tal como se definié en el momento del descubrimiento, las reacciones &cido-base se
caracterizan por los acidos de Arrhenius, que se disocian en solucion acuosa formando
iones hidrogeno (H"), reconocidos posteriormente como ion hidronio (Hz0"), y las bases de
Arrhenius, que forman aniones hidroxilo (OH ). Mas recientemente, las recomendaciones
de la IUPAC han sugerido el término de "oxonio", en lugar del més antiguo y también
aceptado de "hidronio" para ilustrar los mecanismos de reaccion, como los de las
definiciones de Bronsted-Lowry y sistemas solventes, méas claramente que con la definicién
de Arrhenius, que actia como un simple esquema general del caracter acido-base. La
definicion de Arrhenius se puede resumir como "los &cidos de Arrhenius, en solucion
acuosa, forman iones hidrdgeno, mientras que las bases de Arrhenius forman iones

hidréxilo".

La tradicional definicion acuosa de acido-base del concepto de Arrhenius se describe como
la formacion de agua a partir de iones hidrogeno e hidroxilo, o bien como la formacion de
iones hidrogeno e hidréxilo procedentes de la disociacion de un &cido y una base en

solucién acuosa:
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H* (ag) + OH™ (aq) = H,0

Esto conduce a la definicidon de que, en las reacciones acido-base de Arrhenius, se forma
una sal y agua a partir de la reaccion entre un &cido y una base. En otras palabras, es una

reaccion de neutralizacion.
acido” + base” — sal haloidea + agua

Los iones positivos procedentes de una base forman una sal con los iones negativos
procedentes de un &cido. Por ejemplo, dos moles de la base hidroxido de sodio (NaOH)
pueden combinarse con un mol de acido sulfurico (H,SO,) para formar dos moles de agua y

un mol de sulfato de sodio.
2 NaOH + H,S04 — 2 H,0O + Na,SOq4

Teoria acido-base de Brgnsted-Lowry

En quimica, la teoria de Bronsted-Lowry es una teoria acido-base, propuesta
independientemente por el danés Johannes Nicolaus Brgnsted y el britanico Thomas Martin
Lowry en 1923. En este sistema, &cidos de Brgnsted y bases de Brgnsted se definen, por el
cual un acido es una molécula o ion que es capaz de bajar, o "donar", un hidrégeno
cationico (proton, H"), y una base de una especie con la capacidad para ganar, o "aceptar”,

un cation de hidrégeno (protones).

2H,0 H,O* OH-
Q=29

Figura 40. El agua es a la vez acido y base. Una molécula H,O actiia como base y gana un proton H* y se
convierte en H;O"; la otra molécula H,O actia como 4cido y pierde un proton H* para convetirse en OH".
http://commons.wikimedia.org/wiki/File:Autoprotolyse _eau.svg
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Propiedades de los &cidos y las bases
De esto se deduce que, si un compuesto se comporta como un acido, para donar un proton,
debe existir una base para aceptar el protdn. Asi, el concepto de Brgnsted-Lowry puede ser

definido por la reaccion:

acido + base = base conjugada + &cido conjugado.

La base conjugada es el ion o molécula que queda después de que el acido ha perdido un
proton, y el acido conjugado es la especie creado cuando la base acepta el proton. La
reaccion puede proceder en cualquier direccion hacia la derecha o la izquierda, en cada

caso, el acido dona un protén a la base.

El agua es anfotero y puede actuar como un acido 0 como una base. En la reaccién entre el

acido acético, CH3CO,H, y el agua, H,0, el agua actlla como una base.

CH3COOH + H,0 = CH3COO ™ + H30"

El ion acetato, CH3COy, es la base conjugada del acido acético y el ion hidronio, H30", es

el &cido conjugado de la base, el agua.

El agua también puede actuar como un &cido, por ejemplo, cuando reacciona con el

amoniaco. La ecuacion dada para esta reaccion es:

H,0 + NHz= OH™ + NH,"

en la que H,O dona un proton NHgs. El hidréxido de iones es la base conjugada del agua que

actiia como un &cido y el ion amonio es el &cido conjugado de la base, el amoniaco.

Un é&cido fuerte, tal como &cido clorhidrico, se disocia completamente. Un &cido débil, tal
como &cido acético, puede disociarse parcialmente, la constante de disociacion del éacido,

pKa, es una medida cuantitativa de la fuerza del acido.
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Una amplia gama de compuestos se pueden clasificar en el marco de Bronsted-Lowry:
acidos minerales y derivados tales como sulfonatos , fosfonatos , etc, acidos carboxilicos,
aminas, acidos de carbono, 1,3-dicetonas tales como la acetilacetona, el acetoacetato de

etilo, y el acido de Meldrum, y muchos mas.

Una base de Lewis, que se define como un donante de par de electrones, puede actuar como
una base de Bronsted-Lowry, ya que el par de electrones pueden ser donados a un proton.
Esto significa que el concepto de Bronsted-Lowry no se limita a las soluciones acuosas.

Cualquier donante disolvente S puede actuar como un aceptor de protones.

AH+S:=A +SH"
Los disolventes tipicos donantes utilizados en la quimica acido-base, tales como sulfoxido
de dimetilo o amoniaco liquido tienen un 4&tomo de oxigeno o nitrégeno con un par solitario
de electrones que se pueden utilizar para formar un enlace con un proton.
Acidez de Brgnsted de algunos &cidos de Lewis
Algunos &cidos de Lewis, que se define como aceptores de pares de electrones, también
actan como &cidos de Bronsted-Lowry. Por ejemplo, el ion de aluminio, AI** puede
aceptar pares de electrones de las moléculas de agua, como en la reaccion

Al + 6H,0 — Al(H,0)*

El ion agua formado es un débil &cido Bransted-Lowry.

Al(H,0)s*" + H,0 = Al(H,0)s0H*" + H;0" ... K, =1.2 x 107

La reaccion global se describe como hidrélisis acida del ion aluminio.
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Sin embargo no todos los acidos de Lewis generan acidez Bregnsted-Lowry. El ion

magnesio reacciona de manera similar como un &cido de Lewis con seis moléculas de agua

Mg®* + 6H,0 — Mg(H,0)s*"

pero aqui muy pocos protones se intercambian, ya que la acidez de Bronsted-Lowry del ion
agua es insignificante (K, = 3.0 x 10™*9).

El &cido borico también sirve de ejemplo de la utilidad del concepto de Bronsted-Lowry

para un acido que no se disocia, pero que efectivamente donar un proton a la base, el agua.

La reaccion es

B(OH)3 + 2H,0 = B(OH), + H30"

Aqui el acido bdrico actia como un acido de Lewis y acepta un par de electrones desde el
oxigeno de una molécula de agua. La molécula de agua en vez dona un proton a una

segunda molécula de agua y, por lo tanto, actia como un &cido de Bregnsted.

Acidos y bases de Lewis

El quimico estadounidense Lewis dio una definicion acerca del comportamiento de la base,
la cual se puede definir como una sustancia que puede donar un par de electrones, y para el
acido como una sustancia que puede aceptar un par de electrones. En 1923 y desarrollé en
1938 su teoria de acidos y bases:

el acido debe tener su octeto de electrones incompleto y la base debe tener algin par de
electrones solitarios. EI amoniaco es una base de Lewis tipica y el trifluoruro de boro un
acido de Lewis tipico. La reaccion de un acido con una base de Lewis da como resultado un
compuesto de adicion. Los acidos de Lewis tales como el cloruro de aluminio, el trifluoruro
de boro, el cloruro estannico, el cloruro de zinc y el cloruro de hierro (I11) son catalizadores

sumamente importantes de ciertas reacciones organicas.
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De esta forma se incluyen substancias que se comportan como acidos pero no cumplen la
definicion de Brgnsted y Lowry, y suelen ser denominadas acidos de Lewis. Puesto que el
proton, segun esta definicion, es un &cido de Lewis (tiene vacio el orbital 1s, en donde

alojar el par de electrones), todos los &cidos de Brgnsted-Lowry son cidos de Lewis.

Ejemplos de &cidos de Brgnsted-Lowry: HCI, HNOg3, H3PO,.
Ejemplos de acidos de Lewis: Ag*, AICIz, CO,, SOs.

Se puede tener una idea de la fuerza de una sustancia como &cido o base de Lewis
utilizando la constante de disociacion de su aducto con una base o acido de Lewis tomado
como referencia. Por ejemplo, para comparar la basicidad del amoniaco, metilamina,

dimetilamina y trimetilamina en fase gaseosa, se puede utilizar el trimetilborano.

Constantes de disociacién de los compuestos trialquilboro-amina a 100°C

Acido Base Ky

(CHs)3B NH;3 4.6
(CHs)3B CH3NH, | 0.0350
(CHs)3B (CH3),NH | 0.0214
(CH3)3B (CH3)sN | 0.472

Como ejemplo se puede mencionar el caso de la protonacion del amoniaco, que actla como
una base de Lewis al donar un par de electrones al agua, transferencia que lleva a su
hidrdlisis en oxhidrilo y proton, que es recibido por el amoniaco para formar amonio. Esto
nos dice que una reaccion acido-base de Lewis es aquella en que existen donaciones de un
par de electrones de una especie a otra sin cambios en los nimeros de oxidacién de las
especies que interactGan. Al poner un &cido a una base, 0 una base a un &cido se

neutralizaran.
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pH (Potencial de Hidrogeno)

El pH es una medida de acidez o alcalinidad de una disolucion. ElI pH indica la
concentracion de iones hidronio [H3O"] presentes en determinadas sustancias. La sigla
significa ‘potencial hidrogeno’, ‘potencial de hidrogeno’ o ‘potencial de hidrogeniones’
(pondus Hydrogenii o potentia Hydrogenii; del latin pondus, n. = peso; potentia, f. =
potencia; hydrogenium, n. = hidrégeno). Este término fue acufiado por el quimico
danésS. P. L. Sgrensen (1868-1939), quien lo defini6 como el opuesto del logaritmo en

base 10 (o el logaritmo del inverso) de la actividad de los iones hidrégeno. Esto es:

pH = — logg [am+]

Desde entonces, el término "pH" se ha utilizado universalmente por lo practico que resulta
para evitar el manejo de cifras largas y complejas. En disoluciones diluidas, en lugar de
utilizar la actividad del ion hidrégeno, se le puede aproximar empleando la concentracion
molar del ion hidrégeno. Por ejemplo, una concentracién de [Hs0"] = 1 x 107 M
(0,0000001) es simplemente un pH de 7 ya que: pH = —log[10 '] = 7

La escala de pH tipicamente va de 0 a 14 en disolucién acuosa, siendo acidas las
disoluciones con pH menores a 7 (el valor del exponente de la concentracion es mayor,
porque hay mas iones en la disolucién) y alcalinas las que tienen pH mayores a 7. El
pH =7 indica la neutralidad de la disolucion (cuando el disolvente es agua).

En productos de aseo y limpieza se suele hacer uso del término "pH neutro". En este caso la
neutralidad hace referencia a un nivel de pH 5,5. Debido a las caracteristicas de la piel
humana, cuyo pH es 5,5, se indica neutralidad de pH en este tipo de productos que estan
destinados a entrar en contacto con nuestra piel para destacar su no agresividad. Si se
aplicaran productos de pH 7 a nuestra piel se produciria una variacion del pH cutaneo con

posibles consecuencias negativas.
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Definicion
El pH se define como el logaritmo negativo de base 10 de la actividad de los iones
hidrégeno:

pH = —logyo [ag+]

Se considera que p es un operador logaritmico sobre la concentracion de una solucién: p =

—log[...] , también se define el pOH, que mide la concentracion de iones OH .

Puesto que el agua estd adulterada en una pequefia extension en iones OH™y H;O", tenemos
que:
K(Constante)w(water’ agua) = [H30+] . [OHi]::l.oil4

en donde [H30"] es la concentracion de iones hidronio, [OH] la de iones hidroxilo, y Ky, es

una constante conocida como producto idnico del agua, que vale 10 .
Por lo tanto,
log Ky = log [H30"] + log [OH ]
—14 = log [H30'] + log [OH ]
14 = —log [H30"] - log [OH]
pH+pOH =14

Por lo que se puede relacionar directamente el valor del pH con el del pOH.
En disoluciones no acuosas, o fuera de condiciones normales de presion y temperatura, un

pH de 7 puede no ser el neutro. EI pH al cual la disolucidn es neutra estara relacionado con

la constante de disociacién del disolvente en el que se trabaje.
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Medida del pH

El valor del pH se puede medir de forma precisa mediante un potencidometro, también
conocido como pH-metro (/pe achimetro/ o /pe ache metro/), un instrumento que mide la
diferencia de potencial entre dos electrodos: un electrodo de referencia (generalmente de

plata/cloruro de plata) y un electrodo de vidrio que es sensible al ion de hidrégeno.

También se puede medir de forma aproximada el pH de una disolucion empleando
indicadores, acidos o bases débiles que presentan diferente color segun el pH.
Generalmente se emplea papel indicador, que se trata de papel impregnado de una mezcla
de indicadores cualitativos para la determinacion del pH. El papel de litmus o papel
tornasol es el indicador mejor conocido. Otros indicadores usuales son la fenolftaleina y el

naranja de metilo.

A pesar de que muchos potenciometros tienen escalas con valores que van desde 1 hasta 14,
los valores de pH también pueden ser ain menores que 1 o aun mayores que 14. Por
ejemplo el acido de bateria de automdviles tiene valores cercanos de pH menores que uno,

mientras que el hidréxido de sodio 1 M varia de 13,5 a 14.

Un pH igual a 7 es neutro, menor que 7 es acido y mayor que 7 es basico a 25 °C. A
distintas temperaturas, el valor de pH neutro puede variar debido a la constante de

equilibrio del agua (kW).

La determinacion del pH es uno de los procedimientos analiticos mas importantes y mas
usados en ciencias tales como gquimica, bioquimica y la quimica de suelos. El pH determina
muchas caracteristicas notables de la estructura y actividad de las biomoléculas y, por tanto,

del comportamiento de células y organismos.
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Solucion bufer

Diversas reacciones quimicas que se producen en solucion acuosa necesitan que el pH del
sistema se mantenga constante, para evitar que ocurran otras reacciones no deseadas. Las
soluciones reguladoras o bufer son capaces de mantener la acidez o basicidad de un sistema
dentro de un intervalo reducido de pH. Estas soluciones contienen como especies
predominantes, un par acido/base conjugado en concentraciones apreciables. La reaccion de
neutralizacion: es una reaccion entre un acido y una base, generalmente en las reacciones

acuosas acido-base se forma agua y una sal.

El organismo posee tres mecanismos para mantener el pH en valores compatibles con la
vida:

» Los amortiguadores.

« Laregulacion pulmonar de la CO..

» Lareabsorcion y excresion renal de bicarbonato y la excrecion de acidos.

Ejemplos de pH de algunas sustancias:
» Piel humana: 5,5
* Leche:6,5
« Sangre: entre 7,35y 7,45 aproximadamente, en condiciones normales.
» Detergente: 10,5 aproximadamente.

e Zumo de limén: 2.

Para obtener un indicador organico se puede utilizar repollo morado siguiendo estos pasos:
« Cortar la col en tiras.
» Enun mortero colocar la col morada y molerla.
» Colocar alcohol en la disolucion.
« Filtrar la sustancia con un filtro de papel.
» Colocar sustancias en varios recipientes como: bicarbonato de sodio, limén,
pomelo, vinagre, agua o limpiador de horno.

» Agregar en cada recipiente el indicador.
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Si los resultados son los siguientes se extrajo el indicador con éxito:
» Vinagre: color rosado (sustancia &cida)
» Bicarbonato de sodio: color verde (sustancia alcalina)
« Pomelo: color fucsia (sustancia acida)
» Alcohol: color verde azulado (sustancia alcalina)
» Limpiador de horno: color amarillento (sustancia alcalina)
« Limon: color fucsia (sustancia acida)

« Agua: color violeta (sustancia neutra)

Disociacion y equilibrio

Las reacciones de acidos son generalizadas frecuentemente en la forma HA = H" + A,
donde HA representa el acido, y A" es la base conjugada. Los pares acido-base conjugados
difieren en un proton, y pueden ser interconvertidos por la adicion o eliminacién de un
protén (protonacion y deprotonacion, respectivamente). Obsérvese que el acido puede ser la
especie cargada, y la base conjugada puede ser neutra, en cuyo caso el esquema de reaccion
generalizada podria ser descrito como HA'= H* + A. En solucion existe un equilibrio entre
el acido y su base conjugada. La constante de equilibrio K es una expresion de las
concentraciones del equilibrio de las moléculas o iones en solucion. Los corchetes indican
concentracion, asi [H,0] significa la concentracion de [H,0]. La constante de disociacién
acida K, es usada generalmente en el contexto de las reacciones acido-base. El valor
numérico de K, es igual a la concentracién de los productos, dividida por la concentracion
de los reactantes, donde el reactante es el acido (HA) y los productos son la base conjugada
yH".

- _ HTAT]
BT AL

El més fuerte de los dos acidos tendra K, mayor que el acido méas débil; la relacion de los
iones hidrégeno al acido serd mayor para el acido mas fuerte, puesto que el &cido mas
fuerte tiene una tendencia mayor a perder su proton. Debido al rango de valores posibles
para K, se extiende por varios Ordenes de magnitud, mas frecuentemente se utiliza una

constante mas manipulable, pK,, donde pK; = -logioK,. Los acidos mas fuertes tienen pK,
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menor que los acidos debiles. Los valores de pK, determinados experimentalmente a 25 °C

en solucion acuosa suelen presentarse en libros de texto y material de referencia.

Fuerza de los acidos

La fuerza de un acido se refiere a su habilidad o tendencia a perder un proton. Un acido
fuerte es uno que se disocia completamente en agua; en otras palabras, un mol de un &cido
fuerte HA se disuelve en agua produciendo un mol de H* y un mol de su base conjugada,
A’, y nada del acido protonado HA. En contraste, un acido débil se disocia solo
parcialmente y, en el equilibrio, existen en la solucion tanto el acido como su base
conjugada. Algunos ejemplos de acidos fuertes son el acido clorhidrico (HCI), écido
yodhidrico (HI), &cido bromhidrico (HBr), &cido perclérico (HCIO,), acido nitrico (HNOs)
y acido sulfarico (H,SO,4). En agua, cada uno de estos se ioniza practicamente al 100%.
Mientras mas fuerte sea un acido, mas facilmente pierde un proton, H*. Dos factores clave
que contribuyen a la facilidad de deprotonacién son la polaridad del enlace H-A. La fuerza
de los &cidos suele ser discutida también en términos de la estabilidad de la base conjugada.

Los acidos mas fuertes tienen K, mas alto, y pK, mas bajo que los acidos méas débiles.

Polaridad y el efecto inductivo

La polaridad se refiere a la distribucion de electrones en un enlace quimico, la region de
espacio entre dos nucleos atomicos donde se comparte un par de electrones. Cuando los dos
atomos tienen aproximadamente la misma electronegatividad (potencia para atraer
electrones del enlace), los electrones son compartidos aproximadamente por igual y pasan
el mismo tiempo en cualquier extremo del enlace. Cuando hay una diferencia significativa
en electronegatividades de los dos &tomos enlazados, los electrones pasan mas tiempo cerca
al nucleo del elemento mas electronegativo, y se forma un dipolo eléctrico, o separacion de
cargas, tal que hay una carga parcial negativa localizada en el elemento electronegativo, y
una carga parcial positiva en el elemento electropositivo. El hidrégeno es un elemento
electropositivo y acumula una carga ligeramente positiva cuando esta unido a un elemento
electronegativo, como el oxigeno o el bromo. Al decrecer la densidad electrénica en el
atomo de hidrégeno, se hace mas facil que sea abstraido en forma de protdn, en otras

palabras, es mas acido. Al moverse de izquierda a derecha a lo largo de una fila en la tabla
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periddica, los elementos tienden a hacerse mas electronegativos, y la fuerza del acido

binario formado por el elemento aumenta coherentemente en:

Féormula Nombre pKa

HF acido fluorhidrico | 3.17
H,O agua 15.7
NH3 amoniaco 38
CH, metano 48

El elemento electronegativo no necesita estar unido directamente al hidrégeno acido para
incrementar su acidez. Un atomo electronegativo puede "jalar" densidad electrénica desde
el enlace &cido, a través del efecto inductivo. La habilidad para atraer electrones disminuye
rapidamente con la distancia del elemento electronegativo al enlace acido. El efecto es
ilustrado por la siguiente serie de &cidos butanoicos halogenados. El cloro es mas
electronegativo que el bromo y, en consecuencia, tiene el efecto méas fuerte. El atomo de
hidrégeno unido al oxigeno es el hidrégeno &cido. El &cido butanoico es un &cido

carboxilico.
Estructura ‘ Nombre PKa

T T T y: 4cido butanoico ~4.8
H—C—C—C—C/

| I AN

H o H H OH

c|| T T 0 acido 4-clorobutanoico 4.5
H—C—C—C—C/

| I AN

H H H OH

T c|| T 0 acido 3-clorobutanoico ~4.0
H—C—C—C—C/

| I AN

H o H H OH

T T Blr . 4cido 2-bromobutanoico 2.93
H—C—C—C—C/

I R AN

H H H aH

T T cll y. 4cido 2-clorobutanoico 2.86
H—C—C—C—C/

LT,

H H H
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A la vez que el atomo de cloro se aleja del enlace acido O-H, el efecto disminuye. Cuando
el &tomo de cloro esta a un &tomo de carbono de distancia del grupo &cido carboxilico, la
acidez del compuesto se incrementa significativamente, comparada con el acido butanoico
(también llamado acido butirico). Sin embargo, cuando el atomo de cloro esta separado por
varios enlaces, el efecto es mucho menor. ElI bromo es mas electronegativo que el carbono
o el hidrogeno, pero no tan electronegativo como el cloro, con lo que pK, del &cido 2-
bromobutanoico es ligeramente mayor que el pK, del &cido 2-clorobutanoico.

El nimero de atomos electronegativos adyacentes a un enlace acido también afecta a la
fuerza del &cido. Los oxoé&cidos tienen la férmula general HOX, donde X puede ser
cualquier &tomo y puede 0 no compartir enlaces con otros atomos. Al aumentar el nimero
de 4tomos o grupos electronegativos en el atomo X, se disminuye la densidad electronica
en el enlace acido, haciendo que la pérdida del proton sea mas facil. El &cido perclérico es
un &cido muy fuerte (pK, = -8), y se disocia completamente en agua. Su férmula quimica es
HCIO,4, y comprende un atomo de cloro central, con cuatro atomos de oxigeno alrededor,
uno de los cuales estd unido a un atomo de hidrdégeno extremadamente acido, que es
eliminable facilmente. En contraste, el acido clérico (HCIOs) es un acido algo menos fuerte
(pKa = -1.0), mientras que el acido cloroso (HCIO,, pK,; = +2.0) y el acido hipocloroso
(HCIO, pK, = +7.53) son acidos débiles.

Los &cidos carboxilicos son acidos organicos que contienen un grupo hidroxilo acido y un
grupo carbonilo. Los acidos carboxilicos pueden ser reducidos al alcohol correspondiente;
la sustitucion de un atomo de oxigeno electronegativo con dos atomos de hidrégeno
electropositivos conduce a un producto que es esencialmente no 4cido. La reduccion del
acido acético a etanol usando LiAlH, (hidruro de aluminio y litio o LAH) y éter es un

ejemplo de dicha reaccion.

H H H
I o |
H—C c/? AH H—C— C— OH
—_— — . —_— i — —
~ ether
I OH |
H H H

El valor de pK, para el etanol es 16, comparado con 4,76 para el acido acético.
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Caracteristicas quimicas

Acidos monoproticos

Los &cidos monopréticos son aquellos &cidos que son capaces de donar un proton por
molécula durante el proceso de disociacion (llamado algunas veces ionizacion), como se

muestra a continuacién (simbolizado por HA):

HA(aq) + H,O(l) = H30(ac) + A (ac) Ka

Algunos ejemplos comunes de acidos monoproticos en acidos minerales incluyen al acido
clorhidrico (HCI) y el acido nitrico (HNO3). Por otra parte, para los acidos organicos, el
término generalmente indica la presencia de un grupo carboxilo, y algunas veces estos
acidos son conocidos como é&cidos monocarboxilicos. Algunos ejemplos de acidos
organicos incluyen al acido formico (HCOOH), acido acético (CH3COOH) y el &cido
benzoico (CgHsCOOH).

Acidos poliproticos

Los acidos polipréticos son capaces de donar mas de un proton por molécula de acido, en
contraste a los acidos monoproticos que solo donan un protén por molécula. Los tipos
especificos de acidos poliproticos tienen nombres mas especificos, como &cido diprético
(dos protones potenciales para donar) y acido triprético (tres protones potenciales para

donar).

Un é&cido diproético (simbolizado aqui como H,A) puede sufrir una o dos disociaciones,

dependiendo del pH. Cada disociacion tiene su propia constante de disociacion, K;; y Ka.

H,A(ac) + HoO(l) = H30'(ac) + HA (ac)  Ka
HA (ac) + HoO(l) = H30%(ac) + A* (ac)  Ka

La primera constante de disociacién es mayor que la segunda; esto es: Ky>Kj,. Por
ejemplo, el &cido sulfarico (H,SO,4) puede donar un protdn para formar el anion bisulfato

(HSOy), para lo que K, es muy grande; luego puede donar un segundo protén para formar
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el anién sulfato (SO4%), donde K., es comparativamente pequefio, indicando una fuerza
intermedia. El valor grande de K, para la primera disociacion significa que el acido
sulfurico es un acido fuerte. De modo similar, el inestable y débil acido carbonico (H,COs)
puede perder un protén para formar el anion bicarbonato (HCO3") y perder un segundo
protén para formar el anién carbonato (COs*). Ambos valores de K, son pequefios, pero
Ka>Kaz.

Un &cido triprotico (HzA) puede sufrir una, dos, o tres disociaciones, y tiene tres constantes

de disociacion, donde K;1>Ko>Kas.

HsA(ac) + H,0(l) = H30"(ac) + H.A (ac) Ka1
H,A (ac) + H,O(l) = H3O"(ac) + HA* (ac)  Ka
HA? (ac) + H,O(l) = H30"(ac) + A’ (ac) Kas

Un ejemplo inorgénico de un &cido triprotico es el acido ortofosforico (HsPOu),
generalmente llamado simplemente &cido fosforico. Los tres protones pueden ser perdidos

consecutivamente, produciendo H,PO R luego HPOZ_ oY finalmente PO3_ " el anién

ortofosfato, simplemente llamado fosfato. Un ejemplo organico de éacido triprético es el
acido citrico, que puede perder consecutivamente tres protones para formar finalmente el
anion citrato. Aungue las posiciones de los protones en la molécula original pueden ser
equivalentes, los valores de K, difieren puesto que es energéticamente menos favorable

perder un proton si la base conjugada esta cargada negativamente.
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Neutralizacion
La neutralizacion es la reaccion entre un &cido y una base, produciendo una sal y base
neutralizada; por ejemplo, el &cido clorhidrico y el hidroxido de sodio forman cloruro de

sodio y agua:

HCl(aq) + NaOH(aq) — H,O(l) + NaCl(aq)

La neutralizacion es la base de la titulacion, donde un indicador de pH muestra el punto de
equivalencia cuando el numero equivalente de moles de una base han sido afiadidos a un
acido. Generalmente se asume incorrectamente que la neutralizacién resulta en una
solucién con pH 7,0, lo que es solamente el caso cuando el &cido y la base tienen fuerza
similar durante la reaccion y se encuentran en concentraciones semejantes. La
neutralizacion con una base mas débil que el acido resulta en una sal débilmente acida. Un
ejemplo es el cloruro de amonio, que es débilmente acido, producido a partir del &cido
fuerte cloruro de hidrégeno y la base débil amoniaco. Reciprocamente, la neutralizacién de
un acido débil con una base fuerte produce una sal débilmente bésica, por ejemplo, el

fluoruro de sodio, formado a partir del fluoruro de hidrégeno y el hidréxido de sodio.

Equilibrio acido débil/base débil

Para que se pueda perder un proton, es necesario que el pH del sistema suba sobre el valor
de pK, del 4cido protonado. La disminucion en la concentracion de H™ en la solucion bésica
desplaza el equilibrio hacia la base conjugada (la forma deprotonada del &cido). En
soluciones a menor pH (mas é&cidas), hay suficiente concentracion de H* en la solucion para
que el &cido permanezca en su forma protonada, o para que se protone la base conjugada.
Las soluciones de acidos débiles y sales de sus bases conjugadas forman las soluciones

tampon.

135


http://es.wikipedia.org/wiki/Neutralizaci%C3%B3n_(qu%C3%ADmica)
http://es.wikipedia.org/wiki/Sal_(qu%C3%ADmica)
http://es.wikipedia.org/wiki/Titulaci%C3%B3n
http://es.wikipedia.org/wiki/Indicador_de_pH
http://es.wikipedia.org/wiki/Cloruro_de_amonio
http://es.wikipedia.org/wiki/Cloruro_de_hidr%C3%B3geno
http://es.wikipedia.org/wiki/Amon%C3%ADaco
http://es.wikipedia.org/wiki/Fluoruro_de_sodio
http://es.wikipedia.org/wiki/Fluoruro_de_hidr%C3%B3geno
http://es.wikipedia.org/wiki/Hidr%C3%B3xido_de_sodio
http://es.wikipedia.org/wiki/Soluci%C3%B3n_tamp%C3%B3n
http://es.wikipedia.org/wiki/Soluci%C3%B3n_tamp%C3%B3n

Dureza de acidos

En 1963, Pearson introdujo el concepto de &cidos y bases duros y blandos. Son éacidos
duros aquellos cationes de pequefio tamafio y alta carga, de baja polarizabilidad: alcalinos,
alcalinotérreos ligeros, cationes de transicion de alta carga, como el Ti*", Cr¥*, Fe**, Co™,
etc. Son acidos blandos las especies quimicas de gran tamafio, pequefia o nula carga, y alta
polarizabilidad: metales mas pesados de carga mas baja, como Ag*, Cu*, Pt**, Hg**, etc.
Las especies duras tienden a combinarse entre si. La interaccion duro-duro o blando-blando
conduce a especies mas estables. Esto se debe a un mayor solapamiento de orbitales, que
origina un enlace mas fuerte que en las interacciones duro-blando o blando-duro. Lo

anterior es util, de forma aproximada, para predecir el sentido de numerosas reacciones.

Aplicaciones de los acidos

Hay numerosos usos de los acidos. Los &cidos son usados frecuentemente para eliminar
herrumbre y otra corrosion de los metales en un proceso conocido como pickling. Pueden
ser usados tambieén como electrolitos en una bateria, como el acido sulfurico en una bateria

de automovil.

Los é&cidos fuertes, el &cido sulfarico en particular, son ampliamente usados en
procesamiento de minerales. Por ejemplo, los minerales de fosfato reaccionan con acido
sulfurico produciendo acido fosférico para la produccion de fertilizantes, y el zinc es
producido disolviendo éxido de zinc en acido sulfarico, purificando la solucién y aplicando

electrolisis.

En la industria quimica, los acidos reaccionan en las reacciones de neutralizacién para
producir sales. Por ejemplo, el &cido nitrico reacciona con el amoniaco para producir nitrato
de amonio, un fertilizante. Adicionalmente, los acidos carboxilicos pueden ser esterificados

con alcoholes en presencia de acido sulfurico, para producir ésteres.

Los acidos son usados como catalizadores; por ejemplo, el acido sulflrico es usado en
grandes cantidades en el proceso de alquilacion para producir gasolina. Los acidos fuertes,

como el &cido sulfurico, fosforico y clorhidrico, también tienen efecto en reacciones de
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deshidratacion y condensacion. Los acidos son usados también como aditivos en bebidas y
alimentos, puesto que alteran su sabor y sirven como preservantes. Por ejemplo, el &cido

fosfdrico es un componente de las bebidas con cola.

Abundancia bioldgica

Muchas moléculas biolégicamente importantes son acidos. Los 4&cidos nucleicos,
incluyendo al ADN y el ARN contienen el cddigo genético que determina mucho de las
caracteristicas de un organismo, y es transferido de padres a vastagos. EI ADN contiene el
molde quimico para la sintesis de las proteinas, que estan hechas de subunidades de

aminoacidos.

Un o-aminoacido tiene un carbono central (el carbono a o alfa) que estd unido
covalentemente a un grupo carboxilo (de ahi que son acidos carboxilicos), un grupo amino,
un atomo de hidrdgeno, y un grupo variable. EI grupo variable, también llamado grupo R o
cadena lateral, determina la identidad y muchas de las propiedades de un aminoéacido
especifico. En la glicina, el aminoacido mas simple, el grupo R es un atomo de hidrogeno,
pero en todos los demas aminoacidos contiene uno 0 mas atomos de carbono unidos a
hidrégeno, y puede contener otros elementos, tales como azufre, selenio, oxigeno o
nitrogeno. Con excepcion de la glicina, los aminoécidos presentes en la naturaleza son
quirales y casi invariablemente estan presentes en la configuracion L. Algunos
peptidoglicanos, encontrados en algunas paredes celulares bacterianas contienen pequefias
cantidades de D-aminoacidos. A pH fisioldgico, tipicamente alrededor de 7, existen
aminoacidos libres en forma idnica, donde el grupo carboxilo &cido (-COOH) pierde un
proton (-COO") y el grupo amino basico (-NH,) gana un proton (-NHs"). La molécula

entera tiene una carga neta neutra, y es un zwitterion.

Los &cidos grasos y derivados de &cidos grasos son otro grupo de acidos carboxilicos que
juegan un rol significativo en biologia. Estos contienen largas cadenas de hidrocarburo y un
grupo acido carboxilico en un extremo. La membrana celular de casi todos los organismos
estd hecha principalmente de una bicapa fosfolipidica, una micela de cadenas hidrofébicas

de &cidos grasos con grupos fosfatohidrofilicos.
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En humanos y muchos otros animales, el &cido clorhidrico es parte del &cido gastrico
segregado en el estomago para ayudar a hidrolizar a las proteinas, asi como para convertir
la proenzima inactiva pepsin6geno en la enzima activa pepsina. Algunos organismos

producen acidos para su defensa; por ejemplo, las hormigas producen el acido férmico.

El equilibrio &cido-base juega un rol critico en la regulacion de la respiracion de los
mamiferos. El gas oxigeno (O,) lleva a cabo la respiracion celular, proceso por el cual los
animales liberan la energia potencial quimica almacenada en los alimentos, produciendo
diéxido de carbono (CO,) como producto. El oxigeno y el dioxido de carbono son
intercambiados en los pulmones, y el cuerpo responde a las demandas energéticas variables
ajustando la velocidad de ventilacion pulmonar. Por ejemplo, durante periodos de
ejercitacion, el cuerpo rompe rapidamente los carbohidratos almacenados, liberando CO; al
torrente sanguineo. En soluciones acuosas como la sangre, el CO, existe en equilibrio con

acido carbonico y el anion bicarbonato.

CO; + H,0 = H,COz= H + HCO3

Es la disminucion en el pH la sefial que lleva al cerebro a respirar mas rapidamente y

profundo, liberando el exceso de CO, y resuministrando a las células con O..

Las membranas celulares son generalmente impermeables a las moléculas polares, cargadas
o grandes, debido a las cadenas grasas acilicas lipofilicas contenidas en su interior. Muchas
moléculas biolégicamente importantes, incluyendo un gran ndmero de agentes
farmacéuticos, son acidos organicos debiles que pueden cruzar la membrana en su forma
protonada, en la forma sin carga, pero no pueden hacerlo en su forma cargada (como base
conjugada). Por esta razon, la actividad de muchas drogas puede ser aumentada o
disminuida por el uso de antiacidos o alimentos acidos. Sin embargo, la forma cargada
suele ser mas soluble en la sangre y el citosol, ambos medios acuosos. Cuando el medio
extracelular es mas acido que el pH neutro dentro de la célula, ciertos acidos existiran en su
forma neutra y seran solubles en la membrana, permitiéndoles cruzar la bicapa lipidica. Los

acidos que pierden un proton a pH intracelular existiran en su forma cargada, soluble, por
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lo que son capaces de difundirse a traves del citosol a su objetivo. El ibuprofeno, la aspirina

y la penicilina son ejemplos de drogas que son &cidos débiles.

Acidos comunes

Acidos minerales o inorganicos

Halogenuros de hidrogeno y sus soluciones acuosas: acido clorhidrico (HCI), éacido

bromhidrico (HBr), &cido yodhidrico (HI)

Oxoacidos de haldgenos: é&cido hipocloroso, &cido clorico, &cido perclorico, &cido

peryddico y compuestos correspondientes al bromo y al yodo

Acido fluorosulfarico
Acido nitrico (HNO3)
Acido fosforico (HsPO,)
Acido fluoroantimonico

Acidos sulfénicos

Acido metansulfonico (acido mesilico)
Acido etansulfonico (4cido esilico)
(EtSO3H)

Acido bencensulfénico (acido besilico)
(PhSO3zH)

Acidos carboxilicos
Acido acético
Acido formico
Acido glucénico

Acido fluorohérico
Acido hexafluorofosférico
Acido cromico (H,CrOy)

Acido toluenosulfénico (4cido tosilico, o
(CeHa(CHz) (SOsH))

Acido trifluorometansulfénico  (acido
triflico)

Acido lactico
Acido oxalico
Acido tartarico
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Acidos carboxilicos vinilogos

Acido ascorbico Acido de Meldrum

Fuerza de una base

Una base fuerte es la que se disocia completamente en el agua, es decir, aporta el maximo
namero de iones OH . EIl hidréxido potasico es un ejemplo de una base fuerte. Una base
débil también aporta iones OH al medio, pero estd en equilibrio el nimero de moléculas

disociadas con las que no lo estan.

Al(OH)3 = 30H™ 4 AI**

En este caso, el hidréxido de aluminio esta en equilibrio (descomponiéndose y formandose)

con los iones que genera.

Formacion de una base

Una base se forma cuando un 6xido metalico reacciona con agua (hidrolisis):

MgO + H,0 — Mg(OH),

igual es:

Al,O3 + 3H,0 — 2A1(OH);

Algunos ejemplos de bases son:

Soda caustica (NaOH) Jabdn y detergente
Leche de magnesia (Mg(OH),) Bicarbonato de sodio
El cloro de piscina (hipoclorito de sodio)

Antiacidos en general

Productos de limpieza

Amoniaco (NHj3)
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Valoracion acido-base

Una valoracion acido-base (también Ilamada volumetria acido-base, titulacion acido-base o
valoracion de neutralizacién) es una técnica o método de analisis cuantitativo muy usada,
que permite conocer la concentracion desconocida de una disolucion de una sustancia que
pueda actuar como &cido neutralizada por medio de una base de concentracion conocida, 0
bien sea una concentracion de base desconocida neutralizada por una solucién de &cido
conocido. Es un tipo de valoracion basada en una reaccion acido-base o reaccion de
neutralizacion entre el analito (la sustancia cuya concentracion queremos conocer) y la
sustancia valorante. EI nombre volumetria hace referencia a la medida del volumen de las
disoluciones empleadas, que nos permite calcular la concentracién buscada. Aparte del
calculo de concentraciones, una valoracion &cido-base permite conocer el grado de pureza

de ciertas sustancias.

«—Bureta

NaOH 2
fmmmm———
T 1 _pH-metro s
Electrodo
Disolucion
devor — 1 Ul— Vaso de
precipitados

Agitador
magnético | ’ O |
Figura 41. Valoracién de disolucién de acido clorhidrico, empleando hidréxido de sodio como sustancia

valorante, y un pH-metro para detectar el punto final. http://commons.wikimedia.org/wiki/File:Valoracion-
HCI-NaOH.png
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Metodo y material empleado
El material basico empleado para una valoracion acido-base es:
e Bureta
* Mesa o soporte de fondo blanco - se emplea para apreciar el cambio de color de
la disolucion.
* Pipeta
+ Indicador de pH o Indicador &cido-base (se emplean muchos diferentes, segun la
reaccion)
« Matraz Erlenmeyer (matraz conico)
» Disolucion estandar (una disolucion de concentracién conocida, como la de
Na,COs3 en agua)

» Disolucion o muestra cuya concentracion queremos conocer.

En una valoracién &cido-base a veces es necesario el uso de un indicador acido-base que
sufra un cambio de color y/o de un pH-metro para conocer el punto final. En otros casos las
propias sustancias que intervienen experimentan un cambio de color que permite saber
cuando se ha alcanzado ese punto de equivalencia entre el nimero de equivalentes de &cido

y de base.

En otras valoraciones o volumetrias, (redox, complexometria, de precipitacion) se registra
la concentracion de una sustancia en funcion del volumen de sustancia valorante afiadida,

para determinar el punto final.

En una valoracion acido-base se prefiere medir el pH como una medida de cémo transcurre
la transferencia de hidrones, H*, entre el 4cido y la base. Para ello se emplean electrodos
especificos conectados a un potenciémetro. Cerca del punto de equivalencia o punto final

de la valoracion se observa un cambio muy brusco de dicho potencial.
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Clases de valoracion acido-base
Se pueden clasificar en dos grandes grupos:

» Alcalimetrias: Determinacion de la concentracién de una base empleando un
acido fuerte de concentracion conocida como sustancia valorante. Se emplea
casi siempre acido clorhidrico, HCI; a veces &cido sulfurico, H,SQOy; y casi
nunca los &cidos nitrico (HNO3) y perclérico, (HCIOy).

» Acidimetrias. Determinacion de la concentracion de un acido empleando una
base fuerte de concentracion conocida como sustancia valorante, como el
NaOH.

Curvas de valoracion acido-base, para el acido clorhidrico y el &cido acético, obtenidas
midiendo el pH de dichas disoluciones, tras afiadirle volimenes crecientes de base fuerte.
Se muestra el punto de equivalencia en ambos casos y la zona de viraje de la fenolftaleina,

que serviria como indicador (Figura 42).

HAc HCI equivalence

HCI

1
mole equivalents of OH™ added

phenolphthalein HAc equivalence
pH indicator point pH 7.2

~
T

Figura 42. Curva de valoracion acido-base. http://commons.wikimedia.org/wiki/File:Weak.png
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Curvas de valoracion

Si representamos el pH medido por un electrodo en funcion del volumen afiadido de
sustancia valorante se obtienen curvas de valoracion o curvas de titulacion, similares a la de
la figura 42. Se observa el rapido cambio del pH para un volumen determinado. El punto de
inflexion de esta curva se llama punto de equivalencia y su volumen nos indica el volumen
de sustancia valorante consumido para reaccionar con el analito. En ausencia de sistema
medidor del pH, se pueden usar indicadores &cido-base, sustancias que mediante un cambio

de color nos indican que se ha llegado al punto de equivalencia.

Punto de equivalencia: valor del pH

Antes de iniciar la valoracién se debe elegir un indicador de pH adecuado segun el punto de
equivalencia previsto de la reaccion. El punto de equivalencia se corresponde con el valor
teodrico de la valoracién, pero en la practica no es posible saberlo con exactitud. En dicho
punto habran reaccionado cantidades estequiométricas de ambos reactivos, y el pH de dicho
punto depende de la fuerza relativa del acido y la base empleados. Para conocer dicho valor

se pueden emplear las siguientes reglas:

» Un écido fuerte reacciona con una base fuerte para formar una disolucién neutra

(pH =7).

» Un &cido fuerte reacciona con una base débil para formar una disolucion acida
(pH <7).

» Un &cido débil reacciona con una base fuerte para formar una disolucion basica
(pH> 7).

Cuando un &cido débil reacciona con una base débil, la disolucion en el punto de
equivalencia sera basica, si la base es méas fuerte que el acido, y seré acida, si el acido es
maés fuerte que la base. Si ambos son de igual fuerza, entonces el pH de equivalencia sera
neutro. Sin embargo, los acidos débiles no se valoran normalmente frente a bases débiles,
porque el cambio de color mostrado por el indicador suele ser rapido, y por lo tanto muy

dificil de ver con claridad por el observador.
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El punto final es el punto en que se detiene la valoracion, por ejemplo, tras el viraje de
color del indicador. Este cambio producido en la disolucion permite establecer

experimentalmente el punto final de la valoracion.

El punto final debe coincidir lo mas exactamente posible con el punto de equivalencia. La
diferencia entre ambos puntos constituye el error de valoracién, que es propio del método
(indicador empleado, uso de reactivos impuros, etc), y no debemos confundirlo con los

errores accidentales debidos a manipulaciones o medidas de volumen defectuosas.

Determinacion del punto de equivalencia
Son muy numerosos los métodos para detectar el punto de equivalencia. Aparte de los
métodos mas frecuentes (uso de indicadores y medida directa del pH con potenciémetro) se

pueden usar otros métodos:

» Valoracion potenciometrica: Es una medida basada en la diferencia de potencial
entre un electrodo adecuado frente a un electrodo de referencia (electrodo de
calomelanos de potencial fijo) en funcion del volumen de sustancia valorante.
No confundir con la medida directa de potencial que efectia el pH-metro.
Proporcionan resultados mas fiables que las valoraciones con indicadores
quimicos o acido-base. Se emplean dos electrodos, en lugar de uno sélo. En el
punto final hay una rapida modificacion del potencial. Representando la
derivada en funcion del volumen, se observa un pico que corresponde al punto
final. También se observa en la segunda derivada. Estas medidas de potencial
también permiten calcular la constante de disociacion del &cido o la base que se
esta valorando.

» Valoracion fotométrica. Se emplean espectrémetros o fotometros de filtro. Se
trata de comprobar como varia la absorbancia de la muestra en funcion del
volumen de disolucion valorante afiadido. Aunque los &cidos y bases no
absorben, basta afiadir un indicador acido-base para controlar el avance de la

neutralizacién.
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Valoracion conductimétrica. Se mide la conductividad de la disolucion en
funcion del volumen afiadido. Sirve para valorar acidos o bases muy débiles, o
disoluciones muy diluidas. No puede aplicarse a muchos procesos.

Valoracién amperométrica. Se aplican méas a valoraciones redox que a
valoraciones acido-base.

Valoracion termométrica o calorimetria. Se trata de detectar los aumentos de
temperatura durante la valoracion.

Valoracion culombimétrica: Consta de un electrodo donde se obtiene un
reactivo y otro contra electrodo con la muestra. Se le hace pasar una corriente
constante (amperioestato) durante un tiempo. Dicha corriente, por ejemplo,
libera una cantidad de iones OH™ (en un electrodo de Hg) proporcional a la carga
que lo atraviesa. Segun las leyes de Faraday, conociendo la intensidad de
corriente que circula por la célula y el tiempo, se puede calcular los moles de
OH" formados vy, a partir de ahi, los moles de &cido en la muestra. Este método
no presenta las interferencias del ion carbonato en la valoracion de acidos y no

requiere preparar o estandarizar disoluciones.

Medida del punto de equivalencia con el pH-metro

Un pH-metro es un instrumento que mide el pH de una disolucion, y sirve para detectar el

punto final de una valoracién acido-base. Consta de un electrodo de plata-cloruro de plata,

de potencial constante, en una disolucién 0,1 M de HCI dentro de una membrana de vidrio

que mide la actividad de los iones H* capaces de atravesarla, y de una unidad lectora que

hace una medida directa del potencial eléctrico del electrodo y sefiala en una pantalla el

valor del pH.

_ [A7]
pH = pK, + log [HA]

Ecuacion de Henderson-Hasselbach que indica el pH en funcion de las concentraciones de

las formas &cida (HA) y basica (A") de una sustancia.
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Valoracion de acidos débiles
Cuando se titula o valora un &cido débil con una base fuerte, el pH antes del punto de
equivalencia se puede calcular mediante la siguiente formula, Ilamada Ecuacion de

Henderson-Hasselbach:

[O H " adadido
[H rl]comf - [OH _]aﬁad‘a'do

pH = pK, + log(

donde:

pK, es el potencial de la constante de acidez del &cido débil.

[OHamadico €S la concentracion de base fuerte afiadida a la disolucién final (no a la
disolucidn estandar original)

[HA] ot €5 la suma de las concentraciones de &cido, HA, y de su base conjugada, A, en la
disolucion final.

Asi, si se afiade una base fuerte de forma que su concentracion sea la mitad de la cantidad
de 4cido débil presente en la solucion, es decir ([OH Jasadido = 0,5 + [HA]otar, €l pH es igual

al pKa.

La formula mas general que describe la valoracion de un acido débil con una base fuerte es

la siguiente
. va; Q- — LH_ﬂ%‘EDil
PTGV, T 1y ELer
_ K,
T IHA TR,

¢ = fraccion de la finalizacion de la valoracion (¢ <I es antes del punto de equivalencia, ¢
=1 en el punto de equivalencia, y ¢> 1 después del punto de equivalencia)

Cs, Gy = las concentraciones del acido y la base, respectivamente,

Va, Vb = los volimenes del acido y la base, respectivamente,

a4~ = La fraccion del &cido débil que se ioniza (grado de disociacion)
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Calculos

Se debe cumplir en cualquier valoracion &cido-base la siguiente expresion:

nimero de iones H* cedidos por el &cido= nimero de iones H" ganados por la base
0 bien,

nimero de iones H* cedidos por el &cido= nimero de iones OH™ cedidos por la base

Esto se puede escribir también como:

Vaei Mogi-ntim. de H' ced. por molée = Vias-Myae-ntim. de H* gan.(6 niim. de OH™ ced.) por moléc

donde:

Vici=Volumen de dcido

Mgei=Molaridad del dcido

ntm. de Ht ced.=niimero de iones H1 cedidos por molécula—dtomo—idn de deido
Vigs =Velumen de la base

Mpgs=Molaridad de la base

ntom. de Ht gan. (6 nion. de OH~ ced.) por moléc = nitmero de H1 ganados 6 de OH ™~ cedidos por molécula—dtomo—idn de base

Ejemplo: Queremos valorar 25 mL de disolucion de NaOH (concentracion desconocida),

empleando disolucion de H,SO,4 0,35 mol/L, segun la ecuacion:
2 NaOH + H,SO, — Na,S0O, + 2 H,O
El volumen de esta ultima disolucién en el punto de equivalencia ha sido de 20 mL. Luego:

Vaci * Mgci - n° H' cedidos = Vpas - Mygs - N° H™ ganados ( 0 de OH™ cedidos)
20mL - 0,35mol/L-2=25mL - Mg - 1 ; Mreq=0,56 mol/L
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Indicadores acido-base

Indicador Zona de viraje Color 1 (0] (o] @

1,2-2,8 Rojo Amarillo
Rojo congo 3,0-5,2 Azul-violeta Rojo
Naranja de metilo 3,1-4,4 Rojo Amarillo-anaranjado
Azul de bromocresol 3,8-5,4 celeste verde
Rojo de metilo 4,2-6,2 Rojo Amarillo
Tornasol 5,0-8,0 Rojo Azul
Azul de bromotimol 6,0-7,6 Amarillo Azul
Rojo neutro 6,8-8,4 Rojo Amarillo
Azul de timol (2°) 8,0-9,6 Amarillo Azul
Fenolftaleina 8,2-10,0 Incoloro Magenta
Carmin indigo 11,6-14,0 Azul Amarillo

Un indicador es un pigmento que sufre un cambio de color cuando se modifica el pH. Se
deben elegir de modo que coincida dicho cambio o viraje al mismo tiempo que se llega al
punto de equivalencia de la valoracion &cido-base por lo que sirven para indicar dicho
punto. Suelen ser acidos o bases organicos débiles y la zona de viraje de cada indicador se
sitla aproximadamente entre una unidad de pH por debajo y una unidad por encima del

valor de su pKa.
Zona de viraje= (pKj,-1, pKat+1)
Una clasificacion de los indicadores los subdivide en:
e Autoindicadores. La propia sustancia valorante o el analito actGan de indicador,

pues cambian de color a lo largo de la reaccion. Un ejemplo tipico es el
permanganato de potasio.
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e Indicadores coloreados. Son los méas usados; suelen afiadirse al sistema a valorar,
introduciendo directamente unas gotas en la disolucion del analito, pero otras veces
se extraen pequefas fracciones de ésta y se ensaya externamente con el indicador.
Sus coloraciones deben ser intensas para percibir claramente el cambio de color.

e Indicadores fluorescentes. Funcionan de modo parecido a los indicadores
coloreados, aunque son menos numerosos. El final de la valoracion se pone de
manifiesto por la aparicion, desaparicion o cambio de la fluorescencia de la
disolucién problema sometido a la luz ultravioleta.

¢ Indicadores de adsorcion. Son sustancias que cambian de color al ser adsorbidas o
desorbidas por los coloides que se forman en el seno de la disolucion problema

como resultado de la reaccion entre el analito y la sustancia valorante.

Frente a los indicadores fisicoquimicos, que registran cambios en algunas propiedades
(pH...), los indicadores quimicos son sustancias que exhiben estos cambios de color.

Los indicadores acidos presentan equilibrios del tipo:

Hin + H,O — In- + H;,0F
Color Color de
del deido la base

Al grupo de los indicadores acidos pertenecen el azul de timol (sufre un primer viraje a un
pH aproximado de 2, y un segundo cambio, proximo a 9), verde de bromocresol, purpura
de bromocresol, azul de bromotimol, rojo de fenol, puarpura de cresol, fenolftaleina y

timolftaleina.

Los indicadores basicos presentan equilibrios del tipo:

In + H,O — InH" + OH-
Color de Clolor
la base del dcido
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Al grupo de los indicadores basicos pertenecen el amarillo de metilo, naranja de metilo,
rojo de metilo y amarillo de alizarina GG. Uno de los indicadores mas empleados es el
papel indicador, un papel absorbente impregnado en una mezcla de indicadores y que

muestra un color diferente para cada unidad de pH.

Eleccion del indicador
El punto en el que el indicador cambia de color se llama punto final. Se debe elegir un
indicador adecuado, preferiblemente uno que experimente un cambio de color (punto final)

cerca del punto de equivalencia de la reaccion.

En primer lugar, la bureta debe lavarse con la disolucién estandar, la pipeta con la solucién

desconocida, y el erlenmeyer con agua destilada.

En segundo lugar, un volumen conocido de la solucion de concentracion desconocida se
debe tomar con la pipeta y se coloca en el matraz Erlenmeyer o en un vaso de precipitados,
junto con unas gotas del indicador elegido (o el electrodo del pH-metro). La bureta debe
Ilenarse siempre hasta la parte superior de su escala con la solucién conocida, para facilitar

la lectura.

Se vierte sobre el matraz la disolucion conocida, abriendo la llave de la bureta. En esta
etapa queremos hacer una estimacion aproximada de la cantidad de esta solucién que
necesitaremos para neutralizar la solucion desconocida. Se debe dejar salir la disolucion de
la bureta hasta que el indicador cambia de color y, entonces, anotamos el valor que marca la
bureta para saber el volumen gastado. Esta primera valoracion es aproximada y debe ser

desestimada para los calculos.

Fuerte Fuerte Azul de bromotimol
Fuerte Débil Naranja de metilo
Débil Fuerte Fenolftaleina

Débil Débil No se valora
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Débil (pH> 5,5) Muy Fuerte (pH>13,5) | Amarillo de alizarina
Muy fuerte (pH <0,5) | Débil (pH <8,5) Azul de timol

Se deben realizar tres valoraciones mas, ahora mas lentamente y con mayor precision, sobre
todo cuando se esté cerca del punto final previsto. Las tres lecturas de la bureta en el punto
final deben ser registradas, y se promedian para dar el resultado final. El punto final se

alcanza justo cuando el indicador cambia de color de forma permanente.

Obsérvese en la tabla de la derecha el indicador que podemaos elegir en funcion de la fuerza
relativa del acido y la base. Por ejemplo, para valorar acido acético (un &cido débil) con
hidroxido de sodio (una base fuerte), debemos usar fenolftaleina como indicador o
introducir un electrodo conectado a un pH-metro, que registre un cambio brusco del pH,

que indica el punto final.

Estandarizacion de disoluciones para valoracion

Las disoluciones de las sustancias valorantes deben ser estandarizadas antes de su empleo
como sustancias valorantes, es decir, su concentracion debe ser medida experimentalmente
frente a una sustancia que actia como patrén primario, y no sélo calculada a partir de la

masa empleada para la disolucion.

Esto es necesario porque dichas sustancias no son completamente puras, pueden sufrir
alteraciones en el proceso de disolucidon, o posteriormente durante con el tiempo
transcurrido. En las valoraciones acido-base se emplean &cidos fuertes (como HCI) y bases
fuertes (como NaOH) como sustancias valorantes, pero no son patrones primarios y sus

disoluciones deben ser estandarizadas.

Estandarizacion de una disolucion de NaOH.

El hidréxido sédico s6lido comercial no es de gran pureza y puede tener restos de
carbonato de sodio. Se disuelve un peso conocido en agua destilada y se le afiade agua
hasta alcanzar un volumen conocido en un matraz aforado. Por ejemplo, una masa de 4

gramos de NaOH disueltos en agua hasta un volumen total de 1 litro, forman una
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disolucién de concentracion aproximada 0,1 M (molar). Al no ser un patron primario, es
necesario estandarizarla para conocer exactamente su concentracion. Puede realizarse
valoréndola con ftalato &cido de potasio, que si es un patrén primario, usando fenolftaleina

como indicador.

Estandarizacion de una disolucion de HCI.

El &cido clorhidrico comercial no es patrén primario. Una disolucion preparada mezclando
8,3 mL de HCL comercial (37% de pureza y densidad 1,18 g/mL), con suficiente cantidad
de agua hasta completar un matraz aforado con un volumen total de 1 litro, tendra una
concentracion aproximada de 0,1 M (molar). Al no ser un patrén primario, esta disolucién
se debe estandarizar. Para ello, se valora con carbonato de sodio, Na,COgs, que si es un
patron primario, empleando fenolftaleina y anaranjado de metilo como indicadores. El

viraje de la fenolftaleina se produce cuando el CO3% se ha transformado en HCO3'.

Otros patrones primarios son &cido oxalico, H,C,0,, tetraborato de sodio, Na,B4O7, y

oxido de mercurio (11), HgO.
Na,CO; + HCl — NaCOsH + NaCl

En ese momento se afiaden unas gotas de anaranjado de metilo, que vira cuando todo el

HCOj3" se convierte en H,COg, que se descompone en CO, y H,0.

NaCOszH + HCI — H,CO3 + NaCl — H,O + CO,
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ESTEQUIOMETRIA

En quimica, la estequiometria (del griego oroiyciov, stoicheion, ‘elemento’ y wuezpov,
métron, 'medida’) es el calculo de las relaciones cuantitativas entre los reactivos y productos
en el transcurso de una reaccion quimica. Estas relaciones se pueden deducir a partir de la
teoria atdmica, aunque histéricamente se enunciaron sin hacer referencia a la composicion

de la materia, segun distintas leyes y principios.

Leyes estequiométricas

Las leyes estequiométricas forman parte de la Historia de la quimica y fueron propuestas
antes de la teoria atdbmica de Dalton y de los conceptos de mol y féormula molecular.
Expresan relaciones de masa de elementos en un compuesto quimico o de reactivos y

productos en una reaccién quimica.

LEYES PONDERALES O GRAVIMETRICAS

Ley de la conservacion de la masa de Lavoisier

En toda reaccidén quimica se conserva la masa; esto es: la masa total de los reactivos es
igual a la masa total de los productos resultantes. La ley de conservacion de la masa,
enunciada por Lavoisier, es una de las leyes fundamentales en todas las ciencias naturales.
En esta ley se asume la conservacion de la identidad de los elementos quimicos, que resulta
indispensable en el balanceo de ecuaciones quimicas. Se puede enunciar de la manera
siguiente: en cualquier reaccion quimica se conserva la masa. Es decir: la materia no se

crea, ni se destruye, solo se transforma.

Ley de Proust o de las proporciones constantes
En 1799, J. L. Proust llego a la conclusion de que, para generar un compuesto determinado,
dos 0 mas elementos quimicos se unen entre si, siempre en la misma proporcion ponderal

(del latin pondus, pondéris: casos nominativo y genitivo de peso).
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Una aplicacion de la ley de Proust es en la obtencion de la denominada composicion
centesimal de un compuesto, es decir el porcentaje ponderal que dentro de la molécula
representa cada elemento.

Ley de Dalton o de las proporciones multiples
Puede ocurrir que dos elementos se combinan y, en vez de producir un solo compuesto,

generen varios compuestos (caso no previsto en la ley de Proust).

En 1808, Dalton concluy6 que los pesos de uno de los elementos combinados con un
mismo peso del otro guardan una relacion expresable por lo general mediante un cociente

de nimeros enteros pequefios.

Ley de las proporciones equivalentes o reciprocas

"Si dos elementos se combinan con cierta masa fija de un tercero en cantidades a y b,
respectivamente, en caso de que aquellos elementos se combinen entre si lo hacen segun
una relacion sencilla de masas a/b. Es decir: siempre que dos elementos reaccionan entre si,

lo hacen en equivalencia o segun multiplos o submultiplos de los elementos.

Ley de los volumenes de combinacion
A diferencia de las anteriores esta ley propuesta por Gay-Lussac en 1809 relaciona los
volimenes de los reactivos y los productos en una reaccién quimica y las proporciones de

los elementos en diferentes compuestos.

La ley de los volimenes de combinacion establece que, cuando los gases reaccionan entre
si para formar otros gases, y todos los volimenes se miden a la misma temperatura y
presion: “La relacion entre los volimenes de los gases reactantes y los productos se pueden

expresar en numeros simples enteros”.

Por ejemplo, Gay-Lussac descubrié que 2 volumenes de hidrégeno y un volumen de

oxigeno que reaccionan forman 2 volimenes de agua gaseosa.
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ECUACION QUIMICA

Una ecuacion quimica es una descripcion simbdlica de una reaccion quimica. Muestra las
sustancias que reaccionan (llamadas reactivos o reactantes) y las sustancias que se originan
(Ilamadas productos). La ecuacién quimica ayuda a visualizar los reactivos que son los que
tendrdn una reaccion quimica y el producto, que es la sustancia que se obtiene de este
proceso. Ademas se puede ubicar los simbolos quimicos de cada uno de los elementos o

compuestos que estén dentro de la ecuacién y poder balancearlos con mayor facilidad.

Una ecuacion quimica debe:
e Cumplir con la ley de conservacion de la materia.
e Cumplir con la ley de conservacion de la carga.
e Cumplir con la ley de conservacion de la energia.

e Corresponder a un proceso real.

Interpretacion de una ecuacion quimica

Un caso general de ecuacion quimica seria:

aA+bB —cC+dD

donde:

A, B, C, D, representan los simbolos quimicos o la férmula molecular de los dtomos o
moléculas que reaccionan (lado izquierdo) y los que se producen (lado derecho).

a, b, ¢, d, representan los coeficientes estequiométricos, que deben ser ajustados de manera

que sean reflejo de la ley de conservacion de la masa.

La interpretacion fisica de los coeficientes estequiométricos, si estos son nimeros enteros y

positivos, puede ser en atomos o moles:

Asi, se diria de la ecuacion de geometria estequiometrica se subdivide en la siguiente:
1. Cuando "a" atomos (o moléculas) de A reaccionan con "b" d&tomos (o moléculas) de B

producen "c" &tomos (o moléculas) de C, y "d" atomos (o moléculas) de D.
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2. Cuando "a" moles de atomos (0 moléculas) de A reaccionan con "b" moles de atomos (o
moléculas) de B producen "c" moles de atomos (0 moléculas) de C, y "d" moles de a&tomos

(o moléculas) de D.

Por ejemplo el hidrogeno (H>) puede reaccionar con oxigeno (O,) para dar agua (H,0). La

ecuacion quimica para esta reaccion se escribe:

H; + O — H,O

El simbolo "+" se lee como "reacciona con", mientras que el simbolo "—" se lee como

"produce". Para ajustar la ecuacion, ponemos los coeficientes estequiométricos:

2H; + O3 — 2H,0

La ecuacion esta ajustada y puede ser interpretada como 2 mol de moléculas de hidrégeno

reaccionan con 1 mol de moléculas de oxigeno, produciendo 2 mol de moléculas de agua.

Las formulas quimicas a la izquierda de "—" representan las sustancias de partida,
denominadas reactivos o reactantes; a la derecha de "—" estan las formulas quimicas de las

sustancias producidas, denominadas productos.

Los numeros delante de las formulas son llamados coeficientes estequiométricos. Estos
deben ser tales que la ecuaciéon quimica esté balanceada, es decir, que el nimero de 4&tomos
de cada elemento de un lado y del otro sea el mismo. Los coeficientes deben ser enteros
positivos, y el uno se omite. En las Unicas reacciones que esto no se produce es en las

reacciones nucleares.
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Adicionalmente, se pueden agregar (entre paréntesis y como subindice) el estado de cada

sustancia participante: solido (s), liquido (1), acuoso (ac) o gaseoso (g).

En el ejemplo del agua:

2Hy(g) + Os(g) — 2H20g,

Balance de ecuaciones

Se dice que una ecuacion quimica se encuentra ajustada, equilibrada o balanceada cuando
respeta la ley de conservacion de la materia, segln la cual la cantidad de dtomos de cada
elemento debe ser igual del lado de los reactivos (antes de la flecha) y en lado de los

productos de la reaccion (después de la flecha).

Para balancear una ecuacion, se deben ajustar los coeficientes, y no los subindices. Esto es
asi porque cada tipo de molécula tiene siempre la misma composicion, es decir se encuentra
siempre formada por la misma cantidad de atomos, si modificamos los subindices estamos
nombrando a sustancias diferentes: H,O es agua comun y corriente, pero H,O, es perdxido
de hidrégeno una sustancia quimica totalmente diferente. Al modificar los coeficientes solo

estamos diciendo que ponemos mas 0 menos de tal o cual sustancia.

Por ejemplo, en la reaccion de combustion de metano (CH,), éste se combina con oxigeno
molecular (O,) del aire para formar diéxido de carbono (CO,) y agua. (H,O). La reaccion

sin ajustar sera:

aCH4—|—bOg —>‘CCOQ —|—ng0
En esta ecuacion, las incognitas son a, b, ¢ y d, que son los denominados coeficientes
estequiométricos. Para calcularlos, debe tenerse en cuenta la ley de conservaciéon de la

materia, por lo que la suma de los &tomos de cada elemento debe ser igual en los reactivos

y en los productos de la reaccidn. Existen tres métodos principales para balancear una
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ecuacion estequiométrica, que son, el método de tanteo, el método algebraico y el método

de ion-electron para ecuaciones de tipo redox.

Metodo de balanceo por tanteo

El método de tanteo se basa simplemente en modificar los coeficientes de uno y otro lado
de la ecuacion hasta que se cumplan las condiciones de balance de masa. No es un método
rigido, aunque tiene una serie de delineamientos principales que pueden facilitar el

encontrar rapidamente la condicion de igualdad.

Se comienza igualando el elemento que participa con mayor estado de oxidacion en valor
absoluto. Se contintia ordenadamente por los elementos que participan con menor estado de
oxidacion. Si la ecuacién contiene oxigeno, conviene balancear el oxigeno en segunda
instancia. Si la ecuacion contiene hidrogeno, conviene balancear el hidrogeno en ultima

instancia.

En el ejemplo, se puede observar que el elemento que participa con un estado de oxidacion
de mayor valor absoluto es el carbono que actta con estado de oxidacion (+4), mientras el

oxigeno lo hace con estado de oxidacion (-2) y el hidrégeno con (+1).

Comenzando con el carbono, se iguala de la forma mas sencilla posible, es decir con

coeficiente 1 a cada lado de la ecuacion, y de ser necesario luego se corrige.

1ICHy+b- -0y — 1C0O, +d - H,O

Se continda igualando el oxigeno, se puede observar que a la derecha de la ecuacién, asi
como estd planteada, hay 3 atomos de oxigeno, mientras que a la izquierda hay una
molécula que contiene dos atomos de oxigeno. Como no se deben tocar los subindices para
ajustar una ecuacion, simplemente afiadimos media molécula mas de oxigeno a la
izquierda:

1
CH4+OQ+§OQ—>‘COQ +dHQO
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O lo que es lo mismo:

3

Luego se iguala el hidrégeno. A la izquierda de la ecuacién hay cuatro atomos de
hidrogeno, mientras que a la derecha hay dos. Se afiade un coeficiente 2 frente a la

molécula de agua para balancear el hidrégeno:
3
CHy + EOQ — COq + 2H0

El hidrégeno queda balanceado, sin embargo ahora se puede observar que a la izquierda de
la ecuacion hay 3 atomos de oxigeno (3/2 de molécula) mientras que a la derecha hay 4
atomos de oxigeno (2 en el 6xido de carbono (Il) y 2 en las moléculas de agua). Se
balancea nuevamente el oxigeno agregando un &tomo mas (1/2 molécula mas) a la

izquierda:

3 1
CHy + 502 + 502 — COy + 2H50

O lo que es lo mismo:

CH4 + 202 —r COQ + QHQO

Ahora la ecuacion queda perfectamente balanceada. EI método de tanteo es util para
balancear rapidamente ecuaciones sencillas, sin embargo se torna engorroso para balancear
ecuaciones en las cuales hay mas de tres o cuatro elementos que cambian sus estados de

oxidacion. En esos casos resulta mas sencillo aplicar otros métodos de balanceo.

Metodo de balanceo algebraico

El método algebraico se basa en el planteamiento de un sistema de ecuaciones en la cual los
coeficientes estequiométricos participan como incdgnitas, procediendo luego despejar estas
incognitas. Es posible sin embargo que muchas veces queden planteados sistemas de

ecuaciones con mas incognitas que ecuaciones, en esos casos la solucién se halla igualando
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uno cualquiera de los coeficientes a 1 y luego despejando el resto en relacion a él.
Finalmente se multiplican todos los coeficientes por un numero de modo tal de encontrar la
menor relacion posible entre coeficientes enteros.
En el ejemplo:

aCH4—|—bOQ — CCOQ—l-dHQO
para el elemento hidrogeno (H) hay 4-a atomos en los reactivos y 2-d atomos en los
productos. De esta manera se puede plantear una condicion de igualdad para el hidrégeno:
Hidrdégeno: 4-a=2-d
Y procediendo de la misma forma para el resto de los elementos participantes se obtiene un
sistema de ecuaciones:
Hidrdégeno: 4-a=2-d
Oxigeno: 2-b=2-c+d

Carbono:a=c

Con lo que tenemos un sistema lineal de tres ecuaciones con cuatro incognitas homogeéneo:

Al ser un sistema homogéneo tenemos la solucién trivial:

a=b=c=d=10
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Pero debemos buscar una solucion que no sea trivial, ya que esta implicaria que no hay

"ningun" atomo, y no describe el planteo quimico, proseguimos a simplificar:

2a —d =10
2b —2¢ —d =10

a —C =0

Si, la tercera ecuacion, la cambiamos de signo, la multiplicamos por dos y le sumamos la

primera tendremos:

2a —d =0 2a —d =0
26 —2¢ —d =0 — 26 —2¢ —d =10
—2a +2¢c =0 2c —d =10

Pasando d al segundo miembro, tenemos:

2[1- = d
2b —2¢ =d
2 =d

Con lo que tenemos el sistema resuelto en funcion de d:

- a
Il
b B Fupo| oo

Se trata en encontrar el menor valor de d que garantice que todos los coeficientes sean

ndmeros enteros, en este caso haciendo d= 2, tendremos:

an=1
h=
¢ =
d=2
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Sustituyendo los coeficientes estequimétricos en la ecuacion de la reaccion, se obtiene la

ecuacion ajustada de la reaccion:

CHy +20; — CO; +2H,0

Esta dice que 1 molécula de metano reacciona con 2 moléculas de oxigeno para dar 1
molécula de didxido de carbono y 2 moléculas de agua.

Al fijar arbitrariamente un coeficiente e ir deduciendo los demas pueden obtenerse valores
racionales no enteros. En este caso, se multiplican todos los coeficientes por el minimo
comun multiplo de los denominadores. En reacciones mas complejas, como es el caso de

las reacciones redox, se emplea el método del ion-electron.

Balanceo de las ecuaciones Redox

Las reacciones electroquimicas se pueden balancear por el método ion-electrén donde la
reaccion global se divide en dos semirreacciones (una de oxidacién y otra de reduccién), se
efecttia el balance de carga y elemento, agregando H*, OH", H,O y/o electrones para
compensar los cambios de oxidacion. Antes de empezar a balancear se tiene que determinar
en qué medio ocurre la reaccion, debido a que se procede de una manera en particular para

cada medio.

Medio Acido

Se explicard por medio de un ejemplo, cuando manganésica reacciona con bismutato de
sodio.

El primer paso es escribir la reaccion sin balancear:

Reaccién sin balancear: Mn®' (ag) + NaBiOs(s) — Bi**(ag) + MnOj (ag)
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Luego se divide en dos semirreacciones:
Semirreaccidn de oxidacion: Mn*" (ag) — MnOj (ag)

Semirreaccién de reduccién: BiO3 (s) — Bi**(aq)

Cada semirreacion se balancea de acuerdo con el nimero y tipo de atomos y cargas. Como
estamos en medio acido los iones H* se agregan para balancear los 4&tomos de H y se agrega
H,O para balancear los &tomos de O.

4H,0(1) + Mn**(aq) — MnO; (ag) + 8H' (aq) + 56~

2¢” + 6H'(aq) + BiO; (s) — Bi**(agq) + 3H,0(1)

Finalmente se multiplica cada semirreaccion por un factor para que se cancelen los

electrones cuando se sumen ambas semireacciones.

8H,0(1) + 2Mn** (ag) — 2MnOj (ag) + 16H" (ag) 4 10e~

10e” + 30H (ag) + 5Bi0; (s) — 5Bi* (ag) + 15H,0(1)
Reaccién Balanceada:
14H" (ag)+2Mn** (ag)+-5NaBiOy(s) — THyO(1)+2Mn0O] (aq)+5Bi*t (ag)+5Na™ (ag)
En algunos casos es necesario agregar contraiones para terminar de balancear la ecuacion.

Para este caso, si se conociera el anion de la sal magnésica, ese seria el contraion. Se agrega

por igual de ambos lados de la ecuacidn lo necesario para terminar de balancearla.
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Medio Alcalino
También se explicard por medio de un ejemplo, cuando el permanganato de potasio

reacciona con el sulfito de sodio.

El primer paso es escribir la reaccion sin balancear:

Reaccion sin balancear: KMnO,+Nap503;+H,0O — MnOy+Na, SO, +KOH

Luego se divide en dos semirreacciones:

Semirreaccion de Reduccion: MnO; — MnO,

Semirreaccién de Oxidaccién: SO2~ — SO~

Cada semirreacion se balancea de acuerdo con el nimero y tipo de 4tomos y cargas. Como
estamos en medio alcalino los OH se agregan para balancear los aomos de H y
normalmente se agrega la mitad de moléculas de H,O del otro lado de la semirreaccién para

balancear los atomos de O.

de” 4+ 2H,0 + MnO; — MnQ, +40H™

20H +S02 — S02™ 4+ H,0 + 26~

Finalmente se multiplica cada semirreacién por un factor para que se cancelen los

electrones cuando se sumen ambas semireacciones.
6e™ + 4H,0 + 2MnO; — 2MnO, + 8OH™
60H™ + 3502~ — 3502~ + 3H,0 + e~

Ecuacién balanceada:

2KMnOy 4+ 3Na;SO5 + H,O — 2MnO, + 3Nay504 + 2ZKOH
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En este caso se agregaron contraiones para terminar de balancear la ecuacion (los cationes
K"y Na")

Mol
El mol (simbolo: mol) es la unidad con que se mide la cantidad de sustancia, una de las

siete magnitudes fisicas fundamentales del Sistema Internacional de Unidades.

Dada cualquier sustancia (elemento o compuesto quimico) y considerando a la vez un
cierto tipo de entidades elementales que la componen, se define como un mol a la cantidad
de esa sustancia que contiene tantas entidades elementales del tipo considerado, como
atomos hay en 12 gramos de carbono-12. Esta definicion no aclara a qué se refiere cantidad
de sustancia y su interpretacion es motivo de debates, aunque normalmente se da por
hecho que se refiere al nimero de entidades, como parece confirmar la propuesta de que a
partir del 2011 la definicion se base directamente en el numero de Avogadro (de modo
similar a como se define el metro a partir de la velocidad de la luz).

El nimero de unidades elementales (4&tomos, moléculas, iones, electrones, radicales u otras
particulas o grupos especificos de éstas) existentes en un mol de sustancia es, por
definicién, una constante que no depende del material ni del tipo de particula considerado.

Esta cantidad es Ilamada numero de Avogadro (NA) y equivale a:

1 mol = 6,02214129(30) - 10* unidades elementales

Dado que un mol de moléculas H, equivale a 2 gramos de hidrégeno, un mol de d&tomos H

sera entonces un gramo de este elemento.

Para evitar ambiguedades, en el caso de sustancias macroelementales conviene por lo tanto
indicar, cuando sea necesario, si se trata de atomos o de moléculas. Por ejemplo: "un mol
de moléculas de nitr6geno™ (N2) equivale a 28 g de nitrgeno. O, en general, especificar el

tipo de particulas o unidades elementales a que se refiere.
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El mol se puede aplicar a las particulas, incluyendo los fotones, cuya masa es nula. En este

caso, no cabe establecer comparaciones basadas en la masa.

En los compuestos ionicos también puede utilizarse el concepto de mol, aun cuando no
estan formados por moléculas discretas. En ese caso el mol equivale al término formula-
gramo. Por ejemplo: 1 mol de NaCl (58,5 g) contiene N iones Na* y N, iones CI-, donde
Na es el nimero de Avogadro.

Por ejemplo para el caso de la molécula de agua:
Se sabe que en una molécula de H,O hay 2 atomos de hidrégeno y un atomo de oxigeno.
Se puede calcular su Mr(H,0) =2 x Ar(H) + Ar(O) =2 x 1 + 16 = 18, 0 sea Mr(H,0) = 18

uma.
Se calcula la masa molecular absoluta = 18 x 1,66 x 10%*g = 2,99 x 10°%%g.

Se conoce su masa molar = M(H,0) = 18 g/mol (1 mol de H,O contiene 18 g, formados por
2gdeHy16 gdeO).

En un mol de agua hay 6,02214129 (30) x 10 moléculas de H,0, a la vez que:
En un mol de agua hay 2 x 6,02214129 (30) x 10% atomos de H (0 sea 2 moles de 4tomos
de hidrégeno) y 6,02214129 (30) x 10 4tomos de O (o sea 1 mol de atomos de oxigeno).

Como se ha dicho, una cierta cantidad de sustancia expresada en moles se refiere al nimero
de particulas (4&tomos, moléculas) que la componen, y no a su magnitud. Asi como una
docena de uvas contiene la misma cantidad de frutas que una docena de sandias, un mol de
atomos de hidrogeno tiene la misma cantidad de atomos que un mol de &tomos de plomo,

sin importar la diferencia de tamafio y peso entre ellos.
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Equivalencias

1 mol de alguna sustancia es equivalente a 6,02214129 (30) x 10%® unidades elementales.
La masa de un mol de sustancia, llamada masa molar, es equivalente a la masa atémica o
molecular (segin se haya considerado un mol de atomos o de moléculas) expresada en

gramos.

1 mol de gas ideal ocupa un volumen de 22,4 L a 0 °C de temperatura y 1 atm de presion; y
de 22,7 L si la presion es de 1 bar (0,9869 atm).

El nimero n de moles de 4&tomos (0 de moléculas si se trata de un compuesto) presentes en

una cantidad de sustancia de masa m, es:

e

n = Vi

donde M es la masa atémica (o molecular, si se trata de un compuesto).
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FORMULA QUIMICA

La formula quimica es la representacion de los elementos que forman un compuesto y la
proporcion en que se encuentran, o del numero de atomos que forman una molécula.
También puede darnos informacién adicional como la manera en que se unen dichos
atomos mediante enlaces quimicos e incluso su distribucion en el espacio. Para nombrarlas,
se emplean las reglas de la nomenclatura quimica. Existen varios tipos de formulas
quimicas (Figura 43).

Ejemplo: La formula general de los silanos es SipHp,

A veces, los miembros de una familia quimica se diferencian entre si por una unidad

constante, generalmente un &tomo de carbono adicional en una cadena carbonada.

Peréxido de hidrdgeno

I lo Formula

empirica

H202 Farmula

melecular

Formula

HO-0OH semidesa-

rrollada

Figura 43. Diferentes formulas del peroxido de hidrégeno: empirica, molecular y semidesarrollada.
http://commons.wikimedia.org/wiki/File:Peroxido-de-hidrogeno.png

Férmula molecular

La férmula molecular, indica el tipo de 4&tomos presentes en un compuesto molecular, y el
nimero de atomos de cada clase. Solo tiene sentido hablar de férmula molecular en
compuestos covalentes. Asi la formula molecular de la glucosa es CgH1,0g, lo cual indica
que cada molécula esta formada por 6 atomos de C, 12 atomos de H y 6 atomos de O,

unidos siempre de una determinada manera.
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Férmula semidesarrollada

La formula semidesarrollada es similar a la anterior, pero indicando los enlaces entre los

distintos grupos de atomos para resaltar, sobre todo, los grupos funcionales que aparecen en

la molécula. Es muy usada en quimica organica, donde se puede visualizar facilmente la

estructura de la cadena carbonada y los diferentes sustituyentes. Asi, la glucosa tendria la

siguiente formula semidesarrollada (Figura 44):

CH,OH —-CHOH —CHOH - CHOH - CHOH —CHO

L0 OH
HC# HCZ
| |
H—C —0H H—C—0OH
| |
HO —C —H HO—C —H
| — |
H—?—DH H—C—0H
|
H—C —0OH H—C
| |
H.C H.C
27 ~aH 27~aH

Figura 44. Férmulas desarrolladas de la D-glucosa y el D-glucopirandésido.

http://commons.wikimedia.org/wiki/File:D-glucose_D-glucopyranoside_ TOLLENS.png

Férmula desarrollada

La formula desarrollada es mas compleja que la formula semidesarrollada. Indica todos los

enlaces representados sobre un plano cartesiano, que permite observar ciertos detalles de la

estructura que resultan de gran intereés.

Férmula estructural

La formula estructural es similar a las anteriores pero sefialando la geometria espacial de la

molécula mediante la indicacion de distancias, angulos o el empleo de perspectivas en

diagramas bi- o tridimensionales.

170


http://commons.wikimedia.org/wiki/File:D-glucose_D-glucopyranoside_TOLLENS.png

Férmula de Lewis

Formula de Lewis

Propanona
H H
! !
He=C=~ G C~H

I 11 1 igagees
H :O: H covalentes

{composto
molecular)
lodeto de Potassio
K"’ o'|°o' hgacao idmca
e|e {composto iSnicoj}

Acido Sulfarico
Py e l:omposto
.O: _molecular com
o o olima ligagao

A e ® Ao
Hee QS QHiprocts
o > dativa {ou

S * coordenada)
ol ) H

oo

Figura 45, Férmulas de Lewis de algunas especies quimicas.
http://commons.wikimedia.org/wiki/File:FLewis.JPG

La formula de Lewis, diagramas de Lewis o estructura de Lewis de una molécula indica el
numero total de atomos de esa molécula con sus respectivos electrones de valencia
(representados por puntos entre los atomos enlazados o por una rayita por cada par de

electrones). No es recomendable para estructuras muy complejas.

Diagramas

En un diagrama 2D, se aprecia la orientacion de los enlaces usando simbolos especiales.
Una linea continua representa un enlace en el plano; si el enlace estd por detras, se
representa mediante una linea de puntos; si el enlace esta por delante, se indica con un
simbolo en forma de cufa triangular. A veces se emplean otro tipo de convenios o
proyecciones para grupos de compuestos especificos (proyeccion de Newman, diagramas

de Tollens, etc).
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Férmula general
La férmula general de un grupo de compuestos puede representarse de diferentes maneras:

- Expresando el numero de atomos de cada clase
En quimica inorganica, una familia de compuestos se puede representar por una formula

general cuyos subindices (nimero de atomos de cada clase) son variables (X, y, z...).

- Incluyendo expresiones matematicas en los subindices

En quimica orgéanica, es frecuente que los subindices sean expresiones matematicas que
incluyen la variable n (nimero de &tomos de carbono). Se llama serie homdloga al conjunto
de compuestos que comparten la misma formula general. Por ejemplo, la formula general
de los alcoholes es: ChH(2n + 1)OH (donde n > 1)

Serie homdloga Formula general Ejemplos

Alcanos C.Honez CH,, C,Hg, C3Hg, C4H1g
Alguenos monoinsaturados C.Han C,H,, CsHs, C4Hg
Alguinos monoinsaturados CoHono C,H,, C3Hy4, C4Hg
Cicloalcanos CiHan C4Hs, CeH1z

Alcoholes CriHn+1)OH CH;0H, C,HsOH

Incluyendo radicales y grupo funcional
En la expresion de la formula general, en quimica organica, suele aparecer la estructura de
los compuestos de una serie homdloga, incluyendo la parte radical (se representa por R, R’,

etc) y el grupo funcional. Ejemplo: La formula general de los alcoholes primarios es R-OH.

Serie homdloga Formula general Ejemplos

Alcoholes R-OH CH30H, C,HsOH

Eteres R-O-R' CH;-O-CH;

Aldehidos R-CHO CH;-CHO, CH;-CH,-CHO
Cetonas R-CO-R' CH;3-CO-CH;
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Acidos carboxilicos R-COO-H CH;-COOH

Esteres R-COO-R' CH3-CH,-COO-CH3
Aminas R-NH; CH3-CH,-NH;
Amidas R-CONH, CH;-CH,-CONH,
Nitrilos R-CN CH;-CH,-CN

Reactivo limitante (R.L)

Se consume totalmente en la reaccion limita la cantidad de producto formado, y provoca
una concentracion limitante a la anterior. Cuando una ecuacion estd balanceada, la
estequiometria se emplea para saber los moles de un producto obtenido a partir de un
numero conocido de moles de un reactivo. La relacion de moles entre reactivo y producto

se obtiene de la ecuacion balanceada.

Generalmente cuando se efectda una reaccion quimica los reactivos no se encuentran en
cantidades estequiométricamente exactas, es decir, en las proporciones que indica su
ecuacion balanceada. EIl reactivo que se consume en primer lugar es llamado reactivo
limitante, ya que la cantidad de éste determina la cantidad total del producto formado.
Cuando este reactivo se consume, la reaccién se detiene. EI o los reactivos que se

consumen parcialmente son los reactivos en exceso.

La cantidad de producto que se obtiene cuando reacciona todo el reactivo limitante se
denomina rendimiento tedrico de la reaccion. EI concepto de reactivo limitante, permite a
los quimicos asegurarse de que un reactivo, el mas costoso, sea completamente consumido

en el transcurso de una reaccidn, aprovechandose asi al maximo.

Método 1
Este método se basa en la comparacion de la proporcion de cantidades de reactivo con la

relacién estequiométrica. Asi, dada la ecuacion general:

aX +bY — cZ
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Siendo X e Y reactivos, Z productos y a, b y c, sus respectivos coeficientes

estequiométricos.

Si

mol X disponible

mol Y disponible <y entonces X es el reactivo limitante.
Si

mol X disponible

mol Y disponible >3 entonces Y es el reactivo limitante.
Ejemplo:

La ecuacion balanceada para la oxidacion del monéxido de carbono a didxido de carbono
es la siguiente:

2C0(g) + O4(g) — 2CO4(g)

Si se tienen 4 moles de monodxido de carbono y 3 moles de oxigeno, ¢cudl es el reactivo
limitante?

Aplicando el procedimiento anterior tenemos que

dmol CO 2
3mol O, <1, por lo tanto CO es el reactivo limitante. En efecto, cuatro moles de CO solo

necesitan dos moles de O, para reaccionar, por lo que un mol de O, quedara como exceso

una vez finalizada la reaccion.

Este procedimiento puede hacerse extensivo a reacciones quimicas con mas de dos

reactivos aplicando la formula:

mol X disponible

f

para todos los reactivos. El reactivo con el cociente mas bajo es el reactivo limitante.
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Metodo 2
Este método consiste en el célculo de la cantidad esperada de producto en funcién de cada

reactivo.

Se permite que reaccionen 3g de dioxido de silicio y 4,59 de carbono a altas temperaturas,

para dar lugar a la formacion de carburo de silicio segun la ecuacion:
S104(s) + 3C(s) — SiC(s) + 2CO(g)

Para encontrar el reactivo limitante debemos comparar la cantidad de producto que se
obtiene con la cantidad dada de reactivo por separado. El reactivo que produzca la menor

cantidad de producto es el reactivo limitante.

1 molSiC 1 molSi0; 40 gSiC
T molSi0, - 60 8510, - 1 molsiC
1 mol$iC  40¢SiC 3 molC
3molC < 1molSiC < 36gC

3gSi0, x =2gSiC

4,5gC x =5 gSiC

El reactivo limitante es, en este caso, el dioxido de silicio.

MEZCLA, PROPORCIONES Y CONDICIONES ESTEQUIOMETRICAS

Cuando los reactivos de una reaccién estan en cantidades proporcionales a sus coeficientes
estequiométricos se dice:

La mezcla es estequiométrica;

Los reactivos estan en proporciones estequiométricas;

La reaccion tiene lugar en condiciones estequiométricas;

Las tres expresiones tienen el mismo significado.

En estas condiciones, si la reaccion es completa, todos los reactivos se consumiran dando
las cantidades estequiométricas de productos correspondientes.

Si no en esta forma, existira el reactivo limitante que es el que estad en menor proporcion y
que con base en él se trabajan todos los calculos.

Ejemplo
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¢Qué cantidad de oxigeno es necesaria para reaccionar con 100 gramos de carbono
produciendo dioxido de carbono?

Masa atdmica del oxigeno = 15,9994,

Masa atomica del carbono = 12,0107.

La ecuacion quimica que representa la reaccion quimica es:

C(S) —I—Og [ COgg

Se tienen las siguientes equivalencias a partir de la reaccion quimica y las masas atomicas

citadas:
12,0107 gramos de €' = 1 mol de atomos de C
1 mol de atomos de carbono = 1 mol de moléculas de oxigeno
1 mol de moléculas de origeno = 31,9988 gramos de oxigeno

Esta ultima relacion es consecuencia de la formula quimica del oxigeno molecular (0.)

1 mol de moléculas de oxigeno = 2 - 15,9994 gramos de oxigeno

Entonces para determinar la masa de oxigeno podemos realizar los siguientes "pasos":
determinamos las moles de atomos de carbono (primer factor), con estas moles facilmente
determinamos las moles de moléculas de oxigeno (segundo factor a partir de coeficientes

de la ecuacion quimica), y finalmente obtenemos la masa de oxigeno (tercer factor)

1 mol de C 1 mol de Oy 31,9988 g de O,

=100 g de C - : .
’ 9 120107 gde C 1molde C 1mol de O,

realizadas las operaciones:

x = 266,41 gramos de oxigeno
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Rendimiento quimico

En quimica, el rendimiento, también referido como rendimiento quimico y rendimiento de
reaccion, es la cantidad de producto obtenido en una reaccién quimica. El rendimiento
absoluto puede ser dado como la masa en gramos o en moles (rendimiento molar). El
rendimiento fraccional o rendimiento relativo o rendimiento porcentual, que sirve para
medir la efectividad de un procedimiento de sintesis, es calculado al dividir la cantidad de

producto obtenido en moles por el rendimiento tedrico en moles:

rendimiento real

rendimiento fraccional = — —
rendimiento tedrico

Para obtener el rendimiento porcentual, multipliquese el rendimiento fraccional por 100%
(por ejemplo, 0,673 = 67,3%).

Uno o0 mas reactivos en una reaccion quimica suelen ser usados en exceso. El rendimiento
teorico es calculado basado en la cantidad molar del reactivo limitante, tomando en cuenta
la estequiometria de la reaccion. Para el calculo, se suele asumir que hay una sola reaccion

involucrada.

El rendimiento tedrico o ideal de una reaccion quimica deberia ser el 100%, un valor que es
imposible alcanzar en la mayoria de puestas experimentales. De acuerdo con Vogel, los
rendimientos cercanos al 100% son denominados cuantitativos, los rendimientos sobre el
90% son denominados excelentes, los rendimientos sobre el 80% muy buenos, sobre el 70%
son buenos, alrededor del 50% son regulares, y debajo del 40% son pobres. Los
rendimientos parecen ser superiores al 100% cuando los productos son impuros. Los pasos
de purificacion siempre disminuyen el rendimiento, y los rendimientos reportados

usualmente se refieren al rendimiento del producto final purificado.
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