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Es importante tener en cuenta, que la química, como toda ciencia experimental, se presenta bajo el doble 
aspecto de hechos y de teorías. Si los hechos observados no se sistematizan e interpretan a base de teorías, o 
si éstas no se confrontan con los hechos, esto es, si los hechos y teorías no se complementan, los hechos llegan 
a formar tan sólo artes y oficios empíricos, y las teorías constituyen elucubraciones cerebrales con muy poca 
realidad y sentido. El complemento perfecto de hechos y teorías sólo se logra con el método científico.

La historia de la química, es en reaüdad la historia del lento desarrollo del pensamiento científico y de los 
rápidos resultados conseguidos después de la aplicación del método científico al estudio de la materia. Está 
relacionado íntimamente con la bella historia de la humanidad, comienza probablemente con el descubrimiento 
del fuego por parte del hombre primitivo.

Si la química es tan antigua, ¿por qué no tuvo un desarrollo paralelo a las demás ciencias como la física, 
astronomía o la matemática por ejemplo?

Podemos atribuir básicamente a tres causas: (1) concepciones dogmáticas y erróneas respecto a la 
naturaleza, especialmente en cuanto a la estructura interna de la materia sostenida por Aristóteles y sus 
seguidores (durante mas de veinte siglos), (2) los intereses mezquinos de la mayoría de los alquimistas, y (3) la 
teoría del flogisto. Desde luego trataremos cada una de ellas.

¿Para qué estudiar la historia de la química?
Su estudio es muy importante, puesto que nos familiariza con las reflexiones especulativas y hechos de los 

grandes químicos del pasado, y nos permite valorar en su verdadera magnitud el progreso actual de esta bella 
ciencia, y además para emular las acciones positivas de estos personajes mediante la práctica constante, para 
contribuir a su desarrollo.

En el largo y constante esfuerzo humano para interpretar, y en cierto modo, dirigir los fenómenos 
naturales, las ideas han sido y seguirán siendo siempre más poderosas que la simple habilidad técnica.

No está eri la naturaleza de las cgsás 'que el hombre realice tai descubrirniento súbito e inesperado; la ciencia avanza paso 
a paso y cada hombre depende del trabajo de sus predecesores. ‘ ' . . . .

: ‘ , Sir Emest'ftoaherford (1 *871 - 1  937}

Trataremos a continuación un resumen breve de la historia de la química.

1. ÉPOCA PRIMITIVA
Muy probablemente, la química se inicia con el descubrimiento del fuego por el hombre, se fue 

perfeccionando con la práctica constante de artes y oficios prácticos del hombre primitivo. A esta 
conclusión se llega por los materiales usados por él y encontrados en los restos de las civilizaciones antiguas 
desaparecidas. En las excavaciones hechas en tumbas y zonas arqueológicas han puesto al descubierto 
trabajos en oro, plata, cobre, hierro y bronce, alfarería o trabajo de arcilla, vidrio y hermosos tintes y 
pinturas.

Así por ejemplo los antiguos egipcios (aproximadamente 5 000 años a.n.e.) preparaban tintes a base 
de pigmentos naturales, conocieron los esmaltes, los cosméticos y el arte de embalsamar cadáveres. Usando 
ceniza y grasas animales fabricaban jabón. Realizaron excelentes trabajos en oro, plata, cobre y bronce. 
Utilizaron ampüamente el cuero, lana, algodón y lino, que sabían blanquear y teñir.
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En la antigua china se conoció la técnica de la fabricación en porcelana, descubrieron el salitre e 

inventaron la pólvora.

En el Perú preincaico se conocía la cerámica decorada, teñido de fibras textiles, embalsamar cadáveres, 
.metalurgia del oro y plata, etc.

Pero todas estas prácticas eran fundamentalmente empíricas y no constituían una ciencia ni siquiera 
en forma rudimentaria.

Para las civilizaciones antiguas, la metalurgia fue más que una técnica un arte sagrado encomendado 
a los sacerdotes. Los metales obtenidos del interior de la tierra, concebida como un Dios, fueron 
relacionados con el Sol y los planetas: el oro al Sol, la plata a la Luna, el cobre a Venus, el hierro a Marte, 
el estaño aljúpiter, el plomo a Saturno y el mercurio a Mercurio. Los antiguos veían en el número siete una 
manifestación de carácter universal, y así conocían siete planetas, siete metales, las siete bocas del Nilo, las 
siete estrellas del carro de David, los siete días de la semana, etc.

Esta extraña y singular clasificación de los metales se mantuvo durante siglos, y aunque nuevos 
metales fueron conocidos se consideraban necesariamente como uno de ellos. Incluso en el siglo XVI se 
aceptaba que habia muchas clases daoro, como las había de peras o manzanas. Los siete metales indicados, 
el carbón y el azufre, eran los únicos elementos conocidos hasta el principio de nuestra era.

2. CONCEPCIONES FILOSÓFICAS ANTIGUAS
Aproximadamente, en el siglo VI a.n.e surgió en Grecia un 

movimiento intelectual encabezado por grandes filósofos de la 
Grecia antigua, quienes especularon sobre el mundo y sobre la 
naturaleza de la materia, y plantearon soluciones sobre grandes 
cuestiones de la ciencia, como por ejemplo 

¿De qué está constituida la materia?

La respuesta fue en base a un principio de origen 
permanente llamado elemento: para Tales de Mileto 
(aproximadamente 624 -  565 a.n.e) era el agua, para 
Anaximenes (aproximadamente 585-524 a.n.e era el aire y 
Heráclito afirmaba el fuego. Posteriormente, Empédodes 
(alrededor de 500 -  430 a.n.e) aceptó los elementos de sus 
antecesores, a los que agregó uno más, la tierra. Por lo tanto 
el mundo material estaría formado por cuatro elementos: 
tierra, aire, fuego y agua, que explicaba a las cuatro cualidades 
(calor, frío, humedad y sequedad), el aire era caliente y húmedo, al fuego era caliente y seco, el agua fría y 
húmeda, la tierra fría y seca. Además, Empédodes agregó dos fuerzas cósmicas, el amor y el odio, que son 
las raíces de todas las cosas. Esta teoría fue aceptada por Aristóteles (384 -  322 a.n.e), el más grande 
pensador griego y un infatigable escritor cuyo poder y autoridad hizo que perdurase esta teoría durante 
unos dos mil años o veinte siglos.

Casi en la misma época, los filósofos griegos, Leucipo y su discípulo Demócrito (460 - 370 a.n.e) 
sostenían la materia formada por pequeñas partículas (invisibles, indivisibles, eternas e indestructibles) 
Uamadcs átomos, el ser, y de vado, el no ser, resultante de los intersticios entre aquéllos, y permitiendo 
su movimiento. Los átomos son de la misma naturaleza pero difieren en forma, por el orden en que están 
colocados en el cuerpo, por su posidón y  por su magnitud.

FUEGO

Representación griega del mundo material 
mediante cuatro elementos: tierra, aire, Juego 
y agua. Según Aristóteles, estos elementos es 
el resultado de las combinaciones de pares de 
propiedades o cualidades de la materia.
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Breve histeria de ia Químiea

Esta concepción guarda una estrecha relación con las teorías científicas actuales, pero 

lamentablemente su seguidores encontraron una tenaz resistencia por parte de la teoría Aristotélica, por 

la que no se desarrolló estas brillantes ideas respecto a la composición de la materia. El atomismo de 

Demócrito, expuesto en forma brillante en el inmortal poema Dererum Natura del romano Lucrecio, está 

construido por conceptos filosóficos, y recién en 1 677 en que Robert Boyle lo establece y John Dalton en 

1803 lo desarrolla para explicar ciertas leyes de las combinaciones químicas, que son el resultado de las 

observaciones científicas.

*Hemosconvemdo en que existe lo dulce y lo,dmárgo, e icabry  el frió, el amory elodio, y según esta convención existe 
el ortfenv.Ehlrealidad existéri lasitiafnosy e T .v ó c 6 t ó " '\   ̂ >. . .

v  ~ r A »  Dem ócrito (460 -  370 a. n,e)

A partir del año 300 a.n.e la ciencia griega se desplaza a Alejandría, cuna de grandes matemáticos y 

astrónomos.

Aproximadamente en el siglo II a.n.e, las ideas científicas llegaron a Roma. Los romanos no 

desarrollaron estas ideas porque dieron mayor importancia a asuntos militares, políticos y económicos.

3. LA ALQUIMIA
El término alquimia procede del árabe “alkimiya” , derivado a su vez del griego Khemeia (que significa 

el jugo de una planta). Se llamaron alquimistas a los antiguos personajes, precursores de los químicos 

modernos. La alquimia tuvo mayor auge durante la Edad Media. Los conocimientos químicos aprendidos 

de los egipcios y las ideas filosóficas heredadas de los antiguos a través de la Escuela Alejandrina dieron a 

la alquimia en manos de los árabes y después en toda Europa, una significación especial.

A los alquimistas árabes del siglo VIH y IX, Jabiribn Hayyan y Rhazes se debe la teoría de que los 

metales están formados pordos cualidades -  principios comunes: elmercurio, que representaba el carácter 

metálico y la volatibilidad, y el azufre que poseía la propiedad de combustibilidad. Luego se sumó un tercer 

elemento, la sal, que tenía la propiedad de la solidez y la solubilidad. En base a estos tres elementos 

llamados “tría prima” era posible todo tipo de transformaciones de una sustancia a otra (lo que hoy se llama 

reacción química). La obsesión de los alquimistas en un primer momento fue la búsqueda de la “piedra 

filosofal", material que permitiría convertir cualquier metal, como por ejemplo el plomo o el hierro en oro. 

Ya en el siglo XIII se extendió el objetivo de la alquimia que fue la búsqueda del “elixir filosofal o de larga 

vida”, el cual debía eliminar la enfermedad, devolver la juventud, prolongar la vida e incluso asegurar la 

inmortalidad.

La práctica de la alquimia fue secreta debido a los hombres que la relacionaban con la magia y la causa 

de Dios, pues los alquimistas se creían los elegidos para ser depositarios de la verdad y por ello no debían 

divulgar sus conocimientos. Sus apuntes lo realizaban en un lenguaje hermético, describiendo mas bien 

operaciones que hechos y haciendo uso de signos y símbolos. Así por ejemplo, un dragón que se muerde 

la cola es la imagen de la unidad de la materia, un pájaro que levanta el vuelo es la sublimación, un pájaro 

que desciende a tierra es la precipitación, una ballena simboliza el agua, un águila el aire, un dragón el 

fuego, un toro a la tierra, etc.
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Símbolos alquimistas contenidos en manuscritos antiguos griegos (1 al 14); en manuscritos 
medievales y en libros de principios del siglo XVII (15 a 27); en un manuscrito de la Alemania Baja, de 
principios del siglo XVIII (28 a 32). Símbolos alquimistas utilizados por Lavoisier (33 y 34) y por Dalton 
(35 a 38): 1. agua; 2 'vapor de agua; 3, sal; 4, yeso; 5, rocas; 6 , azufre; 7, arsénico; 8 , hierro; 9, plomo; 10, 
cobre; 11 estañó y también mercurio; 12, plata; 13, oro; 14, cobre calcinado; 15, dos símbolos del agua;
16. antimonio; 17, arsénico; 18, espíritu de vino; 19, vinagre; 20, jabón; 21, salitre; 22, álcali; 23, sal 
amoniaco; 24, vitriolo; 25, mercurio ; 26, sublimado corrosivo; 27, fuego; 28, azufre; 29, mercurio; 30, sal 
común; 31. sal amoníaco; 32, salitre; 33 y 34, agua; 35, vapor de agua; 36, nitrógeno; 37, oxígeno; 38 
dióxido de carbono.
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Breve historia de La Químiea

Los alquimistas aportaron el término elemento a la química. El desarrollo de la noción de elemento 
en el sentido químico fue uno.de los puntos claves en el nacimiento de ésta como ciencia, sustituyendo a 
la antigua alquimia. También produjeron indudables progresos a la química del laboratorio, puesto que 
prepararon un gran número de nuevas sustancias, perfeccionaron muchos aparatos útiles y desarrollaron 
técnicas que constituyen la base de la subsiguiente investigación.

Entre los alquimistas árabes de gran renombre figuran Geber 
(Abou Moussah Dlafar al Sofi Geber), escribió numerosas obras y entre 
ellas la Summa perfectionis, el tratado de química mas antiguo que se 
conoce. Rhazes o Razes (siglo X), Avicena (siglo XI), muy famoso como 
alquimista, filósofo, astrónomo, matemático y médico, y Aven-oes 
(siglo XII) que influyó en el pensamiento medieval. Se atribuye a los 
alquimistas árabes el descubrimiento de sal amoniacal, el aceite de 
vitriolo (HjSOJ. el agua fuerte (HNO,), el agua regía (mezcla de HC1 y 
HN03), muchos compuestos de mercurio y arsénico, y la preparación del 
espíritu de vino (etanol).

Entre los alquimistas de occidente de gran importancia por sus 
descubrimientos y teorías, tenemos a San Alberto Magno (1 206 - 
1 280) llamado Doctor Universal, considerado el Aristóteles de la Edad 
Media, preparó la potasa cáustica (KOH), establece la composición del 
cinabrio (SnS), señala el efecto del calor sobre el azufre utilizando por 
primera vez el termino afinidad en el sentido químico que se conoce. Explica la preparación del minio 
(PbjOJ, acetato de cobre y plomo. En su tratado de.De Alchimia deslinda y ataca frontalmente la ciencia 
secreta practicada por algunos alquimistas, especialmente a los charlatanes fraudulentos que falseaban el 
oro y la plata en beneficio propio, y expone las condiciones que debe reunir un alquimista, y que en gran 
parte corresponde a los químicos modernos. Roger Bacon (1214- 1 294), en su obra Speculum Alchimiae 
sostiene que hay un aire que es el alimento del fuego y otro que lo apaga. Difunde el empleo de la pólvora, 
además practicaba la experimentación y combatió con tesón a Aristóteles. También realizó trabajos 
notables en el campo de la óptica. Santo Tomás de Aquino (1 225 -  1 274) llamado comúnmente Doctor 
Angélico, escribió un tratado sobre la esencia de los minerales y otro sobre la piedra filosofal. Raimundo 
Luiio (1 235 - 1 315), llamado Doctor iluminado, escribió muchas obras y prestó mucha atención sobre los 
productos volátiles de la descomposición de los cuerpos.

QUÍMICA MEDICINAL 0 IATROQUÍMICA
Ante el fracaso de lograr ¡a piedra filosofal y el elixir de larga vida, y 

ante el surgimiento de mucha charlatanería y engaño, la práctica de la 
alquimia llegó en cierto momento a ser prohibido por reyes y papas. 
Entonces los esfuerzos se enfocaron hacia la preparación de medicinas para 
curar las enfermedades corporales de la humanidad.

La iatroquímica, tuvo su paladín más destacado en Paracelso (Felipo 
Aureolo Teofrasto Bombast de Hohenheim), médico suizo, alquimista y 
profesor, que atacó las creencias y prácticas médicas de su época con 
lenguaje sarcástico e hiriente pluma; efectuó experimentos para encontrar 
remedios químicos especificos contra enfermedades específicas y tuvo 
mucho éxito. Paracelso (I  493 -  1 541) 

alquimista y médico suizo.
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Un médiío alemán dei siglo XVI consultando a un 
iattoquímico acerca de una pócima curativa que se está 
destilando. Tal fue el comienzo de la actual relación 
entre farmacéutico y médico.

Paracelso fue el primero que utilizó el opio por sus propiedades medicinales, y los compuestos de hierro, 
mercurio y arsénico que administró, todavía figuran en las farmacopeas actuales. Se reconoce a Paracelso 
como el primer profesional verdadero de la medicina química. Desde entonces la química ha sido siempre 
un aspecto importante de la educación y práctica médica.

Georg Agrícola (1 496 - 1 555), médico sajón, en su obra 
De Re Metallica expone en forma clara, todos los 
conocimientos metalúrgicos de su época, y en la que se 
manifiestan preocupaciones de químico y de ingeniero.
La metalurgia había adquirido en esta época, un gran 
desarrollo, lo que condujo a una fabricación industrial de 
ácidos y a practicar el ensayo de minerales, se inició así el 
análisis quimico.

Entre los seguidores de Paracelso, citaremos a 
Libavius (1540 - 1616), médico alemán que preparó 
cloruro estannico (SnCl4), estudió los fundentes utilizados 
en metalurgia y obtuvo muchos medicamentos. Van 
Helmont (1 577 - 1 644), médico belga, estudió con 
mucho cuidado y entusiasmo el crecimiento de una planta 
y rechaza categóricamente a los elementos Aristotélicos, 
inventó el termino gas y estudió el gas silvestre (gas 
carbónico, COJ. Lemery (1 645 - 1 715) que en su 
voluminosa obra Cours de Chymie describe las distintas 
operaciones de la química.

ADELANTOS TECNICOS DE LA ALQUIMIA
Según el químico J.B Dumas (siglo XIX): “La ciencia de la 

química nació en el torno del alfarero, en el taller del vidriero, 
en la forja del herrero, y en el salón del perfumista". Sin 
embargo, cada una de estas técnicas ingeniosas no habrían 
existido, si es que, los alquimistas no lo hubiesen 
perfeccionado con el tiempo. Aquí, valga la famosa afirmación 
de E. Rutherford: “No está en la naturaleza de las cosas que el 
hombre realice un descubrimiento súbito e inesperado; la 
ciencia avanza paso a paso y cada hombre depende del trabajo 
de sus predecesores”.

Los alquimistas, con la finalidad de obtener sus metas 
máximas (piedra filosofal y el elixir de la eterna vida), durante 
muchos siglos, trataron toda clase de materiales (metales, 
minerales, vegetales, carne, pelo, plumas, huesos, esencias y 
excremento), con toda clase de procedimientos técnicos 
(calcinación, sublimación, fermentación, almagamación, 
reverberación, rectificación, filtración, etc.). Para ello usaron 
una amplia variedad de equipos rudimentarios que fueron 
ideando a medida de sus necesidades.

A la práctica de la alquimia se dedicaron casi 
toda una familia, padres, hijos y parientes. 
Mezclaron todo tipo de materias en busca de sus 
metas máximas (piedra filosofal y el elixir de la 
eterna vida).
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Muchos de sus rústicos aparatos se han ido perfeccionando 
hasta convertirse en aparatos o piezas que son hoy día parte de 
los elaborados instrumentos de laboratorio y de complejos 
aparatos industriales. La destilación era uno de los 
procedimientos mas utilizados por las alquimistas y el apartado 
básico fue el alambique. Aun hoy, la destilación es la operación 
unitaria de mayor importancia en la industria química y la más 
importante técnica de separación en el laboratorio de 
investigación.

Entre los instrumentos de laboratorio mas utilizados fueron 
la balanza, el mortero, el horno, el embudo, tenazas, el crisol y 
los matraces.

Así pues, la alquimia, al margen de sus relaciones con 
imágenes de magia y fraude, de místicos encantos y misteriosos 
simbolismos, aportó enormemente en el desarrollo de las técnicas 
y dispositivos químicos para el estudio de la naturaleza de la 
materia.

6. RENACIMIENTO CIENTÍFICO
El Renacimiento, primero en el campo de la literatura y después en el de las artes, pasó pronto al 

pensamiento científico, y al unirse observación y teoría se inicia la ciencia experimental que sustituye a las 
especulaciones filosóficas de la Edad Media. Leonard de V ind (1 452 - 1 519) es el encargado de introducir, 
los principios de Renacimiento en los dominios científicos. Le sigue Francisco Bacon (1 561 -1 628), el 
teórico del método experimental, en su obra Novum Organum, introduce la observación en sistema 
filosófico, además sostenía de que la ciencia debe cumplir el doble objetivo de iluminar nuestra mente y de 
mejorar las condiciones de vida del hombre. A Galileo (1 564 -  1 642) famoso astrónomo y físico italiano, 
se debe el cambio total de algunas doctrinas científicas de su tiempo. Descartes (1 596 -  1 650), filósofo 
francés, en su obra Discurso del Método establece claramente las bases del método científico.

Las nuevas ideas lograron grandes avances en Matemáticas, en Fisica y en Filosofía, y al pasar después 
a la Química, cambia radicalmente la mentalidad de sus cultivadores: En muchos países se comenzaron a 
crear Academias científicas, el primero fue en Nápoles (1 560), luego en Londres, París, Madrid, Barcelona, 
etc.

Sólo se precisaba disponer de una técnica de medición para que la química pueda desarrollar su 
carácter de verdadera ciencia.

Robert Boyle (1 627 - 1 691), químico irlandés, fue el primero en romper abiertamente con la tradición 
alquimista. En su obra The Sceptical Chymist (“El químico escéptico"), establece el concepto moderno de 
elemento y compuesto o “mixto” , una diferenciación entre mezcla y combinación química. Estudió la 
compresibilidad de los gases. Descubrió el sulfhidrato amónico (licor de Boyle) que es de gran importancia 
en química analítica, jarabe de violeta (que se utilizó como indicador ácido -base), etc. Boyle es el primer 
hombre de ciencia que adopta la teoría atómica para explicar las transformaciones químicas, y sus 
investigaciones en el campo de la física^ de la química hace que se le considere como el precursor de la 
química moderna al hacer de ella el estudio de la naturaleza y composición de la materia en vez de ser un 
simple medio para obtener oro o de preparar medicamentos, como lo era hasta ese entonces.

______________________________________________________________  . Breve historia de la Química

Algunos instrumentos y materiales que 
usaron los alquimistas del siglo XVI. Se 
observa la balanza, los hornos y el fuelle, el 
mortero y el pistilo, las tenazas, los 
embudos, el mazo y la lanza, las retortas, el 
crisol y los matraces. Ya perfeccionados, 
continúan siendo artículos importantes de la 
moderna tecnología e investigación química.
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7. LA TEORÍA DEL FLOGISTO: una exp licación  de l a  com bustión

A principios del siglo XVIII. G.EmstStahl(l 660 - 1734), químico y médico alemán, propuso la teoría 
del flogisto para explicar el fenómeno de la combustión. Se basa en las ideas del alquimista alemán J. 
Johann Becher (1 635 -  1 682). Supone que cuando un cuerpo combustible ardia se desprende el flogisto 
con acompañamiento de luz y calor, y queda la “ceniza". Por lo tanto la "ceniza” o residuo que queda era 
el cuerpo material inicial menos su flogisto (o cuerpo material desflogisticado).

De acuerdo con esto, las sustancias que arden rápidamente o cuanto mas inflamable sean, contienen 
una gran cantidad de flogisto y viceversa. Esta fue la primera teoría importante de la química. En forma 
simplificada, para un metal combustible tenemos:

(Metal (en la combustión) ceniza +  flogisto]

El principal interés de la teoría está en que explica el fenómeno inverso de la combustión (reducción 
del óxido metálico), pues si se calienta la ceniza metálica con una sustancia rica en flogisto, tal como el 
carbón, ésta cede su flogisto a la ceniza y el metal se restituye. Así por ejemplo, cuando se calienta un poco 
de plomo pulverizado, se funde, quema y forma su "ceniza” (óxido de plomo de color amarillo llamado 
"litargirio”). Si se calienta el litargirio con carbón (considerado flogisto casi puro) recupera la cantidad 
precisada de flogisto y se convierte de nuevo en plomo metálico, que en forma simplificada sería:

Litargirio ,+  flogisto -*  plomo
(óxido de Pb)

Í  é é^' J /

Según la teoría del flogisto, el plomo al combustionarse libera flogisto y deja una ceniza amarilla, ésta 
al recibir el flogisto (del carbón)  se convierte nuevamente en plomo.

No obstante, de que la teoría del flogisto fue considerado correcta por mas de un siglo, por eminentes 
precursores de la química moderna, se presentaron varias dificultades. Se sabia que al calcinar un metal 
y  formarse su "ceniza” (óxido) aumentaba el peso, esto es, la pérdida del flogisto era acompañada por un 
aumento de peso, y también que el aire era necesario para la combustión. El primer hecho pudo explicarse 
mediante la hipótesis fantástica adicional de que el flogisto tenía un peso negativo, y el segundo, al 
superponer que un medio material era necesario para absorver el flogisto. Otro aspecto era de que el aire 
residual que quedaba luego de la combustión ocupaba un volumen menor que el aire inicial (antes de la 
combustión).
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Breve historia de la Química

La teoría del flogisto sirvió de guía a los grandes investigadores del siglo XVIII, quienes frente a las 
respuestas incoherentes de esta teoría buscaron respuestas coherentes en base a otros experimentos e 
hipótesis, dando mició así una labor experimental, que constituye la base de la química como ciencia. Entre 
ios más importantes tenemos:

René Antoine Réaumur (1 683-1 757),naturalistas, químico y físico francés, cuyas investigaciones 
sobre la fundición de hierro permiten considerarlo como el fundador de la siderurgia científica y uno de los 
instauradores de la industria moderna.

Andreas Sigismud MarggrafF (1 709 -  1 782), químico alemán, descubrió un nuevo procedimiento 
para obtener el fósforo y el ácido fosfórico, obtuvo el zinc a partir de sus minerales y distinguió sales de 
sodio de las del potasio por el color de la llama que emitían. Sus estudios acerca de la extracción del azúcar 
a partir de la remolacha hicieron posible su fabricación industrial desde 1 796.

M.W. Lomonosov (1 711 -  1 765), químico ruso, hizo experimentos con la calcinación de los metales 
en vasos cerrados, con empleo sistemático de la balanza. Además establece la constancia de la materia en 
los procesos naturales o ley de conservación de la masa, sostiene que la combustión es una combinación 
del cuerpo combustible con el aire y  logró explicar las propiedades de los cuerpos a partir de la existencia 
de átomos y moléculas (en 1 743) es decir mucho más antes que John Dalton. Pero lamentablemente para 
su época, sus ideas fueron muy avanzadas, razón por la cual fueron ridiculizadas y olvidadas, hasta su 
descubrimiento y publicación por su compatriota Menschutkin en 1 904.

Joseph Black (1 728 -  1 799), químico inglés, demostró que el “gas fijo” (gas carbónico) es fijado por 
la cal (CaO). Sus estudios cuantitativos acerca de los carbonatos son modelos de lógica y unidad, que 
sirvieron para dar al mundo científico una idea clara sobre la naturaleza de la combinación química.

Karl WfihelmScheele (1 742 -  1 786), químico sueco, uno de los más extraordinarios investigadores 
de todos los tiempos. Descubrió el oxígeno (algo antes que Priestley, pero lo publicó posteriormente) y el 
cloro (“espíritu de sal desflogisticada"), como producto de sus experimentos con el dióxido de manganeso 
(MnOJ. Estudió diversos ácido inorgánicos y orgánicos como el fluorhídrico, cianhídrico, molíbdico, 
tartárico y oxálico, aisló el gas sulfhídrico (H¡S) y la arsenamina (AsH,). Su nombre ha quedado unido al 
arsenito de cobre que se conoce como “verde de Scheele” , y en el mineral scheelita (Wolframato de calcio). 
En su obra Tratado elemental del aire y del fuego, indica que el aire es una mezcla de dos gases distintos, 
el “aire ígneo” y el “aire viciado”.

Joseph Priestley (1 733- 1 804): El primer paso hacia una nueva teoría de la combustión, teólogo 
inglés, no fue químico de profesión, pero hábil experimentador y firme creyente de la teoría del flogisto, 
pero en 1 774 sin darse cuenta abrió el camino para su caída final. Priestley estaba experimentado con un 
polvo rojo (HgO) que originalmente se había formado al calentar al mercurio en un crisol abierto, como era 
muy curioso, decidió calentar el polvo rojo y recoger cualquier gas que se desprendiera. Dos 
desconcertantes hechos surgieron con el extraño gas (oxigeno) formado:

1. Cuando se colocaba un ratón dentro de una campana de vidrio que contenía el nuevo gas, vivía tres 
veces más que un ratón colocado dentro de una campana que contenía aire.

2. Una vela ardia por más tiempo y con más brillo cuando se colocaba dentro de una campana que 
contenia este gas extraño.

Priestley llamó al gas descubierto "aire desflogisticado". Surgieron muchas dudas, ¿por qué la vela 
ardía por más tiempo y con más brillo? Su tenaz adhesión a la teoría del flogisto le impidió progresar en 
la interpretación de sus valiosas observaciones.
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Priestley, en 1 774, visitó a Lavoisier en París, a quien le comunicó de sus observaciones. Éste acepto 
los hechos, pero no la teoría. ¿Podría ser, meditaba Lavoisier, que cuando las sustancias arden se une con 

algo del aire, en lugar de desprender algo?. Rápidamente Lavoisier sometió su hipótesis, a una prueba. Se 

acercaba el nacimiento de la química moderna.

Además de descubrir el oxígeno, Priestley desarrolló y perfeccionó la técnica de preparación, recogida 

y manipulación de los gases. Preparó y estudió numerosos gases (HC1, NH3, SO,, N,0, NO, N02, PH3, C2H2, 

etc.).

Henry Cavendish (1 731 - 1 810), químico inglés, dueño de una gran fortuna, dedicó toda su vida a 

la química. Se dice de él “que fue el más rico de todos los sabios y el más sabio de los ricos”. Fue el primero 

que utilizó la cuba de mercurio y al hacer actuar el H,SO, y HC1 acuosos sobre los metales (Fe, Zn y Sn) 
descubrió en 1 766 el hidrógeno, al que llamó "aire inflamable”. Encontró con sorpresa que el hidrógeno 
al combustionar con el aire y con el oxígeno se formaba agua y que las proporciones en que dichos gases 

se combinaban eran de dos volúmenes de “aire inflamable” por un volumen de “aire desflogisticado” (0 2). 
La síntesis del agua realizada en 1 781 constituye una fecha muy marcada en la historia de la química.

En un análisis que realizó al aire encontró que el oxígeno representaba un 20,8 % en volumen. 

Cavendish, químico flogista, no supo comprender la importancia de sus investigaciones acerca de la síntesis 

del agua.

8. ANTOINE LAURENTE LAVOISIER: LAS BASES DEL MÉTODO CIENTÍFICO
A. L. Lavoisier (1 743 - 1 794), el más brillante químico 

francés, logró explicar la naturaleza verdadera de la 
combustión y destruye por completo la teoría del flogisto. En 
su obra Tratado Elemental de Química publicada en 1 789, crea 

las bases de la química moderna y por ende del método 
científico para las investigaciones en la ciencia.

Logró explicar la combustión con su famoso experimento 

de doce dias que describimos a continuación: introdujo cuatro 
onzas de mercurio puro en un recipiente de vidrio, sellado, 

escribió “luego encendí el homo y lo mantuve así durante doce 
días” . Al segundo día, habían empezado a aparecer diminutas 

partículas de color rojo sobre la superficie del mercurio.
Cuando la mayor parte del mercurio se hubo convertido en un 
polvo, Lavoisier, quitó el recipiente de vidrio, que había pesado 
antes del experimento, y su contenido lo pesó nuevamente y 
observó que no hubo aumento de peso. Como el recipiente 

estaba sellado, nada pudo entrar o escapar durante el 

calentamiento. Sin embargo cuando rompió el sello, notó que 
el aire entraba violentamente al recipiente, que según él. 
indicaba que parte del aire del recipiente se había consumido 

durante el calentamiento, y había dejado espacio para que 
penetrará más arre.

  —  ---------------------------------------
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Breve historia de la Química

Después de que entró el aire al recipiente, lo peso una vez más y comprobó el aumento en peso. 
Dedujo entonces que este aumento igualaba el peso de algo que estaba en el aire contenido en el recipiente 
y que se había combinado con el mercurio, formando el polvo rojo (HgO). Invirtió el experimento original, 

pesó un poco de polvo rojo y lo calentó, observando que si convertía en mercurio y un gas idéntico al “aire 

desflogisticado" de Priestley (02).

Además comprobó que la masa total (mercurio +  gas) era idéntico a la masa de polvo rojo. ¡Se había 
demostrado experimentalmente la ley de conservación de masa! Concluyó que el gas que había en el aire 

era el responsable de la combustión. Le dio el nombre oxigeno (que significa engendrador de ácidos) a este 

gas.

El experimento de Lavoisier podemos resumir con las siguientes ecuaciones químicas modernas:

Lavoisier establece la noción precisa de sustancia pura y adopta el concepto de elemento de R. Boyle, 
halla la composición del aire por síntesis y por análisis, le da el nombre de hidrógeno (engendrador de agua) 
al “aire inflamable” de Cavendish y que para toda combustión era imprescindible el oxígeno. En todas sus 
investigaciones utiliza la balanza para comprobar sistemáticamente la ley de conservación de masa, "nada 
se pierde, nada se crea” .

La revolución química producida por las ideas de Lavoisier condujo a una nueva nomenclatura, que 

hoy nos parece tan natural, en la que los nombre de los cuerpos dan idea de sus constitución.

Esta tarea fue debida a cuatro eminentes químicos, Lavoisier. Guyton de Morvean, Berthollet y 
Foureroy, quienes publicaron en 1787 una obra titulada Método de Nomenclatura Química, en la que se 
introducen nombres que aún se utilizan.

La obra de Lavoisier, extensísima en el campo químico, invadió otras ciencias, fue el fundador de la 
fisiología debido a sus estadios sobre la respiración, donde el oxigeno juega un papel importantísimo. Fue 
el primer científico que realizó sus investigaciones con verdadero método científico.

Bajo iluminación de las nuevas ideas de Lavoisier, los químicos las aplican a sus investigaciones con 
mucho éxito.

Se descubren las leyes ponderales de las combinaciones químicas: ley de conservación de masa 
(Lavoisier), ley de proporción constante y definido (Proust, 1 799), ley de proporciones recíprocas (Richter 
y Wenzel, 1 792) y ley de proporciones múltiples (Dalton, 1 804).

La teoría atómica-molecular de Dalton (1 803) explica las leyes de la combinación química en base 

a la hipótesis de que la materia está constituida por átomos que poseen un peso característico y 
permanecen indivisible en toda reacción química.

9. LA QUIMICA COMO CIENCIA
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J. Berzelius (1 835), acepta la teoría atómica y plantea una 
simbología para elementos y compuestos, tan útil y fecunda en el 
progreso subsiguiente, que se usa hasta hoy en día.

El Principio de Avogadro (1811) permite establecer y 
diferenciar los conceptos de átomo y de molécula y crea las bases 
para la determinación de pesos atómicos y moleculares (1 858).

El descubrimiento de la pila eléctrica de Volta (1 800) da 
origen a la electroquímica, con los descubrimientos de nuevos 
elementos (cloro, sodio y potasio) a cargo de Davy, y de las leyes de 
la electrólisis por parte de M. Faraday (1 834).

La Química Orgánica se desarrolla más tarde con los trabajos 
de Liebig sobre el análisis elemental orgánico iniciado por 
Lavoisier, los conceptos de isomería y de radical introducidos por 
Liebig y Berzelius (1 834), la síntesis en laboratorio de un 
compuesto orgánico, la úrea, por parte de F. Wóhler (1 828), la representación de edificios moleculares por 
Kekule (1 858) y con la destrucción de la doctrina de la “fuerza vital" realizada por Berthelot (1 853) al 
obtener por síntesis numerosos compuestos orgánicos (alcohol metílico, acetileno, benceno, naftaleno. 
antraceno, etc).

La Tennoquímica, con la medida déla energía calorífico que se manifiesta en las reacciones químicas, 
iniciada por Lavoisier y Laplace, adquiere un significado especial a partir de los estudios de Hess, Thomson 
y Berthelot (1 840) al querer medir los químicos las afinidades entre los cuerpos reaccionantes.

Para explicar las leyes experimentales que rigen a los gases, surge la teoría cinética de los gases y 
del calor, desarrollado principalmente por Maxwell y Boltzmann, la cual afianza la creencia de la naturaleza 
atomística de la materia y extiende su utilidad al proporcionar una imagen íntima del mecanismo de los 
procesos químicos.

El carácter incompleto de muchas reacciones químicas, observado por Berthollet, condujo al concepto 
de equilibrio químico, el cual, estudiado experimentalmente por Sainte Claire Deville (1 857), encuentra 
su interpretación teórica en los estudios de Gibbs (1 876), de Van't Hoffy de Le Chatelier (1 880).

La cinética química o el estudio de la velocidad de las reacciones químicas tiene su base teórica en 
la Ley de acción de masas propuesto por los químicos noruegos Guldberg y Waage (1 867) y una 
significación industrial importantísima en el descubrimiento de los catalizadores, sustancias que, 
permaneciendo inalteradas, aceleran por su sola presencia la velocidad de las reacciones químicas.

En el campo de las soluciones o disoluciones, fue de gran importancia en el avance progresivo de la 
química la Teoría de las disoluciones, obra maestra del químico holandés Van't Hoff (1 8 8 6 ) y la teoría de 
la disociación electrolítica propuesto por el químico sueco Svante Arrhenius (1 887).

La clasificación periódica de los elementos, establecido por el químico Dimitri Mendeleev y por el 
alemán Lothar Meyer (1 869) llevó a pensar que los átomos debían ser complejos, modificando 
profundamente las ideas que se tenían acerca de los cuerpos simples, lo cual comprobado posteriormente 
en los estudios acerca de la conductividad eléctrica de los gases (con lo cual se descubrió el electrón) y en 
los fenómenos de radiactividad (con su interpretación y desarrollo se descubrieron las partículas nucleares 
del átomo).

En el campo de ácidos y  bases, las teorías que dieron gran impulso y desarrollo fue la propuesta por
S. Arrhenius (1 884), Brónsted -  Lowry (1 923) y de Lewis (1 923).

Un científico moderno realiza cuidadosas 
observaciones, parle  impórtame del 
método científico.
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Breve historia de la Química

En el campo de enlace químico, un tema transcendental en la ciencia química, es importante resaltar 
el aporte de Linus Pauling (1 901 -  1 994) del concepto de electronegatividad y el concepto de hibridación; 

Gielbert N. Lewis (1 875 - 1 946) creador de la teoría Enlace por pares de electrones; R.J. Gillespie, quien 

propuso la teoría de las repulsiones entre los pares de electrones de la capa de valencia (i 957) que dio 
un gran impulso a la descripción de la geometría molecular, que a su vez es importante para explicar las 

interacciones moleculares en estado líquido y sólido.

En el campo de Química Nuclear, el hombre ingresa a la Era Nuclear a partir de 1 942, fecha en la que 
se logra la primera reacción nuclear en cadena, por parte de Enrico Fermi. Lamentablemente, el primer uso 
de la energia descomunal que se libera en estas reacciones fue con fines destructivos, con la fabricación de 

armas nucleares mortíferas como las bombas atómicas que destruyó por completo dos pueblos japoneses 

durante la segunda guerra mundial (1 945).

Actualmente, la energía nuclear también se usa con fines pacíficos: para generar electricidad de gran 
potencia, fabricar motores atómicos de gran potencia, baterías atómicas de larga duración que es 
importante en las investigaciones espaciales, etc. Además en las plantas nucleares, mediante reacciones 
nucleares controladas, se han sintetizado elementos artificiales y radioisótopos que tienen gran aplicación 
actualmente.

Alquimistas italianos realizando la 
destilación, para ello utilizaron el 
alambique. Asi obtenían el "agua celestial" 
o ‘la quinta esencia del agua de la vida". 
La destilación era una de las operaciones 
mas importantes para los alquimistas, como 
lo es actualmente para el químico moderno.

El aparato de destilación que está utilizando 
el químico moderno tiene su contrapartida 
industrial en el inmensa unidad que se ve al 
fondo, llamado torre de destilación o 
fraccionamiento. La destilación fraccionada 
es un proceso físico mediante el se separan 
los componentes de una mezcla líquida 
homogénea, en virtud a la diferencia en sus 
puntos de ebullición.
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ENERGÍA QUÍMICA EN MARCAPASOS CARDÍACO
El marcapasos cardíaco es un aporte moderno de la ciencia que muchos de nosotros no tómanos en cuenta, 

excepto las personas que lo utilizan. Estos marcapasos operan gracias a la energía de una batería, y la demanda 
alentó el desarrollo de unas minúsculas baterías que generan esa energía, pero que infunden temor. Todas las 
mañanas, deben poner en marcha la máquina humana, sin fallar, y todos los aparatos humanos permanecen 
“encendidos" todo el tiempo. Aún más, mucha gente agrega varios años saludables a su vida, poniendo su fe 
en las reacciones químicas que ocurren en estas baterías para generar, día tras día, la corriente eléctrica que 
activa sus marcapasos.

Estas baterías tienen características especiales debido a que se implantan en el cuerpo humano. Deben ser 
resistentes y herméticas, tener una larga vida y un peso mínimo y, por su puesto, deben ser no tóxicas.

Los químicos comenzaron a abordar este problema, y sus esfuerzos de investigación en electroquímica 
desembocaron en el litio, un ingrediente metálico con el potencial de dar larga vida a las baterías. 
Desgraciadamente, el litio es altamente reactivo, se quema en el aire y reacciona con el agua para producir H2 
inflamable. Si el litio debía ser usado, era necesario descubrir sistemas electrolíticos nuevos y no acuosos.

Las intensas investigaciones en relación con nuevos solventes y nuevos materiales para usarse en baterías 
de alta energía y de larga duración condujeron al descubrimiento de un electrolito sólido para ser usado con 
el litio metálico. Este electrolito sólido es el yodo, y la batería de litio-yodo se empleó en aplicaciones 
biomédicas. Estas baterías revolucionarias tienen una duración de diez años, y su uso está muy difundido 
actualmente. Los beneficios para aquellos que dependen de los marcapasos son incalculables.

La batería de litio-yodo no es el final de la historia, puesto que tiene un poder menor que el óptimo 
requerido para ser usadas en otros órganos trasplantabas. La nueva investigación electroquímica nos dará la 
respuesta. Lo hizo en el pasado y lo hará de nuevo en el futuro.

SANGRE ARTIFICIAL
La síntesis de sangre artificial es una de las grandes proesas logradas por los químicos. Se trata de una 

mezcla homogénea o solución, en la que el disolvente es el agua y  los solutos son perfluorodecalina (14 % en 
volumen) y  perfluorotripropilamina (6  % en volumen). Se comercializa con el nombre de flu oso l  - d a  desde 
varios años.
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El 0 0 ,  y el oxigeno (OJ son extraordinariamente solubles en esta disolución. El fluosol-  d a  no lleva antígenos 
(anticuerpos que hacen que una persona con sangre tipo A no pueda recibir sangre de un individuo tipo B), es 
decir, es una sangre universal, se puede hacer transfusión de sangre a cualquier individuo. Además, puede 
conservarse 50 veces más tiempo que la sangre normal, y hasta ahora no se le conocen efectos secundarios. Por 
primera vez se usó en el Japón, actualmente se usa en muchos países y permite salvar muchas vidas.
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y S ÍS t e m a  de

Unidades

Muestra a un químico que realiza observaciones minuciosas y análisis cuidadosos para determinar la 
composición y propiedades de las sustancias químicas. Los pasos más importantes del método 
científico son: la observación, toma de apuntes, la experimentación y el planteamiento de hipótesis.

Muestra un conjunto de fármacos que han sido sintetizados en base a la ciencia química. La industria de 
medicamentos ha sido la más beneficiada con los avances de la ciencia química y la tecnología.

Muestra modelos de metro y kilogramo patrón que se guardan en la Oficina Internacional de Pesas y 
Medidas de Sévres (Francia). Dentro de las ciencias naturales la medición de magnitudes es 
fundamental, para ello se emplean diferentes unidades de medida, que es necesario agruparlos en 
Sistema de Unidades.
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Q uím ica , C iencia  y -  
i s iSTEMA d e  u n id ad es

’ 3-;; •" \
* *'£ómpráfíáer la implqrtocia(,de láquírrüc&cqmó uña ciencia central que sirve de base a otras 

cienciasy qqiéíienf^ humáhás.. :
*; * Cqmpréhder cómo se UéVa á'Óatío la investigación científica ápücándó'ei método científico.

la necesidad de realizar mediciones paira eiiáriUficar fenómenos físicos y químicos 
, utüizando sistepnás de unidadesl especiálmeñte élSistéma intemac«jrialJ(S;í},

« : Ser capaz dé conyertir cpplq^er uñ i^d  d f .nnediílíi de un sisféma a o.tro mediante el méfodo de 
-■-’iiactór^eéonversión; y '' ' V .. V'-Íí-; ' *' ‘ '

INTRODUCCIÓN
Todos los cuerpos materiales tangibles o 

intangibles que nos rodean: aire, agua, vestimenta, 
los alimentos, las pinturas, el papel, los plásticos, los 
medicamentos, las bebidas gasificadas, la 
generación de energía (eléctrica, luminosa, 
calorífica, etc.), están relacionados directamente 
con la ciencia química. Es más, si queremos 
ahondar en los misterios de la tierra y del aire, que 
son esenciales para la vida, debemos recurrir al 
estudio de la química, ya que ésta sirve de base o 
fundamento a las ciencias de la vida: la biología y la 
Ssica.

La química interviene casi en todos los aspectos 
de nuestra vida: cultura y entorno (social y 
ambiental), por lo tanto, es enóneo pensar que la 
química es meramente teórica, y sólo tiene que ver 
con fórmulas y nombres complicados de 
compuestos; cuándo respiramos, digerimos los 
aísnentos, nos lavamos con jabón, nos limpiamos 
« s  dientes con cierta pasta dental, cocemos los 
a&nentos, etc., estamos practicando química.

La conposición de los alimentos es pane del estudio de la 
química ’

www.FreeLibros.me



Q ü ím isa

CONCEPTO DE QUÍMICA ___________________________________________

Es una ciencia natural basada en la observación y experimentación relacionado con los fenómenos 

que sufre la materia, de tal modo que de ella se estudie su composición, constitución, propiedades 

físicas y químicas, transformaciones y leyes que gobiernan dichos cambios en su estructura interna, así 

com o la energía involucrada en el proceso.

IMPORTANCIA PEIA  QUÍMICA l ' j  ■ __________  .

La química es una ciencia central, porque sirve de apoyo a otras ciencias como la física, la biología, 

la geología, etc. Además, permite satisfacer las necesidades humanas en diferentes áreas o campos de 

la actividad humana. Veamos:

En medicina. En esta área, la química aporta con la síntesis de los diferentes fármacos (antibióticos, 

analgésicos, antidepresivos, vacunas, vitaminas, hormonas, radioisótopos, etc.), para el tratamiento de 

muchas enfermedades y para el mejoramiento de la salud en general.

En nutrición. La química permite sintetizar sustancias llamadas saborizantes y colorantes para mejorar 

ciertas propiedades de los alimentos, yque de ese modo, pueden ingerirse fácilmente; los preservantes, 

para que los alimentos no se deterioren en corto tiempo; también la química determina ias sustancias 

vitales que requiere el organismo (minerales, vitaminas, proteínas, etc.).

En agricultura. Gracias a los productos químicos com o abonos y fertilizantes, se aumenta la 

productividad del suelo y se logra satisfacer las necesidades de alimentación; cada vez más crecientes; 

además, con el uso de insecticidas, fungicidas y pesticidas, se controla muchas enfermedades y plagas 

que afectan a las plantas.

En textiiería y cuidado de la ropa. La química ayuda potencialmente a satisfacer esta necesidad, 

sintetizando muchas fibras textiles (rayón, orlón, dracón, nylon, etc), colorantes parael teñido, sustanciéis 

para el lavado (jabones, detergentes, etc.), preservantes de fibras naturales y Sintéticas, etc.

Medio ambiente. Ayuda en el tratamiento y control de las sustancias contaminantes que afectan 

severamente a nuestro ecosistema natural (agua, suelo y aire), y en la asistencia en los desastres 

ecológicos tales como derrames de petróleo, caída de lluvia ácida, incendios forestales y domésticos, 

etc.

Otras industrias. En la obtención de papel, cartón, resinas, ácidos (HCI, H2SO.,, HN03, etc.), fabricación 

de aleaciones y materiales resistentes o  ligeros para construir naves espaciales, buques, vehículos 

terrestres, etc.

Además, la química sirve de ayuda a la Arqueología (para determinar la antigüedad de restos fósiles y 

de ese modo fechar los restos hallados), Mineralogía (en técnicas de extracción, y purificación de 

metales), Astronomía (combustibles químicos para los cohetes, ropa y alimentos concentrados para 

astronautas), etc.
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Por su gran amplitud y desarrollo, la química se divide en:

1. Química general
Estudia los fundamentos o  principios básicos comunes a todas las ramas de la ciencia química.

2. Química descriptiva
Estudia las propiedades y la obtención de cada sustancia químicamente pura en forma 

particular. Podemos subdividirla en:

2.1. Química inorgánica. Estudia todas las sustancias inanimadas o del reino mineral.

2.2. Química orgánica. Estudia todas las sustancias que contienen carbono (con excepción de CO, 

C 02, carbonates, etc.) ya sean éstos naturales (provenientes del reino animal y vegetal) o 

artificiales (plásticos, fibras textiles, etc.).

3. Química analítica
Estudia las técnicas para identificar, separar y cuan tificar las sustancias orgánicas e  inorgánicas 

presentes en una muestra material, o  los elementos presentes en un compuesto químico.

Se subdivide en:

3.1. Cualitativa. Estudia las técnicas para identificar las sustancias químicas (simples y 

compuestas) en una muestra material o  los elementos químicos presentes en un compuesto. 
Así por ejemplo, se ha determinado que en el agua pura sólo hay dos elementos: hidrógeno y 

oxígeno; en la sal común, cloro y sodio; en el azúcar de mesa, carbono, hidrógeno y oxígeno.

3.2. Cuantitativa. Estudia las técnicas para cuantificar las sustancias químicas puras en una 

muestra material o el porcentaje en peso que representa cada elemento en un compuesto, para 

luego establecer su fórmula química. Así por ejemplo, tenemos que en el agua hay 88,89 % en 

peso de oxígeno y 11,11 % de hidrógeno, luego, la fórmula del agua será H20.

Química aplicada
Por su relación con otras ciencias y su aplicación práctica, podemos subdividirla en:

4.1. Bioquímica. Estudia la composición, estructura y funciones de las moléculas complejas que 

forman sistemas biológicos, e  intervienen en procesos químicos vitales, com o la fotosíntesis, 

digestión, respiración, reproducción, circulación, etc.

4.2. Fisicoquímica. Estudia todos los procesos en los que se relacionan los principios y leyes físicas 

y químicas, com o por ejemplo en la estructura atómica y molecular; termodinámica, 

propiedades de los gases, líquidos y sólidos, etc.

4.3. Química industrial. Estudia la aplicación de procesos químicos y los insumos para la 

obtención de productos químicos sintéticos a gran escala, com o por ejemplo los plásticos, 

caucho sintético, combustibles, fibras textiles, fertilizantes, insecticidas, jabones, detergentes, 

ácido sulfúrico, soda caústica, cloro, sodio, ácido sulfúrico, etc.

4.4. Petroquímica. Estudia la aplicación de procesos y principios químicos para obtener los 

productos industriales a partir de los derivados del petróleo, carbón y gas natural.
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Si los gobiernos no actúan con sensatez y sabiduría, con politicéis pacifistas y con control del medio 
ambiente, la tecnología puede aceirrear el exterminio de la raza humana en corto tiempo.

La humanidad necesita alimentación, provisión de agua, educación, medicinas, viviendas, etc., y la 
tecnología ofrece poderosos medios para satisfacer esos requerimientos. El dinero que gasta el mundo 
en armamentos en sólo dos semanas, sería suficiente invertir anualmente para lograr satisfacer todas 
las necesidades humanas primarias que se mencionó anteriormente (cálculo estimado por la 
Organización de las Naciones Unidas)

MÉTODO CIENTIFICO : . . _________  * _________________________________

Para adquirir los conocimientos científicos, el hombre de ciencia no actúa al azar o a ciegas; debe 

proceder siguiendo un camino que implica un conjunto de pasos ordenados, los cuales se convierten 
en una norma para realizar su trabajo y dar respuestas a las preguntéis que se formule respecto al tema 

o  problema particular que tiene entre manos el conjunto de dichas norma se llama método científico. 

Pasos generales del método científico
1. Observación del fenómeno. El científico suele comenzar por la cuidadosa observación de los 

hechos o fenómenos en estudio, las condiciones a las que se producen y sus características 

particulcires. Por ejemplo, cuando se observa el fenómeno de oxidación de un metal al someterlo 
a una llama proveniente de un mechero: se observcirá detenidamente qué péirte de la llama (azul, roja 

o amarilla) está en contacto con el metal y los cambios de color en su superficie metálica.

2. Registro de datos. Es de importancia fundamental que anote y registre exactamente lo que observa 
durante el experimento. Para el ejemplo anterior, se anotará la parte de la llama que está en contacto 

con el metal para estañar la temperatura, el cambio de color del metal con el tiempo, el aumento de 

peso que experimenta, etc.

3. Organización de las observaciones. Muchos experimentos fracéisan porque los datos y los hechos, 

por mucho cuidado que se tenga al observarlos y registrarlos con exactitud, no están orgéinizados de 
modo que revelen uña tendencia o patrón, es decir, una regularidad; ésto se ve con mayor facilidad 

si los datos se disponen en una tabla preparada con cuidado, graficando los resultados, usando 
símbolos, etc.

4. Formulación de hipótesis. Una vez observada la regularidad, el científico busca explicar el 
fenómeno detalladeimente y en forma completa; para ello, plantea una suposición, que es lo que se 

llama hipótesis científica.

5. Comprobación experimental. Una vez planteada la hipótesis, ésta debe explicar otros fenómenos 
similares, para ello es necesario reeilizar nuevos experimentos en idénticas condiciones.

6. Conclusiones lógicas. Luego de la comprobación experiméntal, el científico busca una conclusión 

lógica y formal para el fenómeno observado.

7. Comunicación de los resultados. Las conclusiones deben ser comunicadas por escrito a otros 

científicos que trabajen en el mismo campo, para que ellos también tengcin la oportunidad de objetar 

o  corroborar las conclusiones, en cuéilquier lugar donde ellos trabajan.

Si la hipótesis científica llega a comprobarse en cualquier lugar del mundo, se convierte en una Ley 
Científica.
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4.5. Geoquímica. Estudia la composición química de la tierra. Los objetivos principales de la 
geoquímica son: (1) la determinación de la abundancia absoluta y relativa de los elementos 
químicos en la tierra, (2) estudio de la distribución y migración de dichos elementos en las 
diversas partes de la tierra (atmósfera, hidrosfera y litosfera) y en sus minerales y  rocas, 
intentando determinar las leyes o principios que rigen tal distribución y migración.

4.6. Astroquímica. Estudia la composición química de los astros. Así por ejemplo se ha 
determinado que la atmósfera del planeta Marte contiene nitrógeno (N2), anhídrido carbónico 
(C 02), helio (He) e hidrógeno (H2).

4.7. Farmoquímica. Estudia las propiedades de las sustancias químicas y su acción nociva o 
benéfica sobre los seres vivos. Por ejemplo, la acción de la penicilina, las drogas y antibióticos 
en seres humanos.

qENQA Y TECNOLOGÍA____________________- '__________  ' ' ■ '  "  ' :

¿Qué es la denda?
En ios libros de ciencia, encontramos conocimiento científico, pero es un error creer que la ciencia 

es solamente lo que dicen tales libros o lo que nos enseñan los expositores (profesores y  científicos) en 
clases y conferencias. Porque la ciencia es principalmente una actividad, un “hacer cosas”. Todo 
conocimiento científico adquirido genera nuevas preguntas, nuevos problemas y nuevos retos. Ese 
renovado e incesante actuar de los científicos en la búsqueda de nuevas ideas y nuevas respuestas es 
otro aspecto de la ciencia: la investigación científica.

En resumen, la ciencia es un conjunto de conocimientos sistematizados acerca del mundo en que 
vivimos y, al mismo tiempo, es la actividad que realizan los científicos en procura de nuevos 
conocimientos. La ciencia intenta comprender los cambios o fenómenos que ocurren en la naturaleza 
y en la sociedad, para lo cual formula principios y leyes acerca de los hechos y puede así proponer 
procedimientos para transformar el medio natural y social.

¿Qué es la tecnología?
Es la aplicación de los conocimientos 

científicos en forma práctica sobre la 
naturaleza, transformándola y sirviendo a 
la satisfacción de las necesidades 
humanas, por m ed io de ciertos 
procedimientos específicos: las técnicas.
Las técnicas actuales se basan en 
conocimientos científicos muy avanzados 
y complejos, constituyendo poderosos 
recursos para dominar el medio en que 
vive el hombre. Vivimos un elevado 
desarrollo tecnológico, que incluso es 
capaz de producir la destrucción de la 
especie humana, a través de arméis 

t nucleares, armas químicas, contami- tecnología moderna utiliza la energía nuclear para buques y submarinos 

nación ambiental etc, al ser empleados muy veloces y de alto tonelaje. 

con fines privados.
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NOTACIÓN CIENTÍFICA -V”

En la ciencia química y física, es muy común tratar con números pequeños y graneles como resultado 
de alguna medición de una determinada magnitud. Podemos representar estos números de manera 
sencilla y cómoda utilizando criterios de redondeo de números y múltiplos de diez, lo que se ¡lama 
simplemente notación científica.

Antes de tratar la notación científica, recordemos cóm o representar los múltiplos y submúltiplos de 
diez.

Los múltiplos de diez pueden representarse expresando diez elevado a una potencia (exponente) 
positiva.
Ejemplo:

100 = 1 0 x 1 0 =  102 
1 000 =  10 X  10 X 10 =  103

1 000 000 =  10 X 10 X 10 X 10 X 10 X 10 = 106
Las fracciones de diez (o  submúltiplos) se representan en forma semejante con la única diferencia 

que en este caso se utiliza exponente negativo. Por ejemplo:

—  = 0 ,1 = 1 0 ' ; —  = 0,01 = 10'2 ; — -— = 0,0001 = 10 4
10 100 10 000

Como se observa en los ejemplos, el exponente positivo nos indica el número de posiciones de la 
com a decimal que se debe correr hacia la derecha a partir del uno (1) y completando con ceros, así:

103 =  1 0 0 ^ . (la coma decimal corrió 3 lugares hacia la derecha)

105 =  1 0a coma decimal corrió 5 lugares hacia la derecha)

El exponente negativo nos indica el número de posiciones de la com a decimal que se debe correr hacia 
la izquierda, a partir del uno (1 ) y completado con ceros, así:

102 =  (la coma decimal corrió 2 lugares hacia la izquierda)

10 "* =  (la com a decimal corrió 4 lugares hacia la izquierda)

La notación científica tiene las siguientes formas:
a, b x 10"" o  con dos dígitos significativos 
a, be x 10"" <h con tres dígitos significativos 

a, bed x 10±n o  con cuatro dígitos significativos
Donde:

a *  0 ; b, c, 0 =  0 6 * 0

n = exponente de diez, indica el número de lugares o posiciones que debe correr la coma decimal.

Ejemplo 1 Como la coma decimal se corrió tres lugares
Escribir el número 4 766 en notación científica. hacia la izquierda, la potencia de 10 será 3 (para 
Resolución: que la coma decimal regrese a su posición
Se debe colocar la coma decimal entre el 4 y el 7. original), así:

4.7 6 6. 4,766 x 103
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Ejemplo 2
Escribir 0,000123 en notación científica. 
Resolución:
Se debe colocar la com a decimal entre el 1 y el 2.

0 ,_0 0 0 j,2  3 

Com o la com a decimal se movió cuatro lugares 
hacia la derecha, el exponente de 10 será -4 
(para que la coma decimal corra hacia la 
izquierda y de ese modo regrese a su posición

original), así: 1,23 x 10'

4,5 x 10 9 años

2,656 x 10'23g

.Q uím ica, Ciencia y Sistemas de Unidades  _ _ _  

Ejemplo 5
Simplificar la siguiente expresión: 

g _ 0,6 x 4,02 x 0,05

40,2 x 0,2

Resolución:
Expresando las cantidades decimales en potencia 
de 10, tenemos:

- 2  / - 2

Ejemplo 3
La edad de la tierra es aproximadamente 
4 500 000 000 años. Expresar este número en 
notación científica.
Resolución:
Se coloca la com a decimal entre el 4 y el 5. 

4 5 0 0 0 0 0 0 0 0

Como la com a decimal se movió 9 lugares hacia 
la izquierda, el exponente de 10 será 9, así:

Ejemplo 4
Un átomo de oxígeno pesa aproximadamente 
0, 000 000 000 000 000 000 000 02656 gramos. 
Expresar este peso en notación científica. 
Resolución:
Se coloca la com a decimal entre el 2 y el 6.
O Q 0 0 0 O 0 0 9 0 0 0 0 0 0 0 0 0 0 0 0 0 0 2 .6  5 6 g

y com o la com a decimal se corrió 23 lugares 
hacia la derecha, el exponente será -23, así:

E =
6 x 10'1 x AfÚx l/ "  x 5 * l / ’

402* l / ' ' x 2 x  

=  15x10 3 =  l,5x lOxlO '3

E = 1,5 x 10'

E jemplo 6
La luz monocromática de color amarillo presenta 
la longitud de una onda completa igual a 
4 350x10 * cm. ¿Qué longitud en centímetros le 
corresponde a 2 x l0 10 ondas?
Resolución:

Una onda

La longitud total de 2x 10’° ondas será: 
L =  2x10'° x 4 350 x 10 8cm 

=  8 700 x 102 cm 
=  8,7 x 103 x 102 cm

L = 8,7 x 105cm

En conclusión, si la com a decimal corre hacia la: 

derecha ( - )  =* el exponente será negativo 

izquierda ( - )  -* el exponente será positivo 
Otros ejemplos:
I. 14 000 <  >  1,4 x 104 (con 2 dígitos)

<  >  1,40 x 104 (con 3 dígitos)
II. 5 580 < >  5,580 x 103 <  >  5,58 x 103
III. 0,00864 <  >  8,64 x 10 3

Ejemplo 7
Una persona pesa 83 kg. Expresar el peso de la 
persona en gramos usando notación científica. 
Dato: 1 kg =  1 000 g 
Resolución:
W  =  83 kg = 83 x 103 g 
W  =  8,3 x 10 x 103g

W  = 8,3 x 104g
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Cuando se quiere cuantificar ciertas 

magnitudes corno la masa, volumen, 

tiempo, densidad, velocidad de un móvil, 

temperatura, presión, etc., se emplean 

instrumentos de medida y unidades 

apropiadas. Por ejemplo, la tnasa de cierto 

cuerpo se mide en la balanza, que registra, 

digamos, 20 gramos (20 g); e! peso de un 

cuerpo se mide con el dinamómetro que 

registra digamos 50 Newton (50 N); la 

temperatura de una muestra de agua se 

mide con un termómetro, que registra, por 

decir, 15,5°C; la densidad del alcohol etílico se mide con el densímetro y nos registra 0,789 g/mL (a 

20°C); el volumen de una muestra de ácido sulfúrico se mide con una probeta y nos indica digamos 

84,4 mL.

Como se puede apreciar en estos sencillos ejemplos, utilizamos diversas unidades de medida y su 

representación simbólica. Por lo tanto, todo estudiante de ciencias debe conocer las diversas unidades 

y sus respectivas equivalencias.

Diferentes tipos de termómetros que se fundamentan en la dilatación del 
mercurio, utilizados en laboratorios clínicos y químicos.

En el laboratorio encontramos diferentes tamaños de probetas y Balanza gramera, permite medir la masa de las sustancias
matraces para medir el volumen de un liquido, tal como se muestra con una precisión de hasta un décimo de gramo (0,1 g).
en la figura.
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S IS TE l^  ClAsiCO PE - i '

. i Sistémá p e r ic o  ■ -- Sistéthá inglés

Magnitud ;%^Si»Íéimá absoluto^’ífe Sistema Sistema Sistema

-'-v : /■ ' '  ■ .  CGS , ,  MKS técnico absoluto técnico

Longitud
centímetro

(cm )
metro
(m )

metro
(m )

pie
(ft)

pie
(ft)

Masa gramo
(g )

kilogramo
(kg)

UTM libra
(Ib)

slug

Tiempo
segundo

(s)
segundo

(s)
segundo

(s )
segundo

(s)
segundo

(s)

Fuerza dina
(din)

Newton
(N )

kgf Poundal lbf

Energía
Ergio
(erg)

Joule
(J)

kgf.m Poundal.ft Ibf.ft

Donde:
UTM =  Unidad técnica de masa 
kg f ó kg = kilogramo fuerza 

Las magnitudes fundamentales son la longitud (L ), masa (M ) y tiempo (T ), considerándose, las 
demás, magnitudes derivadas.

y
PRfNaPAlES EPUlVALENClAS DE UNIDADES > ^ ^

Longitud " ■; Masa(M) ' ;

1 m =  10 dm = 100 cm = 103 mm 
1 km = 1000 m = 105 cm 
1 milla marítima (náutica) =  1852 m 
1 milla terrestre =  1609 m 
1 angstróm (Á ) =  10 8 cm  =  10~lom 
1 yarda (yd) =  3 pie =  36 pulg 
1 pie (ft) =  12 pulg =  30,48 cm 
1 pulgada (pulg) =  2,54 cm 
1 miera (/i) =  10"8 cm  =  10 6 m

1 kg =  1000 g =  2,2 Ib 
1 Ib =  16 onzas =  453,6'g 
1 onza =  28,35 g 
1UTM = 9,807 kg 
1 slug = 1,488 UTM 
1 tonelada (tn) =  1000 kg

‘ '^ T ie m p o lr ) '

1 semana =  7 días 
I día =  24 horas 
1 h =  60 min =  3600 s 
1 min = 60 s

1 dina (din) = S 'cm 
s 2

1 Newton (N ) = kg.m  = io5din 
s 2

1 poundal =  0,138 N 
1 kgf =  103 gf =  9,8 N 
1 lbf =  0,448 N

37

www.FreeLibros.me



Q u i m b a

1 joule =  107 ergios
1 caloría (ca l) =  4,184 J
1 kcal =  1000 calorías
1 electronvoltio (eV ) =  1,6x10 "12ergios
1BTU =  252 cal
BTU =  British Termal Unit
1 litro x atm =  101,3 J

1 mililitro (m L ) =  lcm 3 (cc )
1 litro (L ) =  1 dm3 = 103 mí 
1 barril =  42 L 
1 botella =  956 cc (m L)
1 galón inglés =  4,545 L 
1 galón americano =  3,785 L 
1 pie3 =  28,32 L

/, . ' ' - Á r e i S ® :  j ; - /

1 m2 = 104 cm 2 = 10,76 pie2 
1 área =  100 m2
1 hectárea = 100 áreas =  104 m2 
1 acre =  40,5 áreas =  43,560 pie2 
lm 2 = 100 dm2

1 atm =  76 cmHg=760 mmHg

=  1033 g^/cm2

= 14,7Íb’ /pulg2 ( p s i )

=  1,013 x  105 Pa 
lbar =  106 dina/cm2

SISTEMA INTERNACIONAL DE UNIDADES (S.l.)' - J ;

Ante la diversidad de sistemas de unidades y las diversas equivalencias, que hace tediosas las 
operaciones, para homogenizar unidades, nació oficialmente en 1 960 el S.l. que utiliza muy pocas 
unidades y es una ampliación de la forma MKS del Sistema Métrico Decimal. En la decimocuarta 
Conferencia General de 1 971, el Comité Internacional de Pesas y Medidas fija 7 unidades de base, 2 
suplementarias y unidades derivadas, con sus símbolos correspondientes aceptados por todos los países 
del mundo.

En nuestro país a partir de 1 985 es obligatorio su uso, com o Sistema Legal de Unidades de Medida 
del Perú (SLUMP).

Unidades en el sistema internacional
". - 1i ■---- -i;.., ""i" ..JTi..

M agnijtad¿‘:;3 f ‘ ftw4 g ; í ^ n W tó d ^ íjÍ ^Símbolo

Longitud metro m

Unidades base o
FUNDAMENTALES

Masa kilogramo kg

Tiempo segundo s

Intensidad de corriente 
eléctrica Ampere A

Temperatura Kelvin K

Intensidad luminosa candela cd

Cantidad de sustancia mol mol

Ángulo plano radián rad Unidades

SUPLEMENTARIAS
Ángulo sólido estereorradián sr
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Unidades derivadas
Se caracterizan porque están expresadas en función de las unidades fundamentales, así:

• ‘ ;• \ Magnitud física y/ Unidad /-C. ; Símbolo

Área metro cuadrado m2

Volumen metro cúbico m3

Densidad kilogramo por metro 
• cúbico kg/m3

Fuerza newtdn N

Presión pascal Pa

Trabajo, Energía joule J

Tensión o fuerza electromotriz 
(FEM) volt V

Cantidad de carga eléctrica coulomb c

Frecuencia hertz Hz

Potencia, flujo calorífico watt W

El nombre de las unidades se escriben con letras minúsculas, salvo en caso de comenzar la frase o 
luego de un punto. El símbolo de las unidades también se representa con letra minúscula, excepto si 
proviene de nombres propios de científicos.

Los símbolos no se pluralizan y no lleva punto.
Ejemplo:

Incorrecto ** ¡.i?* í}; .,.,S e le e "v ;;  ; •

4,8 ms 4,8 m 4,8 metros
22,4 Lts 22,4 L 22,4 litros

7 gs 7 8 7 gramos

Los nombres que provienen de científicos deben mantener su forma original. 
Ejemplo:   _ ____________ _____________________

„ Incorrecto , Correcto y , ¡^ Se lee
4 voltios 4 volt 4 voltio

6 amperios 6 ampere 6 ampere

Los nombres se escriben en singular cuando la cantidad indicada se encuentra en el intervalo cerrado 
[1; -1 ). Se*escriben en plural cuando la cantidad indicada es mayor que 1 y menor que -1; con 
excepción de las unidades hertz, Siemens y lux.
Ejemplo:

. -* • Plural

1 metro 8 metros

0,5 mol 1,5 moles

0,8 radián 20 radianes

0,5 metro 1,8 metros

1 hertz 20 hertz

0,6 lux 7 lux
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Capítulo I Química. Ciencia y Sistemas de Unidades

Ejemplo: Para un millón de kilogramos.
Resolución:
Como un millón equivale a 106 (prefijo m ega) y un kilo es 103, entonces se puede escribir así:

106x l0 3g =  109g =  1 Gg

Incorrecto Correctp‘Á*5<_-

1 Mkg 1 Gg

Un megakilogramo Un gigagramo

La importancia del dominio de este tema es de realizar las respectivas conversiones entre unidades, ya 
que, para poder realizar operaciones entre magnitudes, se debe homogenizar unidades.

MÉTODO PÍE,CONVERSIÓN PE ONIPADI^:?

Se basa en la equivalencia de una unidad de medida con otra; para ello, se usa el método del factor 

unitario.

Factor unitario
Es un procedimiento para convertir una unidad a otra por medio de factores de conversión. El factor 

de conversión es una relación de igualdad o equivalencia entre 2 unidades o cantidades expresadas en 
forma fraccionaria, cuyo valor es la unidad.

Así:
La relación en el sistema métrico

lm  = 10 cm

Esto se puede expresar com o factor unitario:

. 1 m . . 102cm
1 =  o 1 = ■

Resolución:
• Equivalencias:

1 km =  103 m 
1 h =  3600 s 

■ Sea la velocidad “v”

X

10 cm lm
v =  721™ X1 J  =  72 teft v/lojnW j {  ) 

h V  *  VSüT/ \3600sV

Igualdad de cantidad en el sistema métrico e 
inglés.

1 kg = 2,2 Ib

v = 20 —

Expresando com o factor unitario se tiene:

. 1 kg , . 2,21b1 = -----2  ̂ o 1 = —-----
2,2 Ib 1 kg

Ejemplo 1
Un vehículo se desplaza a la velocidad de

72 ¿Cuál es la velocidad en —  ? 
h s

Ejemplo 2
Convertir 11 Ib a gramos 
Resolución:
Sea la masa “m ”:

m = l l ) b x i Í x i ^
2 ,2  \¡é

m = 5000 g
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Químisa

PREFUOS DEL SISTEMA INTERNACIONAL
Son usados para formar ¡os nombres y símbolos de los múltiplos y submúltiplos decimales del 

Sistema Internacional. _____ ___ _______________________

Prefijo , Símbolo Factor

exa E 1018

peta P 10'5

tera T 1012

Para giga G 109

m últiplos m ega M 106

kilo k 103

hecto h 102

deca da 10

deci d 10 1

centi c 10 2

mili m 10 3

Para m icro 10 6

SUBMULTIPLOS nano n 10 9

pico P 10 12

fem to f 10 15

atto a 10 18

Los prefijos tienen por finalidad expresaren números más sencillos magnitudes muy grandes o muy 
pequeñas, así:

10 000 L equivale lOxlO3 L =  10 kL,
3600 000 m equivale a 3,6 x 106 m = 3,6 Mm 

0,0000000032 m equivale a 3,2x10 9 m =  3,2 nm 
0,000000000025 s equivale a 25x 10~12 s =  25 ps

Se observa que para expresar una determinada magnitud, se realiza de la siguiente manera:

; Cantidad ;
j Numérica [PREFIJO] [UNIDAD] i

Asi, se tiene:
24000 m <  >  24x 103 m =  24 km

Debemos recordar que cuando se expresa un número utilizando la notación científica, por 
convención la potencia de 10, se escoge de modo que se halle un solo dígito a la izquierda de la coma 
decimal en el número ordinario.
Ejemplo:

8464 J o  8,464 x 103 J =  8,464 kJ 
0,0000572 W  <  > 5,72 x 10 5 W  

En el sistema internacional de unidades, no se utilizan prefijos compuestos.
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P roblemas R esueltos

PreMemai
La química es una ciencia experimental que no 
estudia la materia, en cuanto se refiere a:

A ) Su composición
B) Sus propiedades físicas y químicas
C) Las leyes que gobiernan sus transformaciones
D) Los cambios de energía asociados a la 

materia
E) Las leyes del movimiento que los gobierna 
Resolución:
Las leyes dei movimiento que gobiernan a los 
cuerpos materiales son estudiadas por la ciencia 

física y no la química.

Rpto: B

Prablema 2
Señale la disciplina que 
conocimientos químicos
A ) Física
C) Medicina
D) Lengua y  Literatura 
Resolución:
El estudio de Lengua y Literatura no requiere el 
apoyo de la ciencia química.

R pta :t>

Prablema 3
Estudia los fundamentos o  principios básicos 

comunes a todas ias ramas de la ciencia química:

A ) Química descriptiva
B) Química inorgánica'
C ) Química general
D) Química analítica
E) Química aplicada 
Resolución:
Los principios básicos comunes a todo el campo 

de la ciencia química es estudiado por la química 
general.

Problema 4
Para determinar la constitución y fórmula de un 
compuesto químico en forma experimental, se 
requiere conocimientos de:
A ) Química general
B) Fisicoquímica
C) Geoquímica
D) Química descriptiva
E) Química analítica 
Resolución:
La química analítica permite identificar el tipo de 
elemento y la cantidad en que interviene en la 
estructura interna de un compuesto, para luego 
establecer su fórmula. _______

í Rpta: E

Problemas
Señale la disciplina que no pertenece a la química 
aplicada
A ) Geoquímica B) Astroquímica
C) Química industrial
D) Química orgánica E) Petroquímica 
Resolución:
La química orgánica es parte de la química 
descriptiva que estudia los compuestos del 
carbono, no pertenece a la química aplicada.

[Rpta:D

Problemas
La notación científica de los números 0,00405 y 
24 808 son respectivamente:
A ) 4,5x10 5 y 2,48xl04
B) 4,05x10 5 y 2,4808x 104
C) 0,405x 10’2 y 2,48x 105
D) 4,05x10 3 y 2,4808x10"
E) 4,05x10 4 y 2,4808xl05 
Resolución:

0,00405 =  4,05 x 10~3
VAJ j

24808 =  2,4808x104

R p t¿ ;C

no se apoya de los 

B) Arqueología 

E) Mineralogía

Rpta: D
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C ap ítu lo  I Q uím ica, Ciencia y Sistemas de Unidades

Problema?
Señalar la proposición incorrecta:
A ) La ciencia es sólo un conjunto de 

conocimientos sistematizados acerca del 

mundo en que vivimos.
B) La tecnología es la aplicación práctica de los 

conocimientos científicos para actuar sobre la 
naturaleza, transformarla y satisfacer las 

necesidades humanas.
C) La tecnología actual se basa en 

conocimientos científicos muy avanzados y 

complejos
D) Los con oc im ien tos  c ien tíficos  son 

susceptibles de comprobación experimental
E) La ciencia y tecnología no se aplican con 

neutralidad.
Resolución:
La ciencia no sólo es un conjunto de 
conocimientos sistematizados acerca de la 
naturaleza, sino también la investigación científica 
en procura de nuevos conocimientos.

Rpia:Á

Problema!
¿Cuál de los siguientes pasos no corresponden al 
m étodo científico?
A ) Registro de datos
B) Comprobación experimental
C) Deducción de las fórmulas
D) Formulación de hipótesis
E) Observación del fenómeno 

Resolución:
La deducción de fórmulas no constituye uno de 
los pasos del método científico.

fy fá i'C s

Problema 9
Respecto a t e  unidades, según el Sistema 

Internacional (S.I.), indicar lo correcto

A ) 0,5 moles B) 20 radián C ) 30 volt
D) 200 kgs E) 50 m.

Resolución:
Analicemos cada alternativa:
A ) Es incorrecto, en t e  cantidades fraccionarias 

comprendidas entre 1 y -1, la unidad no se 
pluraliza. Debe ser 0,5 mol

B) Es incorrecto, en cantidades mayores a la 
unidad, la unidad se expresa en plural. Debe 
ser 20 radianes.

C ) Es correcto, la unidad que proviene de 
nombre de un científico lleva el nombre 
original

D) Es incorrecto, la unidad no se pluraliza. Debe 
ser 200 kg

E) Es incorrecto, luego de! símbolo de una 
unidad no se coloca el punto decimal, en caso 
de que se utilice el punto por cuestiones 
gramaticales se debe dejar un espacio en 
blanco.

^Rpta: cj

Problema 10
Se adquiere 4 galones (USA) de aceite lubricante. 
Si la densidad del aceite es de 0,8 kg/L, y cada 
kilogramo de aceite cuesta 2,25 soles, ¿cuál es el 
costo total?
Dato:
1 galón USA =  3,785 L 
Resolución:
Por el método de factor de conversión se tiene:
. . . . . .  3,785 L 0,8 kg S/.2.254 galones USA x — :-----------x —— 2 x —— '■—

galón USA 1L kg

— Costo =  S/.27,2 

Problema 11
El diámetro de cierto átomo es 2,54 A. ¿Cuál es la 

medida del diámetro en pulgadas?
Resolución:
Sea “D”=  diámetro del átomo 
Mediante factores de conversión:

D = 2,54X x  ^  * - l P ulg -  D = 10’8pulg 

1X  2,5401/
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Problema 12
La presión que ejerce el aire atmosférico a nivel 
del mar es 1,033 kgf/cm2. ¿Cuál es el valor de esta 
presión en lbf/'pulg2?
Resolución:
Sea “P” =  presión atmosférica 
Equivalencias a utilizar 
1 kgf =  2,2 lbf ; 1 pulg2 =  6,45 cm 2
Mediante factores de conversión, tenemos:

W  2,2 lbf 6,45 c/n
P = 1,033-

:F¿ 2 1 'Pu 'S 2

P = 14,7-
lbf

pulg2

Problema 13
Una barra uniforme de acero tiene una longitud 
de 10 pulgadas y su masa es de 6 libras. ¿Cuál es 
la masa de la barra en gramos por cada 
centímetro?
Datos: 1 pulg =  2,54 cm ; 1 lb=  454 g 
Resolución:
Evaluemos la masa de la barra en Ib /pulg

E . - l f i - .  0,6- J i 
lo pulg pulg

Ahora transformemos a gramos por cm. 

v  454g ip y ig
E = 0,6

pylg l/á 2,54 cm

E = 107,24
cm

Problema 14
Se necesita fundir 20 toneladas de cobre. Por 
cada kilogramo de cobre fundido se gasta 0,5 
toneladas de carbón y se desprende 1 000 calorías 
porcada kilogramo de carbón utilizado. ¿Cuántas 
kilocalorías se desprendieron en total? 
Resolución:
Con datos del problema, plantearnos las 
siguientes equivalencias.
1 kg (Cu) <  >  0,5tn(C) =  0,5 x 103 kg (C ) 
lk g (C )  <  >  10’ cal =  1 kcal

Luego, por factor unitario hallamos el calor 
necesario para fundir 20 tn(Cu)
20 tn(Cu) = 20x103 kg (Cu) =  2 x l04 kg(Cu)

0,5 x  103Jíg(C)
Q = 2 x  lo V s (C u )

■Q =  107 kcal

¡K 8 (Cu)

1 kcal

Problema 15
La densidad del gas hidrógeno H2 a cierta 
condición de presión y temperatura es 
2x10 3g/cm3.
¿Cuántos kilogramos pesan 5 m3 de gas H2? 
Resolución:
Tener en cuenta las equivalencias:

1 m = 102 cm  =» 1 m3 =  106 cm 3 
Como: volumen = 5 m 3 

= »Volumen =  5x 106 cm 3

Se sabe: Densidad =
masa

volumen

De donde:
masa =  (densidad) x (volumen)

2 x 10

masa = 10 kg

a /
(5x 106cprí3) lkg

i o y j

Problema 16
En una reacción de fisión nuclear, cierta masa 
radioactiva se transforma en energía equivalente 
a 20,9xl0'7 ergios. ¿Cuál es la energía producida 
en kcal?
Resolución:
Equivalencias:
1 J =  107ergios ; 1 kcal =  4 186 J
Sea “E” la energía

E = 2,09 x 10l7^Tg x l k c a l
107 qig 4186/

-  E =  4,9 x 106 kcal
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II
C A P Í T U L O

iw':.. ■
' ^ -  .^í y  ^

9/ Í26 t t f f l i j lF B a i c i  i t t

A. Muestra el sol, que es la principal fuente de energía, ésta luego se transforma en otros tipos de energía 
como calor, biológica, eléctrica, etc. La energía solar cumple función vital en plantas y animales.

B. Muestra el sistema Solar formado por planetas y satélites, dichos cuerpos estelares son cuerpos 
materiales gigantes constituidos por los mismos elementos químicos que hay en la tierra.

C. Tenemos el agua en sus tres estados de agregación molecular: sólido, líquido y gaseoso. El estado 
plasmático es sólo para sustancias simples o elementos, donde ésta se encuentra totalmente ionizado 
(x++e~)
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j M ateria

OBJETIVOS !
• Ser capaz de diferenciar un cuerpo material o  físico y ia energía, y cóm o se relacionan ambos, f
• Comprender que, para reconocer los diferentes tipos de cuerpo materia!, se debe conocer sus 1 

propiedades físicas y químicas, según el estado en que se presenta. .
• Aprender a separar los elementos de una mezcla según el tipo de sus componentes utilizando 

técnicas adecuadas y comprender que estas operaciones son tareas cotidianas en el laboratorio 
y ia industria.

• Entender ia importancia de un sistema quu¡¡

INTRODUCCIÓN

Materia, es todo aquello que está a nuestro 

alrededor. Todo lo que form a 'el universo es 

materia, ¡a cual se manifiesta com o cuerpo físico 

o sustancia material y energía. La materia es 

muy compleja en su composición y propiedades; 

en busca de una explicación coherente y lógica 

de su composición y propiedades, es necesario 

clasificar los diferentes tipos de materia.

Así surge la definición de sustancia química 

pura (sim ple y com puesta) y m ezcla 

(hom ogénea y heterogénea ), fenóm eno 

alotrópico, etc. Es necesario también definir el 

sistema químico y estudiar las técnicas de 

separación de mezclas, tan importantes en los 

procesos de separación y purificación de 

sustancias químicas puras. La materia ¿es sólo, 

aquello que posee masa y volum en'' 

Definitivamente no. La energía también es una 

forma de materia, es materia dispersada, com o 

lo sostenía Albert Einstein.

En esta figura, se nene diversos ejemplos de minería, incluyendo la
luz.
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Química

CONCEPTO DE MATERIA _____________________________________

Citemos algunos ejemplos de materia:

A. Cuerpos gigantes del espacio sideral (Tierra, Luna, Marte, las estrellas, etc).

b. Agua, sal de mesa, azúcar, alcohol, etc.

c. Tiza, aire, cuaderno, lapicero, borrador, etc.

d . Luz, ondas de radio y TV, rayos x, calor, etc.

¿Qué concepto podemos citar de la materia?
Podemos decir que:

Es todo aquello que constituye el Universo, se encuentra en constante movimiento y transformación 
mediante fenómenos físicos y químicos, principalmente; además su existencia es independiente de 
nuestros sentidos y del hombre. •

El hombre estudia la materia según la forma como 
ésta se manifiesta:

1. Forma Condensada (materia condensada, según 
Aibert Einstein), sustancia o cuerpo material, 
posee dos características imprescindibles: masa y 
volumen (o extensión), como los ejemplos citados 
en A , B y C.

2. Forma Dispersada (materia dispersada, según 
Einstein) o simplemente Energía, como los 
ejemplos citados en D .

¿Qué es la masa de un cuerpo material?
La masa, es la cantidad de materia o cantidad de 

partículas (átomos, iones o moléculas) que posee un 
cuerpo y se mide en unidades apropiadas (gramo, 
kilogramo, libra, tonelada, etc).

La masa inercial, es la medida de la resistencia 
que ofrece a cambiar su estado de reposo o 
movimiento, llamado inercia. Por ejemplo, una bola 
de plomo ofrece mayor resistencia que un balón de 
fútbol, para ponerlos en movimiento; por lo tanto la 
bola de plomo tiene mayor masa (mayor inercia).

El hombre sobre la luna. Todo lo que constituye los cuerpos 
siderales como la tierra, luna, júpiter, saturno, neptuno, las 
estrellas, etc., es materia.

¿Qué es energía?
La energía es una forma o cualidad intangible de la materia que causa un cambio o interacción de 

cuerpos materiales; en otros términos, es la capacidad para realizar trabajo. Por lo tanto, todo cambio 
(o  fenómeno) físico, químico o nuclear que ocurre en cuerpos materiales es causado por la energía. La 
energía puede ser mecánica (cinética y potencial), calorífica, luminosa, eléctrica, nuclear, 
electromagnética (ondas de TV, ondas de radio, microondas, rayos X, etc ).
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Capítulo 11
M ateria

RELACIÓN MASA-ENERGÍA

Albert Einstein, físico alemán, en 1 905, en su obra 

“Teoría EspeciaI de la Relatividad" , plantea que la masa 
y energía son dos formas de la materia que están 

relacionado, mediante la siguiente expresión:

Donde:

E = energía almacenada en un cuerpo material 

de masa “m ” 

c =  velocidad de la luz

Además, si el cuerpo material sufre algún fenóm eno o 
cambio se cumple:

Am =  variación de la masa del cuerpo material durante un cierto proceso, que se transforma en 
energía (AE)

AE = variación de energía en el proceso debido a “Am”.

Es importante saber que, en los fenómenos físicos y químicos ordinarios, la variación de energía 
( “AE”) es muy pequeña debido a que “Am ” es insignificante (los instrumentos de medida no pueden 

detectarlo), por lo que es correcto afirmar que la masa de un sistema físico o  químico permanece 
inalterable, o sea se cumple la ley de conservación de masa.

Sin embargo en procesos o fenómenos nucleares tiene alta significación porque involucra grandes 
cantidades de energía, provenientes de la conversión de una cierta masa (Am ) relativamente pequeña 
según la ecuación AE = Am c2.

Esta relación es muy utilizada para realizar cálculos de variación de masa y variación de energía en 
las reacciones nucleares de fisión nuclear, fusión nuclear, radiactividad, transmutaciones artificiales, etc. 

La fisión nuclear ocurre en las bombas atómicas y centrales nucleares; la fusión nuclear ocurre en forma 
natural en el sol y otras estrellas; es el origen de la energía solar.

Ejemplo: Se sabe:

En un proceso nuclear de fisión, 10 gramos de AE =  Am c2 =  10 g x (3 x l0 '“) 2 cm 2/s2

plutonio (Pu-239) se transforman en energía. =  9x l021 ergios

La energía solar se forma mediante reacción nuclear de 
fusión, donde una cierta masa solar se transforma en 
energía.

Donde:

Calcular dicha energía en Ergios y Joule. 

Resolución:

Datos: Am = 10 g =  10x10 3 kg AE =  ?

AE = 10x10 3 kg x (3 x 108)2 m/s2 

= 9x1014 Joule
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Q u l m i e ü

Cabe señalar que según la teoría de la relatividad, la masa inercia! de un cuerpo aumenta con el 

aumento de su velocidad, según la siguiente ecuación:

m,
Illf

/ \?
V.

1 -
N 1 c J

Donde:
m¡ =  masa inicial (en  reposo) mf =  masa final, cuando su velocidad es “vf” .

Esta relación es significativa sólo para cuerpos que viajan a grandes velocidades, com o por ejemplo las 

partículas subatómicas aceleradas (electrones, protones, neutrones, etc.) en ciclotrones y betatrones, 
que son instrumentos creados por el hombre para incrementar la velocidad de partículas. Para cuerpos 

ordinarios, cuyas velocidades son muy pequeñas respecto a la velocidad de la luz, el incremento de la 
masa inercial es extremadamente pequeña que ningún instrumento de medida es capaz de detectar, 

por lo tanto no tiene mayor significado.

Cuando se dice que la masa inercia! de un cuerpo aumenta, rio significa que va a aumentar el 
número de átomos o  moléculas * pues éstos permanecen inalterables, lo que se quiere decir es que 
la fuerza para vencer su inercia aumenta, puesto que va inc^ mentarse su velocidad.

Ejemplo:
Un electrón posee una masa en reposo igual a 
9,1 x 10 28 g. Un acelerador de partículas le dota 
de una velocidad igual a 3/4 de la velocidad de la 
luz. ¿Cuál es el porcentaje de variación de su 

masa inercial?
Resolución:
Datos: 

m, =  9,1x10 28 g

Vf =  -  C 
4

Am =  m f - m¡ 

Am
m ,

% Am = 1 0 0 . (o )

Calculemos primero la masa final: 

m ¡ 9,1 x  10 28g
m, = -

•
i -

/ \ 

V,1
2

f i e )
\ c i - 4

N c

9.1 x 10"28g 9,1 x 10-«g
m f = -  = — 1----------

Vi - 9/16 P T

)J 16

9.1 x 10'28g 9,1 x 10'28 g x 4m = —;--------- — = —:--------- a-----JL
/16

36 ,4x l0 -28g x [ q.28

' 2,6457

Luego, la variación (aumento) de masa será: 
Am =  13,75x10 28 g - 9,1 x10 28 g =  4,65x10 28 g

Finalmente, reemplazando en (a )

4,65 x 10"28g 1AA _ , n.%Am =  —-------------5. x loo = 51 %
9,1 x 10'28g

Observamos que el aumento de masa inercial del 
electrón es significativa, puesto que representa el 
51 % respecto de su masa en reposo.
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C ap ítu lo  II
M ateria

ESTADOSFÍSICOS PE U  MATERIA . . . ______ / ____ ;__________■ ■ ' . ■ '
El cuerpo material se presentaen el Universo en cuatro estados: sólido, líquido, gaseoso y plasmático. 

Los tres primeros son más comunes a temperatura ambiental y por lo tanto de mayor importancia, por 

ahora los trataremos en forma somera. Posteriormente, estos estados son analizados con mayor 

profundidad.

El siguiente cuadro nos muestra una breve comparación de los tres estados físicos de la materia en base 

a la sustancia agua.

ESTADO SÓLIDO ESTADO LIQUIDO ESTADO GASEOSO

' V  (hielüK-, .,
/ W - ,  Fc‘ 

fefefe _  . „

* ..

^  - _ Fe 
% - fe * _ ' 

fe >  F f *

j n

\_Vapor de agua

*  *  *  .
* ■ Fr *

• Posee tora» y goitmiep. /  
definido. ’ v».v ’.í • ■.

• Las parpyniávsMo poseed ' 
movimiento de vibftci&n í ‘

• debido a F. < F ,'< *
• Es incomprMibte,’

♦ Posee volumen defimdp y . 
'■ fdrma variable/ "* '*
♦Xas partículas vibran y
f resbalan uno sobre otr(£V/ 
" debido Tr-= Fe ,.  -
l  ̂v *
• Compresibilidad casí nula‘.

♦ Posee forma y volumen 
variable.

♦ Sos parriculas se encuentran
- muy separadas y con movi- : 
miento de traslación debido i 
Fr > Fe . .. J

♦ Alta compresibilidad

Donde:

Fe =  fuerza de cohesión o atracción intermolecular 

Fr =  fuerza de repulsión intermolecular 

Partícula = molécula.

A los líqu idos y gases se los llama fluidos, debido a la gran movilidad de sus moléculas, por lo que 

no ofrecen resistencia a la deformación y por diferencia de presiones fluyen de mayor a menor presión.

Cambios de Estado Físico. Como se puede apreciar en los ejemplos citados, un estado físico depende 
,  del grado de movimiento de sus partículas, por lo tanto depende de factores externos como la 

temperatura y presión.
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Químis®

El siguiente esquema nos muestra el nombre específico de los cambios de estado a presión constante, 

solo por efecto de la temperatura:

'Con aumento de Temperatura 

Sublimación

Deposición o sublimación regresiva

Ejemplo ilustrativo:

te
Tanien-o-c t ------- c

Tsolidificación=0 ° C

Vapor

Tcbalüci6n=100°C

fcondensación— 100“C

Hielo:

h2°(s) H A ,)

Ejemplos de sublimación:

1- C02(.) C°2(s) 2. CioHg(l) ASÜmL^  CioH8(g)
Hielo seco

Ejemplo de deposición o sublimación regresiva:

H20(S)
“Escarcha"

Estado plasmático. Es un estado de alta energía, donde la materia está totalmente ionizada en 
forma de cationes y electrones libres (x+ + e" ). Las estrellas, por ejemplo el sol, están formadas por 
plasma de hidrógeno (H+ + e ' )  y helio (H e+2 + 2 e ), a temperaturas éste muy altas (T  > 10 000 °C). Por 
lo tanto, el estado plasmático es el más abundante en el Universo.

Artificialmente, se puede obtener plasma de cualquier elemento, sometiendo a una temperatura muy 

alta (T> 10 000°C) en un aparato llamado plasmatrón.

T j-n , > Disminución H2U(g) brasca ^
Vapor de agua .^ u x fs p m ia a ... 

en el aire J jgS fc*® ""
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PROPIEDADES DE ÍA MATERIA (del cuerpo material)

Una sustancia se identifica y se distingue de otras 
por medio de sus propiedades o cualidades físicas y 
químicas. Las propiedades son las diversas formas en 
que impresionan los cuerpos materiales a nuestros 
sentidos o a los instrumentos de medida; así podemos 
diferenciar el agua del alcohol, el hierro del oro, azúcar 
de la sal, etc, debido a sus propiedades.

Las propiedades de la materia pueden clasificarse en 
dos grandes grupos: generales y específicas.

I. Propiedades generales. Son las propiedades que 
presenta todo cuerpo material sin excepción y al 
margen de su estado físico, así tenemos:

Masa. Mide la cantidad de sustancia.
Volumen. Un cuerpo ocupa un lugar en el espacio 

Impenetrabilidad. El espacio ocupado por un 
cuerpo no puede ser ocupado por otro al rnismo 
tiempo.
Divisibilidad. Todo cuerpo puede dividirse en 
fracciones cada vez más pequeñas.

Porosidad. Todo cuerpo posee espacios intermoleculares 

Peso. Todo cuerpo es atraído por acción de la gravedad

Así por ejemplo el agua y el oro poseen las mismas propiedades generales: masa y volumen, se 
pueden dividir, tienen peso, el espacio ocupado por ellos no puede ser ocupado por otro al mismo 
tiempo, etc.

II. Propiedades específicas (o particulares). Son las propiedades peculiares que caracterizan a cada 
sustancia, permiten su diferenciación con otra y su identificación. Entre estas propiedades podemos 
citar: densidad, punto de ebullición, punto de fusión, Índice de refracción de la luz, dureza, tenacidad, 
ductibilidad, maleabilidad, solubilidad, reactividad, actividad óptica, energía de ionización, 
electronegatividad, acidez, basicidad, calor latente de fusión, calor latente de evaporación, etc.

Así por ejemplo el azúcar y la sal poseen las mismas propiedades generales, pero se diferencian por
sus propiedades específicas, com o sabor, densidad, solubilidad en él agua, punto de'lusíónTEl vidrio 
y el hierro se diferencian por sus propiedades específicas, así por ejemplo, el vidrio es frágil (se rompe 
fácilmente por martilleo o golpe) mientras que el hierro, por acción del martilleo, solo se deforma 
hasta convertirse en láminas (propiedad que se denomina maleabilidad), etc.
A su vez las propiedades específicas pueden ser químicas o físicas dependiendo de si se manifiestan 
con o sin alteración en su composición interna o molecular.

2.1 Propiedades físicas. Son aquellas propiedades que impresionan nuestros sentidos sin alterar 
su estructura o composición interna o molecular.

Ejemplos: Densidad, estado físico (sólido, líquido o gaseoso), propiedades organolépticas 
(color, olor y sabor), temperatura de ebullición, punto de fusión, solubilidad, dureza, 
conductividad eléctrica, conductividad calorífica, calor latente de fusión, etc.

A su vez las propiedades físicas pueden ser extensivas o intensivas

E l agua, la cuchara y el vaso poseen las mismas 
propiedades generales, pero se diferencian en base a sus 
propiedades específicas o particulares
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Propiedades Extensivas. El valor medido de estas propiedades dependen de la cantidad del 

cuerpo material (masa)

Como ejemplos podemos citar: inercia, peso, área, volumen, presión de un gas, calor ganado o 

perdido, etc.

Son aditivos (se suman), así por ejemplo, dos piezas de alambre de hierro tendrán juntas un 

volumen total igual a la suma de los volúmenes de los dos.

Propiedades Intensivas. El valor medido de estas propiedades no dependen de la cantidad 

d e  cuerpo material, su valor es constante a ciertas condiciones en la que se efectúa la medida. 

Como ejemplos podemos citar: densidad, temperatura de ebullición, color, olor, sabor, calor 

latente de fusión, reactividad, energía de ionización, electronegatividad, molécula gramo, átomo 

gramo, equivalente gramo, etc.

No son aditivos, así por ejemplo, 10 mi de H20  a 4°C (densidad =  1 g/cm3) se mezcla con 20 mi 

de H20  a 4°C (densidad =  1 g/cm3), la m ezcla resultante tiene una densidad igual a 1 g/cm3 y 

temperatura igual a 4°C, ya que la densidad y temperatura son propiedades intensivas.

Tabla 2.1: Propiedades físicas de algunas sustancias comunes ( a una atmósfera de presión)

Sustancia

Punto de 

fusión .

(°C)

Punto de 

ebullición
Densidad . 

(g/cm3)

Solubilidad en 

agua25°C  

(g/100g)

h 2o 0 100 1,00

NaCl 801 1473 2,16 36,1

CH4 (metano) 182,5 -161,5 6,67x10 4 0,0022

o2 -218,8 -183,0 1,33x10 3 0,004

Fe (hierro) 1530 3000 7,86 insoluble

CHjCOOH (ácido acético) 16,6 118,1 1,05 rnuy alta

C6H6 (benceno) 5,5 80,1 0,879 0,07

Br2 -7,1 58,8 3,12 3,51

h 2s o 4(() 10,3 338 1,84 Muy alta

Fósforo blanco 44 280 1,82 Insoluble

Azufre rómbico 115 445 2,08 Insoluble

Antraceno 217 342 1,24 Insoluble
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2.2 Propiedades químicas. Son aquellas propiedades que se manifiestan al alterar su estructura 

interna o molecular, cuando interactuan con otra(s) sustancia(s).

Ejemplos: El Fe se oxida a temperatura ambiental (para formar óxido de hierro, Fe,03) y el Oro 

no se oxida; el CH4 es combustible (se combina con el 0 2 del aire) y el CC14 no es combustible; 

el sodio reacciona violentamente con el agua fría para formar hidróxido de sodio (NaOH) y el 

calcio reacciona muy lentamente con el agua para formar hidróxido de calcio (Ca(OH)2), el 

alcohol (C2H5OH) es inflamable y el H20  no lo es; el ácido sulfúrico (H2S04) quema la piel y el 

ácido cítrico no, etc.

CLASIFICACIÓN DE LA MATERIA   . ' . -____________

Existen diversos tipos de cuerpos materiales o 

sustancias que se presentan en la naturaleza bajo 

diversas formas y tamaños. Cabe señalar que al 

químico le interesa la composición o constitución de 

los cuerpos materiales para comprender sus diversas
' . T" - 3

propiedades y darles aplicación practica para \ . \

satisfaceraigunanecesidadhumanaobuscarmejorar *  NaOH *

dichas propiedades, con los mismos fines.

Los diferentes metales son sustancias simples; mientras que ei 
hidróxido de sodio (NaOH) o soda caustica es un compuesto.

A continuación se muestra un diagrama de la clasificación general de la materia.

Cuerpo material Energía
(cuerpo físico) .. "•"i.

Sustancia química I 
(especie química) I

Mezcla

Energía Mecánica 
Energía Eléctrica 
Energía Luminosa 
Energía Calorífica, etc

Sustancia simple Sustancia compuesta Homogénea
(elemento) (compuesto) (solución)

-  Cu - h 2o
-  Ag - NaCl
- o , - CjjH^Ojj
-  P4 - C2HsOH
- S, - HC1

- Agua azucarada
- Agua de mar
- Aire seco
* Agua gaseosa 

■ Acero

Heterogénea

- Agua turbia
- Leche
• Pintura
• Gelatina 
Jarabe
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Q u i m i s t a

Sustancia química o especie química. Antes de dar un concepto, veamos algunos ejemplos de 

sustancias simples y sustancias compuestas.

Son ejemplos de sustancias químicas simples:

Fósforo (P») 

(IV )

Hierro (Fe) Mercurio (Hg) Oxígeno (0 2)

©  (II) (HI)

El bloque de hierro (figura 1) está constituido sólo por átomos de hierro (Fe).

El mercurio (figura II) está constituido o formado sólo por átomos de mercurio (Hg).

En el balón de acero (figura III) sólo hay moléculas diatómicas de gas oxígeno { ( 5 0 ,  partícula 

formada por la unión de dos átomos de oxígeno (0 2) } .

En ¡a figura IV, se tiene fósforo sólido, que sólo está formado por moléculas tetratómicas de fósforo 

(P4): partícula formado por 4 átomos de fósforo.

Son ejemplos de sustancias compuestas (o  compuesto):

Azúcar

(V I)

A
Gas de cocina 

(V II)

A

Sal de mesa 
o común

(V ID )

• El agua (figura V) está formado por pequeñas partículas llamadas moléculas constituido por 2 átomos 

de hidrógeno y un átomo de oxígeno (HzO), la molécula es triatómica.

■ El azúcar (figura VI) está formado por moléculas de azúcar, C|2H22O n (constituidas por 45 átomos).

• El gas de cocina o gas propano (figura VII), está formado por moléculas de propano, C3H8 (constituida 

por 11 átomos).

• La sal común o cloruro de sodio (figura VIII) está formada por átomos con carga eléctrica (iones): Na+ 

(ion sodio) y C f (ion cloruro), se representa por la fórmula NaCl.
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Ahora si estamos en condiciones de plantear un concepto sobre sustancia química, sustancia simple 

y sustancia compuesta, así:

Sustancia química, es todo cuerpo material homogéneo con composición química definida (p o s e e ! 
fórmula o representación simbólica) y por lo tanto, sus propiedades específicas o propias, com o por [ 
ejemplo la densidad, solubilidad, reactividad, punto de ebullición, etc. son constantes a determinadas j  

condiciones. , ]

I Sustancia simple, está constituida por átomos de un mismo elemento (o  moléculas homoatómicas), i 
i por lo tanto, no pueden descomponerse en otras más sencillas. ¡

Así por ejemplo, el hierro, mercurio, oxígeno, fósforo, etc. no pueden descomponerse en sustancias 

mucho más simples o sencillas.

¡ Sustancia Compuesta, está constituida por átomos de elementos diferentes (o  moléculas 
¡ hetereoatómicas), por lo tanto, son susceptibles a descomponerse en sustancias sencillas en cuanto 
í se refiere a su constitución atomística. ?■

Así por ejemplo:

H20

Agua
por acción de la corriente 
eléctrica se descompone en . . .

O  H 2 +  ° 2 ,
y

Sustancias mas sencillas

C12H22O n
Azúcar

NaCI 
Sal

sustancias mas sencillas

ALOTROPÍA
Primero veamos ejemplos del fenómeno alotrópico

1. El oxígeno se presenta en la naturaleza com o 0 2 (dioxígeno) y 0 3, ozono (trioxígeno):

El 0 2, cumple función vital, es un gas incoloro, inodoro e insípido, poco reactivo; el 0 3, es un gas 

azulado, olor picante, tóxico (no cumple función vital), irrita las mucosas, muy reactivo (oxidante 

enérgico), más denso, se usa com o agente de blanqueo, desinfectante (en potabilización del agua), 

desodorizante, etc.

sometida a altas temperaturas 
se descompone en .. .

por acción de la corriente 
eléctrica se descompone en ..

O  C + H p  
(carbón) (agua)

Sustancias mas sencillas

O  Na + Cl2
(Sodio metálico) (Cloro gaseoso)
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2. El carbono se encuenlra en la naturaleza principalmente bajo dos formas alotrópicas.

Diamante Grafito

Los átomos de carbono poseen 
distribución espacial tetraédrica en 
tomo a un átomo de carbono.
Es sólido cristalino transparente.
Es mal conductor eléctrico.
Es el material más duro que se 
conoce.

Los átomos de carbono se ordenan formando 
hexágonos planares (capas deslizables). 
Sólido negro (con brillo metálico).
Es buen conductor eléctrico.
Es muy blando y untuoso.
A  presiones altas se transforma en diamante. 
Se utiliza com o lubricante.

3. El fósforo posee dos formas alotrópicas estables.

Fósforo blanco Fósforo rojo

Es sólido molecular, sus moléculas son 
piramidales, es blanco amarillo.
Muy reactivo, arde espontáneamente al 
aire libre.
Presión de vapor alta, Trus¡ón=44°C, 
soluble en sulfuro de carbono (CS2), etc. 
Produce quemaduras al contacto con la 
piel y es muy venenoso.

I
P - P - P - P - P/ / /  y  / estructura polimerica 

Px ; x  =  número muy grande

Es sólido covalente.
Es poco reactivo, no arde 
espontáneamente al aire libre.
Punto de fusión más alto y presión de 
vapor más baja que el fósforo blanco, 
insoluble en CS2.
No quema la piel al ponerse en 
contacto v no es venenoso.

4. El azufre, posee también dos formas alotrópicas más comunes: rómbica y monoclínica.
La rómbica es el azufre nativo, es sólido amarillo limón, densidad = 2,07g/cc, Tfus¡ó„ =  114°C, insoluble 
en agua y muy soluble en sulfuro de carbono (CS2); la monoclínica se obtiene fundiendo el azufre 
nativo y dejándolo enfriar lentamente, es sólido amarillo oscuro, densidad = l,97g/cc, Tfusión= 119°C, 
es inestable (al aire libre se transforma espontáneamente en azufre rómbica).
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¿Cómo podemos definir la alotropía?
De la siguiente forma:

ÍEs la existencia en un m ismo estado físico de dos o más formas moleculares o cristalinas de un 
| elemento químico; debido a ello, sus propiedades son diferentes.

Grafito, se emplea en la 
fa b rica c ión  de lapices, 
mezclados con arcilla

Diamante, es el material más 
duro y se emplea como piedra 
preciosa de alto valor monetario.

Azufre rómbico y azufre 
monoclínico, dos formas 
alotrópicas.

¿Todos los elementos poseen alotropía?
No todos, sólo algunos, com o C, O, P, S, Se, As, Sb, Bi, Fe, Sn, etc.

MEZCLA
Casi todos los cuerpos materiales que nos rodean son mezclas, por lo tanto es muy difícil encontrar 

sustancias químicamente puras. Las mezclas pueden ser homogéneas o heterogéneas.

Son ejemplos de mezclas homogéneas.
• Agua azucarada.

• El aire (libre de partículas suspendidas)

• El acero (aleación de C y Fe)

• Agua potable, agua de ríos, mares y lagos. 

Las bebidas gasificadas.

• Latón (aleación de Zn y Cu)

• Bronce (aleación de Sn y Cu)

• Keroseno, gasolina, gas natural, etc.

• Agua oxigenada

• Vinagre

• Agua regia (HC1 + HNQ3)

Son ejemplos de mezclas heterogéneas
• Agua y aceite

Limaduras de hierro y azufre en polvo

• Suspensiones (aire polvoriento, agua turbia, 

jarabes, laxantes, etc)

• Coloides (leche, almidón, clara de huevo,

pintura, geles, mayonesa, mantequilla,

neblina, queso, piedra pómez, espuma,

sangre, etc).

• Mezcla de arena y cemento.

Benceno y agua

A simple vista o con ayuda del 
microscopio no se puede dife
renciar la separación de agua 
y azúcar.

A simple vista se diferencia la 
separación de agua y aceite
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Entonces, ¿qué es una mezcla?

Es la reunión de dos o más sustancias químicas en cualquier proporción, donde las propiedades de | 
los componentes se conservan, o sea no hay combinación química; por lo tanto, son susceptibles a la j 
separación por medios mecánicos o físicos (análisis inmediato).  j

¿Qué es mezcla homogénea o solución?

Es aquella que, a simple vista o con ayuda de instrumentos com o el microscopio, no se puede j 
diferenciar la separación de sus componentes; por lo tanto, constituye una masa homogénea, pues j  
cualquier porción que se tome tendrá la misma composición y propiedades. j

¿Qué es mezcla heterogénea?

Es aquella que, a simple vista o  con ayuda de instrumentos, se diferencia la separación de sus I 
componentes y cualquier porción que se tome tendrá composición y propiedades diferentes. J

FENÓMENOS FÍSICOS Y QUÍMICOS

Son ejem plos de fenómenos físicos:

1. Cuando un clavo de acero (F e+ C ) se dobla, sigue siendo acero; luego 

podemos enderezarlo recobrando su forma original.

2. Si calentamos una bola de hierro se dilata (aumenta su volumen), si la 

enfriamos hasta su temperatura inicial recupera su volumen original.

3. Un trozo de hielo (H20 )  se derrite cuando elevamos su temperatura, 

obteniéndose agua líquida; si la enfriamos nuevamente hastasu temperatura 

inicial (0°C), obtenemos nuevamente el hielo original.

Entonces, ¿qué es un fenóm eno físico?

Son transformaciones transitorias, donde las mismas sustancias se 
encuentran antes y después del fenómeno, es decir, no hay alteración en su 
estructura molecular. Es fácilmente reversible mediante otro fenómeno 
físico.

Son ejem plos de fenómenos químicos:

1. Si calentamos hierro (sólido gris) al aire libre, en la superficie se forma un 

polvo rojizo pardusco (óxido de hierro, Fe20 3). Si enfriamos es imposible 

obtener nuevamente el hierro.

2. Cuando quemamos (combustión) papel, se desprende humo (C 02+ C 0 + H 20 )  y queda su ceniza 

(K2C 03, Na2C03, . . .). Si juntamos el humo con la ceniza y los enfriamos, es imposible obtener

’ nuevamente el papel.

Lm  energía luminosa (candela) 
se origina por combustión de 
gas propuno (fenómeno 
quima o) y la cuchara se dilata 
(fenómeno físico).
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3. Si disolvemos sal de Andrews (contiene NaHCOj com o antiácido) en agua, se libera gas (C 0 2) y en 

el fondo del vaso aparece un precipitado blanco de sabor caustico (NajCOj). Ocurrió un fenómeno 

químico, porque aparece nuevas sustancias.

4. Digestión, respiración, fotosíntesis, fermentación, descomposición (putrefacción) de alimentos, etc., 

son otros ejemplos de fenómenos químicos.

Entonces, ¿qué es un fenómeno químico o combinación química?

Soft transformaciones permanentes, donde una o varias sustancias desaparecen, y una o  varias 
sustancias nuevas sjfíórrqan, es decir hay alteraciones en su estructura íntima o  molecular. No es 
reversible medlfinte prpqésos físicos'.

MÉTODOS DE SEPARACIÓN DE LAS MEZCLAS
Existen muchos métodos, aquí trataremos los más importantes procedimientos mecánicos y físicos: 

El siguiente cuadro nos muestra los principales métodos de separación de las mezclas según los 

componentes.

Tipos de mezcla ,■ Métodos de separación . ' .  Ejemplos

Mezcla de sólidos

Tamizado

Separación de arena y cemento. 

Separación de harina (polvo fino) y 

afrecho (polvo grueso).

Levigación

Separación de minerales de plata y 

su ganga.

Separación de oro y de su ganga.

Mezcla de sólidos y 

líquidos

Decantación Separación de arena y agua

Sifón
Extracción de agua madre dejando 

el azúcar cristalizado.

Filtración
Separación de las semillas y otras 

partículas de jugo de limón

Centrifugación
Separación de partículas sólidas del 

jugo de caña de azúcar

Cristalización

Por vía húmeda: cristalización de 

azúcar.

Por vía seca: cristalización de yodo.

Destilación simple
Separar sal (NaCl) de agua, por 

calentamiento

Mezcla de líquidos

Destilación fraccionada
Separación de líquidos miscibles 

(agua y alcohol)

Decantación o sifón
Separación de líquidos no miscibles 

(agua y aceite)
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J¿¡aimisa

1. Tamizado.- Mediante un tamiz, zarandas o 

cernidores (redes de mallas más o  menos 

gruesas o finas) se separan partículas sólidas 

según su tamaño. Se coge un tamiz que deje 

pasar el polvo más fino y retenga el más 

grueso. Por ejemplo en los molinos, se utiliza 

este procedimiento para separar la harina del 

afrecho (salvado).

UNTAMIZ

2. Levigación.- Se emplea en la separación de 

minerales (material que contiene alta 

concentración de un metal) de rocas y tierras 

de escaso valor industrial (gangas). Primero 

se pu lveriza  e l m inera l en bruto 

(mineral+ gangas), luego se coloca la mezcla 

en un recipiente se le aplica una corriente de 

agua. El mineral, por su mayor peso (mayor 

densidad) queda en el fondo del recipiente y 

la ganga que flota es arrastrada por el agua.

3. Decantación.- Sirve para separar sólidos'de 

líquidos, y líquidos no miscibles. En el primer 

caso, el sólido sedimenta (por su mayor peso), 
luego se inclina el recipiente y dejando 

escurrir el líquido en otro recipiente queda 
sólo él sólido sedimentado. También se 

puede emplear el método de sifón, que 

consiste en un tubo doblado de tal modo que 

la rama más corta se introduce en el líquido 
de la mezcla ya sedimentada y se aspira por la 

rama más larga para hacer el vacío parcial en 

el interior del tubo, con lo cual la presión 
atmosférica empuja al líquido separándolo del 

sedimento.

SIFÓN

4. Filtración.- Se separan los sólidos de los 
líquidos utilizando paredes o  capas porosas, 
cuyos poros dejan pasar el líquido y retienen 

los sólidos. Como materias filtrantes pueden 

utilizarse el papel poroso, tejidos de tela, arena 
fina en capa espesa, el carbón de madera en 

polvo, etc. Ejemplo, el colado de café.
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5. Centrifugación.- A veces, la sedimentación 
es .muy lenta; para acelerar esta operación, la 
mezcla se coloca en un recipiente que se hace 
girara gran velocidad; por acción de la fuerza 
centrífuga, los componentes más pesados se 
sedimentan rápidamente y los livianos quedan 
com o sobrenadante. Luego, la operación que 
se sigue es la decantación.

6. Destilación. - Consiste en hacer pasar una 
mezcla al estado de vapor por calentamiento 
y luego por refrigeración, condensarla 
nuevamente. Es de dos tipos: destilación 
simple y destilación fraccionada.
6.1 Destilación Simple. Es para separar 

sólidos disueltos en líquidos. Por ejemplo 
si queremos separar sal (NaCl) y agua, se 
calienta la mezcla homogénea: el agua se 
evapora y luego se condensa, y en el 
recipiente queda NaCl sólido que no se 
evapora.

DESTILACIÓN

REFRIGERANTE

6.2 Destilación Fraccionada. Es un proceso 
físico para separar líquidos miscibies en 
base a la diferencia en sus puntos de 
ebullición o condensación. Por ejemplo 
la mezcla de agua y alcohol (C2H5OH) se 
calienta. Primero se evapora con mayor 
rapidez el de menor temperatura de 
ebullición (Teb. de alcohol=78,5,'C ) y 
luego el de mayor temperatura de 
ebullición (Teb de H20 =  100°C), luego los 
vapores se condensan en recipientes 
separados. Esta operación se lleva a cabo 
en columnas de fraccionamiento o de 
rectificación.

7. Cromatografía.- Son técnicas modernas de 
separación de mezclas. Se conocen varias 
forméis com o son: cromatografía de columna, 
de capa delgada, de papel y la cromatografía 
de gases.

Se fundamenta en el hecho de que algunas 
sustancias sólidas químicamente inertes y en 
forma de polvos finos poseen gran superficie 
e s p e c í f i c a  ( f a s e  e s t a c i o n a r i a ) ,  
caracterizándose por tener la propiedad de 
fijar o  adsorber (fijar en su superficie) una gran 
cantidad de sustancias químicas. Variando el 
grado de fijación de una sustancia a otra, se 
logran separar sustancias mezcladas.
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7.1 Cromatografía de columna. Consiste en 
un tubo de vidrio dentro dei cual se 
coloca la sustancia adsorbente (albúmina, 
sílice, carbón vegetal, etc ) que constituye 
la fase estacionaria y por el extremo 
superior se adiciona la mezcla de las 
sustancias que se desea separar; luego se 
añade un solvente (líquido) apropiado 
(fase móvil) con el objeto de disolver las 
sustancias en cuestión y al ser arrastradas 
a lo largo de la columna uno de los 
componentes quedará absorbido y el otro 
que no es absorbido saldrá disuelto con el 
líquido. Finalmente por evaporación del 
solvente se obtendrá uno de los 
componentes de la mezcla con alto grado 
de pureza.

Mezcla de A  y  B Líquido

Sustancias
adsorbentes

Fluido

formando una película delgada. Con la 
ayuda de un algodón que se empapa con 
la mezcla (A  y B) que se va a separar, se 
coloca en un extremo de la placa, 
cuidándose de situar dicho extremo hacia 
abajo en contacto con el disolvente, pero 
sin permitir que el algodón alcance a tocar 
el disolvente.

Este va ascendiendo por la parte seca de 
la placa en forma lenta, mientras que el 
absorbente actúa com o un secante. 

Cuando el disolvente ha subido hasta 
cubrir casi la totalidad del absorbente se 
retira la placa, se pone a secar y 
finalmente se trata con un reactivo 
químico apropiado con el fin de poder 
revelar las manchas y así poder 
observarlas. La placa ya revelada se llama 
cromatograma  y muestra las manchas 
separadas que indican el número de 
componentes de la mezcla. Cada 
componente corresponde a una mancha. 
Luego para identificarlos componentes se 
toma la distancia desde el origen de la 
placa a la mancha y se divide por la 
distancia del origen al frente del 
disolvente; este cociente se toma como 
base para la identificación de los 
componentes por separado, comparando 
los valores encontrados con el cociente 
de muestras patrones determinado en 
condiciones similares.

Componente B

Placa de vidrio cubierta con 
un adsorvente adecuado 
Componente A

Algodón empapado de 
la mezcla A y B

Disolvente

Cromatografía de capa delgada

7.2 Cromatografía de capa delgada. En esta
técn ica se utiliza una sustancia 
adsorbente, la cual se halla extendida en 
forma regular sobre una placa de vidrio,

Las otras cromatografías son más complejas, pero 
todas ellas tienen el mismo fundamento que ya se 
ha indicado (con una fase móvil y una fase 
estacionaria)
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8. Cristalización. - Es el proceso mediante e! cual se obtiene sólidos cristalinos a partir de sus mezclas.
Un sólido cristalino posee en su estructura interna un ordenamiento regular de sus partículas (átomos,
iones o moléculas) formando figuras geométricas regulares (mayor información en capítulo XII).

En el laboratorio se obtienen por dos caminos:
1. Cristalización porvíahúmeda. Podemos seguir dos procedimientos: (1) se prepara una solución 

saturada de cierto sólido que se desea cristalizar, por ejemplo la sal común (NaCl), y se deja 
reposar en recipientes cilindricos de vidrio, anchos y bajos, llamados cristalizadores. Ei 
disolvente, por ejemplo el agua, se evapora y el sólido disuelto cristaliza poco a poco. Esta 
operación se puede agilizar agregando un sólido inerte insoluble (soporte) o bien introduciendo 
en el cristalizador una pequeña cantidad del sólido que se desea cristalizar (germen); (2 ) se 
prepara una solución saturada en disolvente caliente, luego de dejarla enfriar, se obtiene una 
solución sobresaturada y pronto aparecen los cristales. Este fenómeno ocurre debido a que la 
solubilidad del sólido a menos temperatura es menor; entonces el exceso que no puede 
disolverse en el disolvente frío, se precipita en forma de sólido cristalino. El líquido, en el seno 
de! cual se han formado los cristales, se conoce con el nombre de aguas madres.

2. Cristalización por vía seca. Se puede seguir también mediante dos procedimientos, 
dependiendo del tipo de sólido a cristalizar: (1) se funde (se pasa al estado líquido) el sólido a alta 
temperatura, luego se enfría y al solidificarse se forman los cristales, así por ejemplo se obtiene 
el azufre cristalizado; (2) ciertos sólidos que fácilmente se subliman (paso de sólido a gas), como 
gas o vapor se pone en contacto con una superficie fría, y sobre ésta se forman los cristales. Así 
se cristaliza el yodo (I2)  y ácido benzoico (C7H60 2).

SISTEMA QUÍMICO ■ V  > ■ • * h y ¡ ¿

El químico, en su labor cotidiana dentro del laboratorio, siempre utiliza sistemas químicos 

¿Qué es un sistema químico?
Es una porción de cuerpo material con límites específicos y  que es objeto de estudio y/o análisis con 
algunos finés específicos " j . - . '  > ’ f ’*-’ ’

Los límites de un sistema son muy importantes para poder determinar si hay paso de materia o 
energía desde el sistema hacia afuera (entorno o  alrededores) o desde los alrededores hacia el sistema. 
Hay tres tipos de sistemas
1. Sistema abierto. Es aquel en el cual la masa y la energía pueden entrar o salir libremente del

sistema.
Ejemplo: Ebullición de agua a nivel de! mar en un recipiente abierto.

T=100°C (  + calor)
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2. Sistema cerrado. La masa dentro del sistema 

permanece constante, pero la energía puede 

salir o entrar al sistema.
Ejemplo: Ebullición del agua en un recipiente 

cerrado.

Calor

Calor

3. Sistema cerrado y aislado. La masa y la 
energía dentro del sistema permanecen 
constantes. Por ejemplo agua hervida (95°C) 
dentro de un termo por espacio de 10 minutos.

PARTES DE UN SISTEMA

Fase(l) 
Interfase 
Fase (2) .

A: Benceno liquido 
B: Agua liquida

En el ejemplo ilustrado (mezcla de agua y 

benceno) hay 2 fases (el sistema es difásico): 
agua líquida y benceno liquido, ya que cada uno 

constituye una masa homogénea.
Según el número de fases, el sistema puede ser:

ÑÚ^EEbDE^ASES-

Monofásica I *
Difásica 24'
Trifásica 3tp

Tetrafásica 4<jr
Pentafásica 5t|»

Interfase. Es el medio que separa dos fases. 
Componente. Es el tipo de sustancia química 
(simple o compuesta) presente en el sistema. 
Para el ejemplo ilustrado tenemos dos 
componentes (dos sustancias compuestas: H20  y 

CeHj); luego el sistema es binario.
Según el número de componentes, un sistema 

puede ser:

NÚMERO
COMPONENT^^I

Unitario 1c
Binario 2c

Temario • 3c
Cuaternario 4c

Pentario (quinario) 5c

Medio Externo. Es todo aquello que rodea al 
sistema.
Pared del Sistema. Es el medio material que 
separa el medio externo y el sistema propiamente 
dicho.
Fase 0|í).  Es toda materia (masa) homogénea, por 
lo tanto las sustancias puras y mezclas 

homogéneas, cada una constituyen una sola fase.

Citemos otro ejemplo: una mezcla de alcohol y 
agua (forman mezcla homogénea) se coloca 
dentro de un recipiente cerrado, donde se 

practicó previamente un vacío: se tendrá 2 fases 
(mezcla líquida y su vapor) y dos componentes 

(agua y alcohol); por lo tanto, el sistema es 
difásico binario . El interfase es la separación 

entre el vapor y la mezcla líquida
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•iemplos más para poder comprender mejor las partes de un sistema.

Sistema

Mezcla de agua 
y hielo

Dos fases: H2O(0 H2Ow 

Es un sistema difásico

Componentes

Un componente

(un solo compuesto): H20

Es un sistema unitario

Vapor

H2O<0

Tres fases: hielo seco (C 02 

sólido), agua líquida y 

vapor (m ezcla de vapor de 

agua y C 02(g))

Es un sistema trifásico

Dos componentes: H20  y C 02 

Es un sistema binario

Hielo

Tres fases: hielo, agua 

azucarada y aceite.

Es un sistema trifásico

Tres componentes: H20 , azúcar y 

aceite.

Es un sistema temario

Hielo Tres fases: hielo, agua 

líquida y vapor de agua

Un componente: H20  

Es un sistema unitario
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Problema 1
Señale la materia sin masa:

A ) Cuaderno B) Lápiz C ) Borrador

D) Calor E) Agua

Resolución:

El cuerpo material o  físico se caracteriza por tener 
masa y volumen. El calor es energía, no posee 

masa ni volumen.

Rpta: D

Problema 2
No es una sustancia simple

A ) Oxígeno (0 2)

B) Grafito (C )

C ) Fósforo blanco (P4)

D) Bromo (Br2)

E) Cal viva (CaO)

Resolución:
La cal viva (CaO) es una sustancia compuesta 

(formada por 2 elementos diferentes) y es 

susceptible a la descomposición:

CaO electricidad. Ca + 0 2

Problema 3
El concepto que define mejor lo que es una

sustancia química (o  especie química) es:

A ) Materiaformadaporunasolaclasedeátomos.
B) Materia homogénea con una composición 

definida (atómica o molecular) y por lo tanto 
con propiedades específicas definidas y 

constantes.

C) Materia homogénea con composición variable 

y propiedades intensivas constantes.

D) Toda materia que puede ser homogénea o 
heterogénea.

E) Materia homogénea formada sólo por átomos 
de una misma especie.

Resolución:
Tanto las sustancias químicas como mezclas 

homogéneas son materias homogéneas, pero el 

primero se diferencia porque posee una 

composición molecular definida y propiedades 

constantes a ciertas condiciones.

^Rpta: ¿ j

Problema 4
Dado los siguientes cuerpos materiales:

I. Agua pura
II. Agua oxigenada

III. Ácido muriático

IV. Aire

V. Agua potable
VI. Lejía

No corresponden a sustancias químicas puras 

Resolución:
Sustancia química, tiene su símbolo o  fórmula 
química.

I. H20  (Sustancia compuesta)

II. Mezcla (H20 2+H20 )

III. Mezcla (HC1 + H20 )

IV. Mezcla compleja (N2,02,Ar • • •)
V. Mezcla compleja

VI. Mezcla (NaClO + H20 )

Entonces II, III, IV, V y VI son mezclas y no 
sustancias químicas puras

Problemas
Señalar verdadero (V ) o  falso (F ) según 

corresponda para las siguientes afirmaciones:

I. Una especie química tiene composición 
constante.

II. Todo compuesto es una sustancia química 
pura.

III. El agua potable es un compuesto

IV. El 0 2, Cl2, F2, Br2 y Pu son sustancias simples.

Rpta: W F V
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Problema 6
Señale el elemento químico que no posee 

alotropía.
A ) C B) O C) P

D) Br E) S

T̂ -p]
Problema 7
¿Cuál no es una propiedad intensiva de la materia?
A) Temperatura de ebullición
B) Densidad
C) Calor ganado o perdido
D) Temperatura de fusión
E) Calor latente de fusión 

Resolución:
El calor ganado o perdido depende de la cantidad 
de cuerpo material, por lo tanto es una propiedad 

extensiva.

Problema l
Dada las siguientes propiedades de la materia:
I. Volumen
II. Inercia
III. Maleabilidad
IV. Ductibilidad
V. Conductividad eléctrica específica
VI. Indice de refracción de luz 
Señalar la aseveración correcta.
A ) Propiedades específicas: II, 111 y IV
B) Propiedades generales: I, II y V
C ) Propiedades extensivas: I, II y V
D ) Propiedades químicas: Todos

. E) Propiedades específicas: III, IV, V y VI. 
Resolución:
La conductividad eléctrica específica no depende 
de la cantidad del cuerpo material.
Ductibilidad, propiedad física de ciertos cuerpos 
materiales, para convertirse en hilos. El más dúctil 
es el oro (Au).

Maleabilidad, propiedad física de ciertos cuerpos 
materiales, para convertirse en láminas. El más 
maleable es el oro.

\Kpta: E

Problema 9
¿Cuál no es un fenómeno químico?
A ) Disolución de azúcar en agua
B) Fermentación de glucosa (C6H]20 6)
C ) Oxidación del hierro
D) Respiración
E) Crecimiento de una planta 
Resolución:
En la disolución azucarada cada componente 
conserva sus propiedades._________________ __

\Rpt4:A

Problema 10
¿Cuál no es un fenómeno físico?
A ) Sublimación de la naftalina
B) Separación de NaCl del agua de mar
C ) Fundición de hierro
D ) Oscurecimiento de plata en presencia de 0 2
E) Ruptura de un vaso de vidrio.
Resolución:
Cuando la superficie de la plata se oscurece, es 
por la formación de óxido de plata (Ag20 ),  por lo 
tanto es un fenómeno químico. _ _ _ _ _ _

Rpia: D

Problema 11
El concepto que define mejor un fenómeno
alotrópico es:
A ) Sustancia que tiene diferente composición 

química
B) Fenómeno mediante el cual un elemento 

tiene propiedades diferentes
C ) Fenómeno mediante el cual, ciertos 

elementos pueden estar en 4 estados físicos
D) Fenómeno mediante el cual ciertos 

elementos, en un mismo estado físico poseen 
dos o más formas cristalinas o moleculares

E) Sustancias que poseen igual densidad

Rpta:t>
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Problema 12
Señalar la afirmación incorrecta respecto a la 
teoría de la relatividad de A. Einstein.
A ) La masa inercial de un cuerpo aumenta 

conforme aumenta la velocidad
B) La masa y energía son interconvertibles.
C ) Permanece inalterable la ley de conservación 

de masa y la ley de conservación de energía 
en todos ios procesos.

D) La única constante en el universo es la 
velocidad de la luz.

E) En procesos nucleares se comprueba 

experimentalmente la relación: AE=Am .C 2
Resolución:
Según la teoría de la relatividad, todos los 
fenómenos son relativos, la única constante es la 
velocidad de la luz, su valor no depende del 
sistema de referencia.

III. Los gases se expanden debido a que las 
fuerzas intermoleculares de repulsión son 
mayores a las fuerzas intermoleculares de 
atracción

IV. Los líquidos a cualquier temperatura pueden 
sufrir una evaporación.

Rpta: W W

Problema 15
Al paso de un sólido a estado gaseoso y de un gas 
a e s ta d o  l í q u i do  se  l es  d e n o m i n a  
respectivamente:
A ) Vaporización, licuación
B) Solidificación, condensación
C) Fusión, licuación
D) Sublimación, fusión
E) Sublimación, licuación

Rpta: E

Problema 13
Determinar la cantidad de materia (masa) que al 
descomponerse genera 63x 10“ ergios de energía. 
Dato: C =  3x l08m/s 
Resolución:
Datos:
AE =  63x1020 ergios

C =  3x10* —  =  3 x io '° —
S s

Am =  ?
Se sabe:

AE =  Am. c2 =» Am =  —  
c 2

Am = 6.3 *  10?°er8ios = 7 
(3 x 10locrrVs)2

Problema 14
Señalar verdadero (V ) o falso (F ) según 
corresponda:
I. El plasma es el cuarto estado de la materia, el 

sol está formado por plasma de H y He 
principalmente.

II. El hierro puede existir en cualquier estado 
físico, sólo depende de la temperatura y 
presión.

Problema 16
La separación de componentes de una mezcla 
líquida en base a la diferencia en sus puntos de 
ebullición, se llama:
A ) Filtración
B) Decantación
C) Destilación fraccionada
D) Levigación
E) Destilación simple

| j?p£íj: C

Problema 17
Se desea separar los componentes de una mezcla 
de arena gruesa y cemento. ¿Qué método se 
utilizaría?
A ) Decantación B) Filtración C) Sifón
D) Centrifugación E) Tamizado
Resolución:
La separación de una mezcla de sólidos, cuyas 
partículas son de diferente tamaño, se puede 
lograr utilizando un tamiz.

Rpta: E
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Problema 18
Usted desea separar éter y agua, que son líquidos 
no miscibles. ¿Qué método utilizada?.
A ) Filtración
B) Decantación
C) Levigación
D) Cromatografía
E) Destilación fraccionada 
Resolución:
El éter y el agua son líquidos no micibles 
(inmicibles), por lo tanto, se separan por 
decantación.

Problema 19
En un recipiente cerrado donde se ha practicado 
el vacío, se inyecta agua líquida pura hasta las 2/3 
partes de su volumen. El sistema formado tiene: 

Fase Componente
A ) 2 2
B) 2 1
C) 1 1
D) 3 1
E) 1 2
Resolución:
El sistema tiene dos fases: agua líquida y vapor de 
agua, un sólo componente (H20 ).  Por lo tanto, el 
sistema formado es difásico y unitario.

Componentes:

- Agua (H20 )

■- Azúcar CC,2H22On)

-  Sal común (NaCl)

- Éter (C2H5)20

- Hielo seco C 02 (sólido)

Sistema formado es quinario y trifásico

Rpía:A

Problema 21
En un recipiente cerrado se tiene a medio llenar 

alcohol y un cubo de hielo. Sin considerar las 

paredes del recipiente.

I. El sistema es difásico

II. El sistema es unitario

III. El sistema es trifásico

IV. El sistema es binario 

Es (son) correcta (s)
Resolución:

El sistema tiene 3 fases: agua sólida, alcohol 

líquido y el vapor (de agua y alcohol). Además 

posee dos componentes: H2O yC 2H¡,OH (alcohol), 

entonces es binario.

Rptai l U y í V

RpiarB

Problema 26
La mezcla de agua salada, éter, agua azucarada y 
un trozo de hielo seco, es:
A ) Quinario, trifásico
B) Quinario, tetrafásico
C ) Hexario, trifásico
D) Cuaternario difásico
E) Quinario, pentafásico 
Resolución:

Problema 22
¿Qué proceso explica la formación del anhídrido 

carbónico (C 0 2 gaseoso) a partir de hielo seco 

(C 0 2 sólido)?

A ) Fusión B) Evaporación C) Sublimación

D) Congelación E) Licuación

Resolución:

El paso del estado sólido a gaseoso se llama 

sublimación:

CO.
sublimación

2(5) CO2Cg)

Rpta: €
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Prebisma 23
Señalar verdadero (V) o falso (F) según

corresponda:

1. El estado plasmático es el más abundante en 

el universo

H. A los líquidos y sólidos se les llama-estados 

condensados.

III. A los líquidos y gases se les llaman fluidos

IV. Los líquidos y sólidos son prácticamente 

incompresibles.

Resolución:

I. Es verdadero, las estrellas son prácticamente 

plasma de hidrógeno.

II. Es verdadero, poseen volumen definido

III. Es verdadero, debido a la gran movilidad de 

sus moléculas, fluyen con facilidad

IV. Es verdadero, debido a pequeños espacios 

intermoleculares, casi es imposible reducir su 

volumen.

Problema 24
Las propiedades químicas se manifiestan por:

A) Cambio de estado de agregación de la materia

B) Cambio en su forma y volumen del cuerpo 

material

C) Cambio de composición del cuerpo material

D) Cambio energético
E) Cambio de entropía 

Resolución

Las propiedades químicas se manifiestan con el 

cambio en la composición molecular del cuerpo 

material.

La entropía es una medida del grado de desorden 

molecular.

Problema 25
Señalar la afirmación incorrecta:
A) La sustancia y energía son dos forméis de 

manifestación de la materia
B) El aire es una mezcla homogénea
C) La masa es una propiedad específica de un 

cuerpo material
D) Una mezcla de kerosene y gasolina es posible 

separarlo por destilación fraccionada
E) Si el cuerpo material se mueve con 

aceleración, su masa aumenta con la 
velocidad.

Resolución:
La masa es una propiedad general de la materia.

Rpta: C

Problema 2S
Un protón interestelar posee una masa inercial de
2,08 x 10 24 g. Si inicialmente poseía una masa de 
1,67 x 10 24 g. ¿A qué velocidad respecto a la luz 
esta viajando?
Resolución:
Datos:
m¡ =  1,67x10 24 g 
m ( =2,08x10 24 g 
Vr =  ??

m
Aplicando: m ( = -

1 -

2,08x10 24 g = 1,67 x 10“24

C

/ 2 / \
1 - v t = 0,8 -  1 - v,

, C, , C,
-  (0 ,8 )2

Rpta: C

v (

Vf = 0,6 C

0,36 -  —£ = 0,6 
C
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P r o b le m a s  P ropuestos

1.. Las proposiciones:
I. Los compuestos pueden separarse en 

sus constituyentes mediante procesos 
físicos

II. El cloruro de sodio, NaCl es una 
sustancia molecular.

III. El agua de mar y el petróleo son 
compuestos.

Es (son) incorrecto (s)

A ) Sólo II B) I y II C) Sólo II
D) 1,11 y III E) II y III

2.. ¿En qué grupo existen solamente sustancias 
simples?

A ) Petróleo y ozono
B) Aire y acetona
C) Agua y oxígeno
D) Benceno y etanol
E) Fósforo blanco y azufre monoclínico

3.. Generalmente, la unidad más pequeña
posible de un compuesto e s  y la de
un elemento e s ..............

A ) una molécula -  quarks.
B) una molécula -  un átomo.
C) especie química - un electrón.
D) un átomo - una molécula.
E) un m ol- un átomo.

4. Señalar verdadero (V ) o  falso (F ) según 
corresponda:

( )  Una mezcla homogénea es monofásica. 
(  )  El diamante y el grafito son formas 

alotrópicas del carbono.
(  )  Una m ezcla de mercurio y agua se 

puede separar por decantación.

A ) F W  B) V W  C) FVF
D) FFF E) V W

5. Son fenómenos químicos:
I. Combustión
II. Dilatación
III. Sublimación
IV. Disolución de Zn en ácido muriático

A ) I y II B) II y IV C) III y IV
D) I y IV E) I, I! y IV

6 . Cuando 2 kg de uranio sufre una fisión 
nuclear produce 2,7.10I‘, J de energía. 
¿Cuánto de materia en kilogramos se
convirtió en energía?

A ) 0,03 B) 0,3 C ) 0,27
D) 0,027 E) 0,003

7. Mediante qué método se pueden separarlas 
partículas finas de arena suspendidas en 
agua

A ) Levigación
B) Destilación
C) Centrifugación y decantación
D) Tamizado
E) Cromatografía de columna

8 . En un recipiente cerrado, previamente 
evacuado de todo gas, se tiene agua líquida 
y un trozo de hielo. El sistema formado es:

A ) Difásico, unitario
B) Trifásico, unitario
C) Monofásico, binario
D) Trifásico, binario
E) Difásico, binario

9. Al mezclar las sustanciáis siguientes: H20, 
C2H5OH (alcohol) y aceite. ¿Cuántas fases 
tiene el sistema formado?

A ) Una fase
B) Dos fases
C) 3 fases
D) Cuatro fases
E) Es binario y monofásico

10. Señalar las propiedades intensivas de la 
materia.

A ) Viscosidad, peso específico
B) Conductividad eléctrica, presión
C) Temperatura de ebullición, calor 

transferido
D) Olor, inercia
E) Impenetrabilidad, masa
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Q u í m i s a

11. ¿Qué sistema no es posible obtener?

A ) Unitario; monofásico
B) Unitario ; difásico
C) Unitario ; trifásico
D) Unitario; tetrafásico
E) Binario ; monofásico

12. Señalar la afirmación incorrecta

A ) El oxígeno presenta dos formas 
alotrópicas

B) El grafito es sólido negro, con brillo 
metálico, blando y buen conductor 
eléctrico

C ) El fósforo blanco quema la piel y arde 
espontáneamente expuesto al aire libre

D) La forma alotrópica más reactiva del 
fósforo es el rojo

E) El nitrógeno no tiene formas alotrópicas

13. En un proceso nuclear, un gramo de Uranio 
se transforma en energía. ¿Cuál es el valor 
de la energía en Joule (J)?

A ) 9x1o20 

D) 9 x l0 13

B) 3x10* C) 3x 1013 

E) 9 x l0 14

14. Señalar la afirmación incorrecta:

A ) Combinación química es sinónimo de 
mezcla

B) Un líquido “x ” es miscible con un líquido 
“y” , entonces la m ezcla de estos líquidos 
forma una sola fase

C ) Una mezcla de arena y agua se puede 
separar por decantación

D) El agua salada se separa por destilación 
simple

E) La obtención del estado plasmático 
requiere altas temperaturas.

15. Señalar verdadero o falso:
I. CuS04 : sustancia compuesta
II. P4 : sustancia simple
III. H20  : sustancia simple
IV. Las sustancias compuestas se pueden 

transformar a sustancias simples

A ) VFFV
D) W F V

B) FFVF C) W FF  
E) FFW

16. Un sólido se asemeja a un líquido en que 
ambos:

A ) Poseen forma definida
B) Poseen volumen definido
C) Poseen alto grado de desorden 

molecular
D) Poseen alotropía
E) Son fluidos

17. ¿En qué proceso se absorbe energía para su 
realización?

18.

A ) Licuación
C) Fusión
D) Condensación

B) Solidificación 

E) Deposición

Sobre las propiedades de la materia. 
¿Cuál (e s ) no es (son) intensiva(s)?
I. Presión de vapor II. Dureza
111. Punto de ebullición IV. Volumen

A ) I y 111 
D) Sólo II

B) II y IV C) Sólo I 
E) Sólo IV

19. Marque la relación incorrecta.

A ) Combinación: oxidación del hierro
B) Mezcla: agua destilada
C) Compuesto: NaCl
D) Sustancia química: Fe
E) Fenómeno químico: respiración

20. Los cambios de estado de una sustancia se 
manifiestan a temperaturas características 
Conociendo las siguientes temperaturas:

Su tanda ; 
xornpuéstá*

Cloroformo:
:¿«:'<3JCÚ

Etilamina:
C A N

T. ebullición 61,7°C 16,6°C

T. fusión -63,5°C -81,0“C
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Capítulo II
Materia

I. A  temperatura ambiente de 20°C, el 
cloroformo se presenta en estado 
líquido, mientras que la etilamina está 
experimentando condensación

II. La etilamina a -81°C experimenta 
sublimación

III. El agua mezclado con la etilamina 
pu eden  separarse m ed ian te la 
destilación

IV. La etilamina es mas volátil que el 
cloroformo

Luego es (son) correcto (s)

A ) 1 y III B) Sólo III C) Sólo IV
D) I, III y IV E) III y IV

21. Según la ecuación de Einstein:

Se deduce que:
A ) La masa disminuye conforme el cuerpo 

aumenta su velocidad
B) Un cuerpo nunca puede igualar o 

superar la velocidad de la luz
C ) La masa aumenta cuando la velocidad 

del cuerpo aumenta
D) Cuando un cuerpo adquiere la velocidad 

de la luz, su masa se destruye
E) B y C son correctas

22. Indique verdadero (V ) o falso (F ) según
corresponda:
I. Una m ezcla presenta com posición 

definida
II. Un líquido tiene forma y volumen 

definido
III. En un cambio físico, no varía la 

composición de la materia
IV. La acción blanqueadora del Cl2 es una 

propiedad física
V. El opacado de una m oneda es un 

cambio químico

A ) FFVFV B) FFFFV C ) W FFF
D) VW FF E) FFFF

23. De las siguientes proposiciones, son 
incorrectos:
I. 1 kg de hierro se funde a 1535°C, luego 

2 kg se funden a 3070°C
II. El oro es el meta! más maleable, 

corresponde a una propiedad intrínseca 
o  específica de la materia

III. La presión interna de un sistema 
gaseoso es una propiedad extensiva de 
la materia

IV. La tensión superficial es una propiedad 
extensiva de la materia

A ) 1 y IV B) II y IV C) I y II 
D) II y III E) III y IV

24. ¿En cuál de las afirmaciones siguientes se 
describe cambios químicos?

I. El sodio al ser cortado se empaña 
rápidamente

II. El jugo de naranja congelado se 
reconstituye agregándole agua

III. Una cucharada de azúcar se disuelve en 
una taza de té luego de agitarla

IV. Dependiendo de la cantidad de aire que 
ingresa por el interior de un mechero 
Bunsen, entonces el color de la llama 
puede cambiar de amarillo a azul.

A ) II y Iil B) I y IV C) I, III y IV
D) III y iV E) Sólo IV

25. Indicar en cual o cuales de las afirmaciones 
siguientes se describen propiedades físicas

I. El oro es más denso que el aluminio
II. El cloro es un gas de color amarillo 

verdoso de olor sofocante y soluble en 
agua

III. Una delgada hoja de oro se disuelve por 
acción de) agua regia

IV. El aluminio rápidamente se cubre con 
una finísima capa de óxido

A ) I y II B) I y IV C) 1, II y III
D) III y IV E) Sólo III
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III
C A P Í T U L O

E s t r a c b u a

M é m t m  1
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A. Demócrito, filósofo griego, al igual que su maestro Leucípo, fueron tos primeros en concebir la materia formada por 
átomos (según ellos, el átomo era indivisible, invisible, indestructible y eterno) : "cuando hablamos de amargo, dulce, 
frío, sequedad, etc. en realidad estamos hablando solo de átomos y el vacío ”, afirmaba Demócrito.

B ,  El átomo, consta de dos partes: núcleo y la zona extranuclear. Es un sistema energético estable y muy complejo en 
cuanto al comportamiento y propiedades de las partículas subatómicas. Los elementos químicos están formados por 
átomos, por lo tanto cualquier cuerpo.material.

C  El espectro atómico de líneas de los elementos permite su identificación ya que es único para cada elemento o sea su 
“huella digital". En la figura se muestra el espectro de lineéis de 4 elementos.

El anáfisis espectroscópico permitió conocer la forma cómo los electrones se distribuyen alrededor del núcleo, 
ocupando diferentes estados energéticos y ademas permitió conocer los elementos que constituyen el sol y las estrellas.
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E structura 
«mmsm J^TÓMICA J
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;̂ ^ Í ^ q ^ & n ^ 'í ^ ] í ^ e ^ V l é ú n .^ ^ in a  atómico y las partículas que lo cbriíórmañ sobre la base de 

sus propiedades. ' ‘ 7 : , •
V  pifereAcíarlos tli>os de qúüidós en base aJa notación sirribÓlícay sus propiedades.- 

, • ' in te ^ V é ^ ló s  diversos ekpefímentqs q q e ^ jp a f«m  de base a los diferentes modelos y  teorías 
íHtófnfcasj^f^ 1 r
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• Explicar. el efecto fotoeléctrico y  la, téqria atómica dé .Bohr en básé a la teoría cuántica de Max 
Planck. : • V  T >■ .

■ ' . . ~ *   ;       >

INTRODUCCIÓN

Las sustancias simples com o el hidrógeno (H ), el oxígeno (O ) o  el hierro (F e) están constituidas por 
partículas muy pequeñas, quím icamente indivisibles, que se denominan átomos.

¿Qué es el átomo? ¿Es realmente indivisible? ¿Qué tipos de partículas lo conforman? ¿Todos los 
átomos tienen el mismo tipo de partículas? ¿Cuál es el comportamiento del electrón en un sistema 
atómico?

Para contestar estas preguntas y otras, estudiaremos en una primera parte, el átomo según la concepción 
actual (resaltando básicamente las partes del átomo y sus partículas subatómicas); luego, analizaremos 
el desarrollo cronológico de la teoría atómica y los modelos atómicos en base a diferentes hechos 
experimentales que impresionaron a muchos científicos.

Cabe señalar que el orden en que exponemos estos temas responde sólo a cuestiones didácticas.

jTONCmftftCTUÁt OEjáTÓMÓ
El átomo es la partícula más pequeña de un elem ento químico que conserva las propiedades de 

iScho elemento; es un sistema dinámico y energético en equilibrio, constituido por dos partes:

1. Núcleo, que es la parte central, muy pequeño y de carga positiva, contiene aproximadamente 200 
tipos de partículas denominadas nucleones, de ios cuales, los protones y neutrones son ios más 
importantes (nucleones fundamentales). Éstos poseen una gran masa en comparación con otras 
partículas, por lo tanto, el núcleo atómico concentra casi la totalidad de la masa atómica (99,99 % de 
dicha masa). Los nucleones se mantienen unidos mediante la fuerza nuclear o  fuerza fuerte, que es 
la fuerza natural más grande que se conoce y tiene corto alcance, sólo para dimensiones nucleares.
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Química

2. Envoltura o  zona extranuclear, que es un espacio muy grande (constituye el 99,99 % del volumen 
atómico), donde se encuentran los electrones ocupando ciertos estados de energía (orbitales, 
subniveles y niveles). Los electrones se encuentran a distancias no definidas respecto al núcleo y 
se desplazan en tomo a ella en trayectorias también indefinidas, porque según la mecánica 
ondulatoria o mecánica cuántica, solo podemos determinar la región espacial energética donde 
existe la mayor probabilidad de encontrar un electrón, llamado orbital o  nube electrónica (lo 
tratamos con detalle en el tema de números cuánticos).

Ilustremos en base al átomo de litio, luego generalizaremos para el átomo de cualquier elemento.

Figura 3.1: Una muestra de metal litio puede ser fragmentada en trozos pequeños por medios mecánicos y luego 
estos trozos se dividen mediante procesos físicos y/o químicos hasta un límite de división que sería el átomo de litio. 

— Litio
Proceso
mecánico

/ / / / /  /

€ 3 ^

Partículas

Proceso 
tísico o

■ S Z £ >

Proceso
qnfmuvi

M r
* •»' ■? » -• • /|i<.

frív:
Átomos

Figura 3-2. Átomo de litio, donde se observa el núcleo, la envoltura y las partículas subatómicas fundamentales.

En el átomo de litio hay 7 nucleones fundamentales y 3 electrones, en total 10 partículas subatómica* 
fundamentales o principales.

En la zona extranuclear, las regiones más oscuras corresponden a las zonas donde existe la mayar 
probabilidad de encontrar a los electrones. Hablamos deprobabilidad, porque no es posible determina- 
con exactitud la posición donde se encuentra el electrón respecto al núcleo.
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C ap ítu lo  III
Estructura / Uómica

Se debe tener en cuenta que en todo átomo, de cualquier elemento químico se cumple:

El átomo es neutro#  Protones ( + )  =  #  Electrones ( - )

Da = 10 00(FDn
El núcleo es extremadamente pequeño 
respectq al tamaño del átomo

Donde:

Da =  diámetro del átomo 

Dn =  diámetro del núcleo

El comportamiento y las propiedades de las partículas subatómicas, principalmente de los electrones, 

se rigen mediante un m odelo matemático, llamado ecuación de onda, propuesta por los científicos 

Erwin Schródinger (en base a la mecánica cuántica no relativística) y Paul Dirac (en base a la mecánica 

cuántica relativística). Los fundamentos de la mecánica cuántica se tratarán posteriormente.

PARTÍCULAS SUBATÓMICAS FUNDAMENTALES _______________________ v> "_________ - '

Son aquellas que en general están presentes en cualquier átomo. El átomo y por lo tanto toda la 
materia está formada principalmente por tres partículas fundamentales: electrones, protones y neutrones. 
El conocimiento de sus caracteristicas o propiedades y la forma en que ¡nteractúan es importante para 
comprender las propiedades de la materia. Las características de estas partículas se muestran en la 

siguiente tabla.

Tabla 3.1: Características de las partículas subatómicas fundamentales:

Partícula Símbolo
f - '"  - Masa ' i ; Carga v.

Descubridor
En gramos En u.m.a Absoluta Relativa

Electrón e 9,1095xl0'28 0,00055 -1,6022x10 19 C - 1
J. Thomson 

(1 897)

Protón P+ 1,672x10 24 1,0073 + 1,6022x10 l9C + 1
E. Rutherford 

(1 919)

Neutrón n 1,675x10 '24 1,0087 0 0
J. Chadwick 

(1 932)

La carga absoluta se mide en Coulomb (C), que viene a ser la unidad de carga eléctrica en el Sistema 

Internacional.

La carga relativa se obtiene dividiendo la carga absoluta de cada partícula entre 1,6022 x 10 19 C (valor 

numérico de la carga fundamental o del electrón).
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Química

La masa del protón es 1 835 veces mayor que la del electrón:

protón = 1,672 x lp -24g = , 8 3 5

^electrón 9,1095 x 10 28g

Se observa también que la masa del protón y del neutrón son aproximadamente iguales.

La masa del átomo y sus partículas normalmente se miden en unidad de masa atómica (u.m.a), 

que es una unidad muy pequeña y apropiada para medir la masa de partículas submicroscópicas; se

define com o la doceava parte de la masa atómica del carbono -12  ̂1 u.m.a = mcuj . Tiene la 

siguiente equivalencia en gramos:

1 u.m.a = 1 , 6 6  x 1 0 ' 24 gramos 

Estabilidad de partículas subatómicas, fuera del sistema atómico:

Panícula • ' T iem po d é  v ida  .

Electrón °° (infinito)

Protón °° (infinito)

Neutrón 1 0 0 0  s (16,66 min)

Luego de 1 000 s ó  16,66 min, e! neutrón decae (se desintegra) en protón y electrón: n -* p * + e ". 

Sobre decaimiento de partículas nucleares trataremos con mas detalle en el tema de radiactividad.

1. La partícula subatómica fundamental o principal más ligera (menor masa) es el electrón, y  la mas pesada, 
ei neutrón.

2. El electrón y el protón poseen igual cargay signos opuestos, que constituyen la unidad elemental de carga 
eléctrica de la materia.

3. El electrón, protón y neutrón es idéntico para todos los átomos; así, por ejemplo, el electrón o protón de un 
átomo de carbono es idéntico al de átomo de oro o de cualquier otro elemento.

4. El electrón y el protón son las partículas subatómicas fundamentales de mayor estabilidad (más estable) 
fuera del átomo y el neutrón es el de menor estabilidad (inestable).

Además de estas partículas fundamentales existen otras que trataremos a continuación, en la 

clasificación general de partículas subatómicas.
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C apítu lo  III
Estructura A tóm ica

CLASIFICACIÓN DE partículas subatóm icas

Las partículas subatómicas poseen un conjunto de propiedades intrínsecas com o la carga, masa en 

reposo, spin, tipo de interacción (mediante una de las cuatro fuerzas naturales: electromagnética, débil, 

fuerte o  gravitatoria), número bariónico, vida media, etc. Según estas propiedades se clasifican en dos 

grandes grupos: leptones y hadrones.

I. Leptones. Son partículas de masa ligera y de interacción débil. Entre ellos tenemos a:

1.1 Electrón (e ')t Es una partícula muy estable (no decae en otras partículas); con spin igual a 1/2; 

masa en reposo igual a 9,109x10 31 kg ; carga relativa igual a -1

1.2 Neutrino (v ) :  Partícula mas ligera que el electrón; con masa en reposo cero y carga iguai a 

cero; con spin igual 1/2 ; se manifiesta en decaimiento beta (p  y p+), com o se verá en química 

nuclear (capítulo IV)

Muón ( f i ) :  Es la más pesada de la familia de leptones, con una masa en reposo igual a 200 

veces mayor que el electrón; con spin igual a 1/2 ; decae en electrón y dos neutrinos, con una 

vida media de 2 ,2 x 1 0  s segundos.

Cuando se descubrióel muón, entre los rayos cósmicos, se le llamó antiguamente “mesón mu”

II. Hadrones. El término hadrón significa partícula de interacción fuerte; son partículas pesadas en 

comparación con los leptones; poseen interacciones: electromagnética, débil y fuerte; están 

constituidos por ciertas partículas elementales llamadas quarks. Se agrupan en dos grandes 

familias: bariones y mesones.

a. Bariones: Poseen spin fraccionario (1/2, 3/2, etc.) y cada uno está formado por 3 quarks.

Entre los bariones tenemos al protón, neutrón, hiperón A  (lambda), hiperón S (sigma), 

hiperón S (cascada) e  hiperón Q (om ega).

Un protón esta formado por 3 quarks (dos quarks “up" y 1 quark “down”)

Un neutrón está formado por 3 quarks (dos quarks “down” y 1 quark "up”) 

+ %

Donde:

“up” (u ) =  “arriba” “down” (d ) =  “abajo”
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Quím ica

¿Qué son los quarks?
Son las partículas más pequeñas que constituyen la materia, por lo tanto, son partículas 
elementales de la materia.
Los físicos norteamericanos Friedman y Kendall y el canadiense R. Taylor ganaron el Premio 
Nobel de Física 1 990 por sus trabajos que han conducido a demostrar que los quarks son las 
mínimas expresiones de la materia hasta ahora encontradas.
Murray Gell Mann, en 1 972, propuso 3 quarks: up(u), dow n (d ) y strange (s). Actualmente se 
añadió 3  más: charm (c ), botton (b ) y top (t); o sea se conocen 6  tipos de quarks, cuya 
combinación en triadas forman a los bariones.
Mesones: Son los hadrones más ligeros, poseen spin entero (0, l, 2, etc.) y cada mesón está 
formado por 2 quarks (un quark y un antiquark). Entre ellos tenemos los mesones n (pión) y 
mesones K(kaón).

NÚMERO w t e m i o  M m A'H uct£AR :(ZÍ;ÍS-ív&fí Rk

Es el número de protones presentes en el núcleo atómico de un elemento y es exactamente igual al 
número de electrones, cuando el átomo es neutro. Cada elemento posee un número atómico 
característico (por lo tanto, permite su identificación), que define su comportamiento químico, com o se 
comprueba al estudiar la Tabla Periódica.

Z =  número de protones =  #  p+

En el caso de un átomo eléctricamente neutro se cumple:

Z =  número de protones =  número de electrones

Tabla 3.2 Número de protones y electrones en átomos neutros de algunos elementos:

;'-Nümerd;'de|P'%>’■, ■ > --V V-v1"
protones •

:;.|pínei»'dejf*-
electrones

Carbono (C) 6 6 6

Cloro (CI) 17 17 17

Arsénico (As) 33 33 33

Oro (Au) 79 79 79

Oxígeno (O ) 8 8 8

Hidrógeno (H ) 1 1 1

Nitrógeno (N ) 7 7 7

Azufre (S ) 16 16 16

Fósforo (P ) 15 15 15

Sodio (Na) 1 1 1 1 1 1

Magnesio (Mg) 1 2 1 2 1 2

90

www.FreeLibros.me



C ap ítu lo  III
Estructura Atómica

NÚMEBODE
Es el número total de partículas fundamentales en el núcleo de un átomo, o sea, el número de 

nucleones fundamentales:

A  =  número de protones +  número de neutrones

A  =  Z +  N N =  A - Z

El nombre “número de masa” se debe a que los protones y neutrones son las partículas 
fundamentcües con mayor masa (los más pesados) en un átomo y determinan prácticamente casi toda 
la masa atómica.

Se entiende por “núclido" a todo átomo deun elemento que tiene una composición nuclear definida, 
es decir, con un número de protones y neutrones definidos.

Donde:

E : símbolo del elemento químico.

Z : número atómico, cuyo valor es único para un elemento.

A : número de masa, es variable para un mismo elemento debido a la existencia de isótopos.

En todo núclido se cumple: A >  Z, con excepción del protio (,H ') que no posee neutrones en su núcleo, 
por lo que A  =  Z =  1.

Tabla 3.3 Número de protones y neutrones en átomos neutros de algunas especies atómicas (núciidos).

37 C117 17 37 17 20

39 „  
19 19 39 19 20

238 „  
92 U 92 238 92 146

79 Se340c 34 79 34 45

23
11 Na 1 1 23 1 1 1 2

?37 A1 13 27 13 14

" b 5 1 1 5 6
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, Química

TlPOSDENÚCLIDOS '_________ * _______ ‘ 1
1. ISÓTOPOS (iso=igual; topo= lugar). También llamados “hílidos”, son núclidos de un mismoelemento 

químico, por lo tanto poseen igual número de protones diferente número de neutrones y diferente 
número de masa.
Los isótopos poseen propiedades químicas iguales y propiedades físicas diferentes.
E¡ nombre de isótopos se debe a que ocupan el mismo lugar en la tabla periódica porque pertenecen 
al mismo elemento.
Los primeros isótopos, los del neón (Ne), fueron descubiertos por Aston (1 913) y los isótopos del 
plomo por Soddy (1 913). Este último científico fue quien propuso el nombre de isótopo, y se le 
considera com o el descubridor de los isótopos.
Los isótopos pueden ser naturales o  artificiales, estos últimos son todos inestables o radiactivos 
(rad ioisótopos). Los isótopos artificiales fueron descubiertos por Irene Joliot Curie (1 934). 
Ejemplo 1
Isótopos del oxígeno.

Isótopo N (A -  Z)
8o16 Oxígeno - 16 16 8 8

8o17 Oxígeno - 17 17 8 9

80'* Oxígeno - 18 18 8 1 0

Ejemplo 2
Isótopo del hidrógeno: ,H', tH2 y ,H3

Tabla 3.4 Características de los isótopos del hidrógeno

-Isótopo Nombre"
particular .Abundancia Z N . Tipo dje Agua que forma

¡H (H ) Protio 99,985 % 1 0 H20  (agua común)

2 H(D) Deuterio 0,015% 1 1 D20  (agua pesada)

?H (T ) Tritio 10~l5% 1 2 TjO (agua super pesada)

Como puede observarse, el isótopo más común o abundante es el protio, por ello el agua pura 
o destilada contiene principalmente este isótopo.
El protio es el átomo más pequeño y simple que sólo posee 1 protón y 1 electrón, no tiene 
neutrones.

El tritio es un isótopo radiactivo (inestable), que aparece en forma natural en las emanaciones 
volcánicas en cantidades muy pequeñas por io tanto su abundancia en la naturaleza es 
prácticamente nula. Asimismo, el agua superpesada no puede ser aislada por su escasa 
presencia en el planeta. ,
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Tabla 3.5 Algunas diferencias en las propiedades físicas del agua común y del agua pesada.

Propiedades física#
Agua común

HjO  :
Agua pesada

d 2o

Punto de ebullición 100°C 101,4°C

Punto de fusión o°c % 8  °C

Densidad a 4°C 1 g/cm3 1,108 g/cm3

Peso molecular 18 u.m.a 2 0  u.m.a

Existe cerca de 20 elementos que no poseen isótopos naturales (poseen un solo tipo de núclido 

natural); entre los principales tenemos:

He ¡ Be ; 9 F ; ,, Na ; 45 Se • 59 Co • 75 As
2 1  > 2 7  ’ 3 3 etc.

Además, com o veremos en Química Nuclear, hoy en día es posible producir artificialmente 

(transmutación artificial) un isótopo de cualquier elemento (radioisótopos), éstos han encontrado 

gran aplicación en la medicina, la agricultura, la industria, biología, etc. (ver aplicaciones de 

radioisótopos en el capítulo IV).

Generalmente, el isótopo natural de menor número de masa, por lo tanto de menor masa atómica, 

posee mayor abundancia natural, porque es más estable, y e! más pesado es el que tiene m enor 

abundancia natural, porque es inestable o radiactivo.

Elemento químico. Es una mezcla de sus isótopos, ya sean éstos estables o inestables (radiactivos). 

Así por ejemplo, el elemento oxígeno es una m ezcla de sus isótopos O 10, O 17 y O ls; el elemento 

carbono es una m ezcla de sus isótopos C12, C13 y C 14; el elemento cloro es una mezcla de sus isótopos 

Cl35 y CI37; etc.

ISÓBAROS (iso =  igual; baro =  masa). Son núclidos que pertenecen a elementos diferentes, poseen 

igual número de masa, diferente número atómico y diferente número de neutrones, es decir igual 
número de nucleones fundamentales. Son núclidos con propiedades físicas y químicas diferentes. 

Ejemplos:

2 0  protones 
2 0  neutrones 
@ )  nucleones

18 protones 
2 2  neutrones 
(4^ nucleones

90 protones 9 1  protones
144 neutrones 143 neutrones

(23^) nucleones (23£)nucleones
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3. 1SÓT0N0S.- Son núdidos pertenecientes a elementos diferentes. Poseen diferente número de 

protones e igual número de neutrones; por lo tanto diferentes números de masa También son 

núclidos con propiedades físicas y químicas diferentes.

Ejemplos:

^-ISÓTONOS ISÓTONOS—̂

Mg 7» As Se

12Protows 11 Protones 33 Protones 34 Protones
© N eutrones ©Neutrones ©Neutrones © N eutrones
12 Electrones U  Electrones 33 Electrones 34 Electrones

Es una especie química monoatómica o poliatómica que posee caiga eléctrica neta positiva o  

negativa. En esta oportunidad sólo trataremos de iones monoatómicos, que se forman cuando un átomo 
neutro gcina o pierde electrones durante las reacciones químicas. Sobre iones poliatómicos trataremos 

en formulación y nomenclatura inorgánica.

Cuando un átomo gana electrones, el proceso se llama reducción, y cuando pierde electrones se llama 
oxidación.

Los iones poseen propiedades diferentes (especialmente propiedades fisiológicas) que sus respectivos 

átomos neutros. Los iones: Ca*2, Mg+2, Na+, K+, CT, S '2, Zn+2, Fe+2, etc. son vitales en sisteméis biológicos. 

Ion positivo o  catión. Se forma cuando un átomo neutro pierde uno o más electrones; como 
disminuyen las cargas negativas (electrones), entonces predominan las cargéis positivas, por lo que todo 

ei sistema atómico tiene una carga neta positiva.

Ejemplo:

En general:

•Catión que resulta de perder V '  electrones
• #  protones = Z
• #  electrones = Z - x
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Ion  negativo o anión. Se forma cuando un átomo neutro gana uno o  más electrones. Como aumentan 
las cargas negativas (electrones), entonces todo el sistema atómico tiene una carga neta negativa. 

Ejemplo:

En general:

•Anión que resulta de ganar "y" electrones
• #  protones = Z
• #  electrones = Z * y

Se debe tener en cuenta que cuando un átomo se ioniza, lo único que varía es el número de electrones, 
no asi el número de protones ni el número de neutrones; por lo tanto, el número de masa del átom o 

neutro y de l ion  son  iguales. \

Son aquellas especies químicas (atómicas o  iónicas) que poseen  igual número d e  electrones.

En caso de las especies atómicas (átomos neutros o  iones monoatómicos), para que sean 

isoelectrónicas deben cumplir tres condiciones: (1 ) poseer diferente número atómico (Z), (2 ) poseer 

igual número de electrones y (3 ) tener igual distribución electrónica. La distribución electrónica la 

trataremos en capítulo V.

Ejemplos:

1 0  protones 

(To) electrones

ioN e° r W 3 u N a * 1

7 protones 

( ío )  electrones

C 1  isoelectrónicas

1 1  protones 

<g> electrones

38 Sr ’ 2 36 Kr 34 S e ' 2

38 protones 

(36) electrones

36 protones 

(36) electrones

O  isoelectrónicas

34 protones 

(36) electrones
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P r o b le m a s  R esueltos

Problema 1
Señalar verdadero (V ) o falso (F ) según

corresponda:

I. El átomo es un sistema casi vacío, con un 

núcleo muy pequeño que es compacto y 

macizo.

II. Los nucleones se mantienen unidos 

mediante la fuerza fuerte o fuerza nuclear.

III. Los electrones, en la zona extranuclear, se 

encuentran a distancias definidas respecto al 

núcleo y siguen trayectorias definidas.

Resolución:
I. Es verdadero, ya que el 99,99 % del volumen 

atómico es casi vacío (zona extranuclear)

II. Es verdadero, los nucleones se mantienen 

unidos mediante la fuerza natural más grande 

que se conoce, la fuerza fuerte, que posee 

corto alcance (sólo a dimensiones nucleares)

III. Es falso, los electrones giran alrededor del 

núcleo siguiendo trayectorias no definidas 

respecto al núcleo, según la mecánica 

cuántica.

¡Rpta: W F

Problema 2
Señalar verdadero (V ) o falso (F ) según

corresponda para las siguientes proposiciones

I. El átomo es la mínima porción de un 

elemento que conserva las propiedades de 

éste.

II. Un elem ento es aquella sustancia 

químicamente pura formada por átomos que 

poseen el mismo número de masa.

III. El átomo generalmente posee sólo 3 tipos de 

partículas subatómicas.

IV. En el núcleo atómico está contenido sólo el 

50 % de la masa total del átomo.

Resolución:

Analizando las proposiciones:
I. Es verdadero, porque el átomo es la partícula 

más pequeña en que se puede dividir un 
elemento conservando sus propiedades.

II. Es falso, porque un elemento está constituido 
por átomos que poseen el mismo número 
atómico (Z); es decir, un elem ento es una 

mezcla de sus isótopos.
III. Es falso, porque el átomo generalmente 

posee en su núcleo cerca de 2 0 0  tipos de 
partículas; además de protones, neutrones, 
electrones, que son las partículas más 
importantes o fundamentales, también están 
los neutrinos, mesones, hiperones, etc.

IV. Es falso, porque en el núcleo atómico está 
contenido el 99,99 % de la masa total del 

átomo. Esto se debe a que los protones y 
neutrones son las partículas de mayor masa 
en un átomo.

[i lpta:VFFF\

Problema 3
Relacione adecuadam ente las siguientes 
proposiciones respecto al átomo.
I. Zona extranuclear 

U. Núcleo atómico
III. Electrón

IV. Número de protones
a. Carga nuclear
b. Posee gran vacío
c. Muy denso
d. Carga relativa igual a - 1 
Resolución:
Para es ta b le ce r  la re lación  correcta , 

conceptuaremos los términos indicados con los 
números romanos.
I. La zona extranuclear o envoltura electrónica 

es casi vacía y constituye el 99,99% del 
volumen atómico.
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II. El núcleo atómico, debido a que posee gran 
masa y ocupa un volumen muy pequeño 
respecto a todo el átomo, posee entonces 
una gran densidad ( 1 ,1  xlO 14 g/crn3).

III. El electrón posee carga absoluta de 
-  l,6 x 10 19 Coulomb y carga relativa -1.

IV. El número de protones es igual al número 
atómico, denominado también carga nuclear.

Problema 4
Para la siguiente especie iónica: 21 Se *3, señale lo 

incorrecto:
A ) Es un Catión trivalente.
B) En su núcleo hay 21 protones y 24 neutrones.
C) Contiene 6 6  partículas fundamentales.
D) Contiene 18 electrones.
E) Su carga nuclear es 21.
Resolución:

Se observa:
Z =  21 y A  =  45 
45-21 =  24 neutrones.
2 1  - 3 =  18 electrones.
En total, las partículas fundamentales son: 
21p+ +  24n°+ 18e = 6 3

Rpta: C

Problemas
El catión divalente de calcio (^ C a ’ 2) y  el anión 

monovalente de cloro (3 5C1 cumplen funciones

vitales en el organismo humano. Se pide calcular:
I. El número de neutrones totales en ambos 

iones.
II. Carga nuclear absoluta y relativa en el ion 

Ca*2.
III. La carga absoluta y relativa de los electrones 

en el ion C1 .
Resolución:

A n a lic em os  el núm ero d e  partícu las 
fundamentales en cada ion:

#  protones = 2 0

• #  electrones = 2 0  - 2  = 18
• 4  neutrones = 40 - 20 = 20

nCa

, c r
• #  protones = 17
• #  electrones = 17 + 1 = 18
• #  neutrones = 35 -1 7 = 1 8

I. Neutrones totales =  20 +  18 =  38
II. Carga nuclear absoluta será igual al producto 

del número de protones y la carga absoluta 
del protón (+1,6x10 19 C):

- 2 0 x (+ l ,6 x l0 l8 C) =  +32x10 18 C 
=  +3,2x10 isC 

Para hallar la carga nuclear relativa utilizamos 
la carga relativa del protón ( + 1 ):
2 0 x ( + l )  =  + 2 0

III. La carga absoluta de los electrones es:
18x(- 1,6x10 1 9C) =  -28,8x10 l9C

=  -2,88x10 18 C 
La carga relativa de los electrones es:
1 8 x (-1) =  -18

Problema 6
¿Cuál de las opciones completa mejor el siguiente 
enunciado?
Las especies isoelectrónicas monoatómicas son
 o iones que poseen el mismo número de

  y también igual.......
A ) átomos neutros - protones - distribución 

electrónica.
B) átomos neutros -  nucleones - distribución 

electrónica.
C ) átomos neutros - electrones - distribución 

electrónica.
D) aniones -  protones - distribución de 

neutrones.
E) cationes - electrones - distribución de 

protones.
Resolución:
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Las especies isoeiectrónicas monoatómicas son 

átomos neutros o iones que poseen el mismo 
número de eléctrones y poseen igual distribución 
electrónica.

Rpta: C

Problema 7
Completar ei siguiente cuadro.

Especie ' #  e

aGuta. ,

:  f c r ’ .' :■ .-‘C '-fc.ív'' "
2 «u*3 " 89

ábfc'-V *12 6 ' * F *

Resolución:
Teniendo en cuenta que el número de masa es:

A  = Z + N2

Además, en un ion, el número de electrones 
depende de su carga relativa.

En un catión z X * n : # e  = Z -n

En un anión Y " m : # e  = Z, +  m

Entonces, el cuadro se completa de la siguiente 
forma:

Especie ; ' z S
g Á r;.; • #  e #  n

«Cu**- - 29 63 27 34

■ 17 35 18 18

92 236

51 126 ■:"í\ 75

Problema 8
¿Qué proposición es incorrecta respecto a los

isótopos?

I. Son átomos que poseen propiedades 

químicas iguales o  idénticas.

II. Son átomos con propiedades físicas 

diferentes.

III. Todo elemento posee 2 o  más isótopos 

naturales estables.

IV. Son átomos que poseen diferente número de 

nucleones fundamentales.

V. Generalmente, el isótopo mas liviano o  de 

menor número de masa es lo que abunda 

más en la naturaleza.

Resolución:

Analicemos cada una de las proposiciones:

I. Es verdadero, porque los isótopos son átomos 

de un mismo elemento, poseen el mismo 

valor del número atómico y ias mismas 

propiedades químicas.

II. Es verdadero. Por ejemplo, de 2 isótopos del 

hidrógeno, que son el protio y el deuterio, se 

obtiene el agua común (H 20 )  y el agua 

pesada (D20 ), respectivamente; la última 

hiervea 101,4°Cycongelaa3,8°C. Como se 

observa, las propiedades físicas son 

diferentes que del agua común.

III. Es falso, porque hay 20 elementos, com o el

4 Be , ^  Al etc., que no poseen

isótopos naturales.

IV. Es verdadero, ya que los isótopos poseen 

diferente número de masa.

V. Es verdadero, porque un núcleo con menor 

número de nucleones fundamentales es 

generalmente más estable por lo tanto, 

abunda más en la naturaleza.

Las cantidades sombreadas ya eran datos. I Rpta: I I I

98

www.FreeLibros.me



Capítulo III
Estructura Atóm ica

Problema 9
Con respecto a las siguientes proposiciones,

indicar verdadero (V ) o falso (F ) según

corresponda
I. Dos átomos dei mismo elemento pueden ser 

isóbaros.

II. En la zona extranuclear del catión tritio, no 

existen electrones.
III. Un anión trivalente posee 15 protones, 

entonces la carga absoluta de la zona 
extranuclear es -4,8x10 19 Coulomb.

IV. La existencia de los neutrones justifica el 

carácter eléctricamente neutro del átomo.
Resolución:
Analizando cada proposición se concluye que:

i. Es falso, porque los isóbaros necesariamente 

pertenecen a elementos diferentes.

II. Es verdadero, porque el único catión del tritio f  H *'

carece de electrones en la zona extranuclear.
III. Es falso, porque el anión lsE 3, tiene 18

absoluta de ésta es:
18 x (-1,6 x 10 l9 C) =  -2,88 x 10 ,8C

IV. Es falso, para que el átomo sea neutro la 

única condición es:

#  protones =  #  electrones

[-R^&:'ltyFF

Problema 19
Acerca de los 3 isótopos del hidrógeno y sus
compuestos ¿qué proposición (es ) es (son)

correcta (s)?

I. El agua pesada posee propiedades físicas 

diferentes al agua común.
II. El agua pesada se usa com o moderador de 

los neutrones en reacciones nucleares.
III. En el núcleo del isótopo más común del 

hidrógeno, hay sólo 1 protón.
IV. El tritio es el isótopo mas estable y el más 

pesado del hidrógeno.

Resolución:

Analicemos cada proposición:

I. Es correcta, como ya indicamos en la tabla 

3.5, las propiedades físicas son diferentes.

II. Es correcta, porque en la fisión nuclear se 

liberan neutrones veloces, entonces, para 

moderar la velocidad dé estos neutrones, se 

usa el agua pesada D20.

III. Es correcta, porque el isótopo más abundante 

del hidrógeno es el protio j H y en su núcleo 

sólo hay 1 protón y no tiene neutrones.

IV. Es incorrecta, porque el núcleo del tritio h ]

es radiactivo; por lo tanto, es inestable. 

Además, posee la mayor masa de los 3 

isótopos.

R p ía íX P y m

Problema 11
Según la clasificación de las partículas 

subatómicas, ¿qué proposición es incorrecta:

A ) Los protones y neutrones son hadrones.

B) El electrón y el neutrino son leptones.

C ) El protón está constituido por 2 quarks 

“arriba” y 1 quark “abajo”.

D) El neutrón está cohstituido por 2 quarks 

“abajo" y 1 quark “arriba”

E) Los quarks son partículas no elementales. 

Resolución:

Según la clasificación de las partículas 

subatómicas que se trató en la parte teórica, los 

quarks son partículas elementales, porque no 

están constituidas por otras partículas más 

simples.

Rpta: É
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Praftlematf
Una de las siguientes propiedades no 

corresponde a las partículas subatómicas.

A ) Existen varios tipos de quarks, además de los 
quarks “arriba" y “abajo".

B) Todos los hadrones estáfi formados de 

quarks.
C) Los quarks “arriba” poseen carga fraccionaria 

+2/3.
D) Los quarks “abajo" poseen carga fraccionaria

-1/3.
E) Los átomos de cada uno de los elementos 

químicos se forman por una combinación 

definida de leptones y mesones.
Resolución:
Cada uno de los átomos que corresponden a los 
elementos químicos se forma por una 

combinación definida de un cierto número de 
leptones y un número de quarks. Esto es análogo 
a la formación de un compuesto, que es la 

combinación definida de átomos de elementos 

diferentes (H20 , C02, etc).

Rpta-.E

Problema 13
Considerando las siguientes especies químicas:
127 c u -3 139 . >2» t v . -2  . 128 , -1 . 125 _
51 Sb ; 50 Sn ; 52 Te , 53 I , 50 Sn

indicar lo que no se cumple:

A ) Hay 2 hílidos.
B) Hay 2 isóbaros.

C) Hay sólo 1 par de isótonos.
D) Hay 3 especies isoelectrónicas.

E) Hay 3 aniones 
Resolución:

C on s id e ra n d o  las e s p e c ie s  dadas e 

identificándolas con letras minúsculas, tenemos:
127™ - j  129 e _  128 _ - 2 128 ,-1  125 _
51 50 S n  52 T e  53 1 50 S n

(a ) (b ) (c ) (d ) (e )

A ) Es correcta, hay 2 especies que poseen el 
mismo número de protones, (b )y  (e).

B ) Es correcta, hay 2 especies que poseen el 
mismo número de masa, (c ) y (d).

C) Es falso, hay 2 pares de isótonos (igual 
número de neutrones): (a ) y (c ) también (d ) 
y (e).

D) Es correcta, hay 3 especies con igual número 
de electrones (a ), (c ) y (d).

E) Es correcta, (a), (c ) y (d ) son aniones.___

[ígpfit: c ]

Problema 14
Marque la proposición incorrecta:
A ) Los isóbaros poseen diferentes propiedades 

físicas.
B) Los isótonos poseen diferentes propiedades 

químicas.
C ) Las especies isoelectrónicas tiene la misma 

distribución electrónica.
D) Es posible obtener un isótopo artificial de 

cualquier elemento químico.
E) Los isóbaros poseen propiedades físicas 

iguales.
Resolución:
Analizando las proposiciones:
A ) Es correcta, porque los isóbaros son átomos 

de elementos diferentes; entonces sus 
propiedades físicas y químicas son diferentes.

B) Es correcta, porque los isótonos son átomos 
de elementos diferentes; por lo tanto, sus 
propiedades químicas y físicas son diferentes.

C ) Es correcta, porque las especies  
isoelectrónicos monoátomicas poseen 
diferente número atómico con igua! número 
de electrones e igual distribución electrónica. 
Por ejemplo:

nNa+1 =» 10 e”  -  1 s22s22p6

(Distribución electrónica) 

10Ne => 10 e~ - »  ls ^ s ^ p 6

(Distribución electrónica)
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D) Es correcta, porque, mediante un proceso 

nuclear, un isótopo estable se convierte en un 

isótopo artificial de otro elemento.

Por ejemplo:
9 6 » « _  2 U  . 9 7 ,  1
42 M ° + i H 43Tc  + 0n

Es falsa, porque los isóbaros solo coinciden 

en el número de nucleones fundamentales o 

número de masa, no así en sus propiedades.

En (11) ponemos la ecuación en función del

E)

Rpta: E

Problema 15
En un átomo neutro el número de masa es 108 y 

el número de neutrones es 14 unidades más que 

el número de electrones. Hallar la carga nuclear. 

Resolución:

En un átomo neutro \ X el número de protones

es igual al número de electrones:

Z =  # e

Además por dato del problema:

N =  Z + 14

Luego reemplazamos en el concepto del número 

de masa:

Z +  N =  108

Z + (Z+14 ) =  108 -  Z =  47 

Problema 16
En un anión trivalente hay 12 neutrones más que 

el número de protones, además el número de 

masa es proporcional al número de electrones 

com o 13 es a 6 . Hallar la carga nuclear. 

Resolución:

En el anión trivalente £ X 3 se cumplen:

#  e“ =  Z +  3 y A = Z  +  N 

Según datos del problema:

N =  Z +  12...............(I )

A  13 

Z + 3 6
CID

número atómico (Z):

Z + (Z * 12) _ 13 

Z +3 6

Z + N _ 

Z +3

Z = 33

i !
6

Problema 17
En 2 átomos isótonos, la suma de sus cargas 

nucleares es 90 y la diferencia de sus números de 

masa es 2 . Indique para el isótono más ligero el 
número de electrones de su catión tetravalente. 
Resolución:

Sean los 2 isótonos:
A'.

,Y sea “N” el

número de neutrones que es común en ambos. 

Según datos:

Z + Z' = 9 0 .............(1)

A  -  A' =  2 ............. (II)
En (II) reemplazamos el concepto del número de 

masa:
(Z + N) - (Z' + N ) =  2

Z - Z' = 2 ............. (111)

Resolviendo I y III: Z =  46 y Z’ =  44 
Luego el isótono Y  es el más ligero o de menor 
masa, porque tiene menor número de protones 
y el mismo número de neutrones.

Luego para « Y " 4 O # e  =40

Problema 16
En 2 isóbaros la suma tota! de sus nucleones es 
360, en uno de los isóbaros hay 50 % más 
neutrones que protones y excede en 8  unidades 
a los neutrones del otro isóbaro. Determine para 

este último ei número de electrones de su anión 
trivalente.
Resolución:

Sean los isóbaros X

N'
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Según datos y definiciones:

A +  A  =  360 - »  A  =  180

Sea “X” donde: N =  Z = — Z 
100 2

Además: Z +  N =  A

Z + - Z  =  180 =► Z =  72 
2

N =  — (72) =  108 
2

En el otro isóbaro (Y):

N' =  108 -  8  =  100 

o  Z‘ =  180- 100 =  80

Luego para 80Y 3 <- # e '  = 83

Problema 19
Un anión divalente es isoelectrónico con un 

catión trivalente, éste último es isóbaro con el
3 5  3 2
1 7 C1 y a la vez es isótono con el Í5 P. Determine

la carga nuclear del primer ión.

Resolución:

Entonces: Z +  2 =  Z' - 3

Además tenemos: 

Isóbaros

(I)

. .Y  '
(A' = 35)

C1

isótonos

32
15*

N' = 3 2 - 15 = 17

Z' =35 - 17 =  18 

Reemplazando en (I): Z +  2 =  18 - 3

Z = 13

Preblema28
Hallar la carga nuclear absoluta de uno de los 3 

isótopos de un elemento, para ios cuales la suma 

de sus números másicos es 381 y el promedio de 
sus respectivos número de neutrones es 77. 
Resolución:

Sean los isótopos: ^ X X ^ X

Según datos del problema tenemos:
A  + A' +  A" = 381.............(1)

N’ + N’ + N”
= 77 CID

En (11) desarrollando:

N +  N' +  N" =  77x3 =  231

Reemplazando en (I):
(Z +  N ) +  (Z + N') +  (Z + N'O =  381 

-  3Z +  231 =  381

7. =  50
Luego la carga nuclear absoluta es:
50 x (+1,6 x 10 1 9C) =  +  8  x 10 l8C

Problema 21
Respecto a la estructura atómica, marque 

Verdadero (V ) o Falso (F):
I. El diámetro nuclear es aproximadamente

i
del diámetro atómico.

1 000
II. La masa atómica se concentra en el núcleo 

(80 %) y en la zona extranuclear ( 2 0  %).

III. En el núcleo predomina la fuerza fuerte sobre 
la fuerza de Coulomb.

IV. La dinámica del electrón en tomo al núcleo 
es para mantener la cohesión nuclear.

Resolución:
I.

II.

Falso

Se cumple aproximadamente:

Diámetro | 

del núcleo j 

Falso

« W t e o  =  9 9 . 9 9 (

1

10000
Diámetro 'i 

, del átomo J

• m»,
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11!. Verdadero
La fuerza fuerte o  nuclear aparece a 
distancias muy pequeñas com o la de ios 
nucleones y mantiene la estructura nuclear.

"̂nuclear ^ ^ êléctrica
IV. Falsa

Contrarresta la atracción nuclear.

Problema 22
Según la notación del núclido ionizado:

56 Fe ' 3 26 re

señale verdadero (V ) o falso (F ) para cada 
proposición:
I. Posee 29 leptones en la zona extranuclear.
II. Sus nucleones fundamentales poseen en total 

82 quarks “up” (arriba) con spin +2/3.
III. Su cantidad de neutrones posee en total 30 

quarks “down" (abajo) con spin - 1/3.
Resolución:

El ion: 6̂ Fe ’3

I. Falso
Posee 23 electrones, los demás leptones se 
encuentran en el núcleo.

II. Verdadero
El número de nucleones fundamentales está 
definido por el número de masa:

A = 56 = 26p * +30ñ 

#  quarks “up” =  26(2) +  30(1) =  82
III. Falso

#  ñ = 30

#  quarks “dow n” =  30x2=60

Rpta: FVF

Problema 23
Las siguientes especies químicas X r e Y +1 son 

isótonos y tienen en total 38 partículas 

fundam entales neutras, adem ás de ser 

isoelectrónicos. Su cantidad total de nucleones

fundamentales es 74. ¿Cuál es el número de 

masa del ion más pesado y ía carga nuclear 

relativa del núcleo ligero?

Resolución:

-1 A2 y l
z XL\

Isótonos:

A ,-Z i =  A-, - Z2 =  19

Isoelectrónicos:

Z, +  1 =  Z2 - 1 =► Z2 - Z, =  2 . .. (a )

#  nucleones fundamentales:

A, +  A2 =  74 -  (19 + Z ,) +  (19 + Z:)  =  74 

Z, + Z2 =  36 . . . (p )

D e (a )y (P ) :Z ,  =  17;Z2 =  19 

Además: A, =  36; A2=38

La carga nuclear relativa de X será.

17 x ( + ! )  =  + 17

Problema 24
El catión X+ 2  es isoelectrónico con Y 2 (z= 2 I, 

A=43 ) e isótono con Fe ” 2 (z=26, A=56). Calcular: 

i. Número de electrones en el ion X 2

II. Número másico de X +2 

Resolución:

AX ' 2
Isoelectrónicos 43 V “2

z A 21 1

#  é  = ir - 2  

= *Z -  2 = 21 +2

#  e '= 2 1  + 2

Z = 2 5

Si X+ 2 es isótono con 26Fe *2; N=56 26=30

I. Número de electrones en 25X 2 

será: 25+2=27e

II. A  =  Z+N  = 25+30 = 55
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Problema 25
Señalar verdadero (V ) o  falso (F ) respecto a las

siguientes proposiciones:

I. El muon Cu.) es el leptón mas pesado, con 

spin igual al del eléctrón y muy estable

II. Los hadrones sólo realizan interacción fuerte.

III. Los bariones poseen spin entero y están 

formados por 3 quarks cada uno

IV. Los quarks son partículas elementales de la 

materia.

Resolución:

I. E »  falso, el muón no es estable (decae en 

otras partículas); su vida media es muy corta 

e ig u a la 2 ,2 x l 0  °s

II. Es falso, los hadrones producen interacciones 

débil, electromagnética y fuerte

III. Es falso, los bariones son hadrones que 

poseen spin fraccionario, formado por 3 

quarks cada uno,

IV. Es verdadero, porque los quarks son las 

mínimas expresiones de la materia; se cree 

hasta hoy día que no están constituidas por 

otras partículas más pequeñas.

Rpta: FFPV

Problema 26
Sobre la estructura atómica moderna indique

verdadero o  fa lso para las siguientes

proposiciones:

I. Por lo general, los isótopos mas livianos de un 

elemento son mas abundantes que los 

isótopos más pesados

II. Los mesones poseen masas intermedias 

entre un protón y un electrón

III. Los isótopos del uranio se separan mediante 

el proceso de difusión.

IV. Los mesones se desintegran al cabo de 10 6 

segundos

Resolución:
■ 1. Es verdadero, porque existen pocas 

excepciones como:

6Li —* 6 %
7Li -> 94%

II. Es verdadero, se sabe por ejemplo que la 
masa de los mesones es 2 0 0  veces mayor 
que la masa del electrón y mucho menor que 
la masa del protón o neutrón.

III. Es verdadero, los isótopos livianos y los 
pesados se separan debido a la diferencia de 
sus masas atómicas en el espectrómetro de 

masas.
IV. Es verdadero, los mesones son inestables.

¡Rpla: V W V ]

Problema 27
Los iones E 2 y X 3 poseen un total de 63 
nucleones fundamentales, además son isótonos 
e isoelectrónicos. Señalar verdadero o falso
I. La diferencia de sus números atómicos es 2
II. Sus números de masa difieren en una unidad 
II!. El producto de los números de masa es 992 
Resolución:

zl E 2 ..........^ x ^ + A ^ e s . . . .  ( 1 )

Por condición de isoelectrónicos:
Z| 4* 2 — Z2 +  3 
Z, -  Z2 =  1
Por condición de isótonos:
A, - Z, =  A2 -  Z2 

A, -  A 2 =  Z, - Z2

-* A, - A 2 = 1 ........(2)

D e l  y 2: A, = 32 =► A2 =  31

I. . Es falso, la diferencia es 1
II. Es verdadero, la diferencia es igual a la 

unidad

III. Es verdadero, porque A ,xA j=32x31 =  992

Rpta: F V V
j-  -------  - -
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P r o b le m a s  P r o puesto s

¿Qué proposición (es ) es correcta (s)?.
I. El núcleo atómico es aproximadamente 

100 veces menor en volumen respecto 
al volumen atómico.

II. La envoltura electrónica es de menor 
densidad que el núcleo atómico.

III. Los electrones giran en órbitas 
circulares alrededor del núcleo según la 
concepción moderna.

IV. Las  p a r t íc u la s  s u b a tó m ic a s  
fu n d am en ta les  son e le c tro n e s , 
neutrones y protones.

A ) 1 y II B) II y III C ) II y IV
D) I y IV E) III y IV

Para 2 isótopos de un elemento, se cumple 
que la suma de neutrones es 38 y la suma 
de sus números de masa es 72. Hallar la 
carga nuclear del elemento.

A ) 10 B )35 C) 17
D) 25 '  E) 27

Un anión divalente es isoelectrónico con

I9K+I e isótono con 37 C1.

¿Cuántos nucleones fundamentales posee 
el anión?

5. Un anión trivalente posee una carga de 
- 2 ,8 8 x 10 18 C en la zona extranuclear, si es

37isótono con el nuclido I7 C1. Determine el 

núm ero de partículas subatómicas 
fundamentales que presenta el anión.

A ) 43 B) 53 C) 48
D) 55 E) 60

6. Para los siguientes isótopos del carbono:

( C , “ C y  g1 C 

marque lo incorrecto:

A ) El '62 C forma el C 02, pero también los 

otros isótopos forman el COa

B) El '64 C es el isótopo más pesado

C) El C es un radioisótopo

D) El '63 C posee las mismas propiedades 

físicas que el '62 C

E) El ’62 C es el isótopo más abundante, 

probablemente.

7. De las siguientes especies:

A ) 24 
D) 37

B) 34 C) 28 
E) 18

55 Fe 26rt“ ;sn -3 16C r 2 58- 
26 Fe

58P „  
27 CO

I ii III IV V

I. Para el isótopo P lata-108, cuyo núcleo 
contiene 47 protones, no se puede afirmar 
que:
I. Al perder un electrón su carga neta es 

+ 1,6x10 19 Coulomb.
II. Pose 61 neutrones.
III. Contiene 108 partículas fundamentales.

A ) Sólo I B) Sólo II C) Sólo III
D) I y II E) I y III

no se puede afirmar que:

A ) II y III son consecutivos en la tabla 
periódica

B) 1 y IV son hílidos
C) II y III son isófonos
D) IV y V son isóbaros
E) Sólo hay 1 especie isoelectrónica con el 

)0Ne.
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8 . En 2 átomos isóbaros, ei promedio de sus 
cargas nucleares es 19y e! promedio de sus 
neutrones es 21. Hallar el número de masa 
común.

A ) 20 B) 30 C )40
D) 25 E) 35

9. En 2 átomos diferentes que son 
consecutivos en la Tabla Periódica, el 
número total de nucleones es 169 y el 
promedio del número de sus neutrones es 
44. ¿Cuántos electrones posee el catión 
trivalente del átomo con mayor carga 
nuclear?

A ) 28 B) 38 C) 18
D) 48 E) 58

10. En un catión tetravalente, la carga absoluta 
de la zona extranuclear es - 1 ,6 x 1 0  18

2 8
Coulomb y es isóbaro del ]3  A l.

Hallar el número de neutrones del catión.

A ) 24 B) 34 C) 14
D) 28 E) 30

11. En 2 cationes que son isótonos e
isoelectrónicos, el que posee menor
número de masa ha perdido un m enor 
número d e ..............

A ) protones B) neutrones C) electrones
D) atómico E) masa

12. En 2 aniones que son isóbaros e
isoelectrónicos, el que posee menor
número de neutrones ha ganado un menor 
número d e ..............

A ) protones B) neutrones C ) electrones
D) atómico E) masa

13. Para el catión: ¡ f7 Sb *'i

indique las proposiciones correctas:

-1. Posee 76 neutrones
11. El átomo neutro posee 51 electrones.

III. El núcleo atómico posee 48 protones.
IV. El catión posee 175 partículas 

subatómicas fundamentales.

A ) I y II B) 11 y III C) I, II y IV
D) I, II y III E) I y IV

14. Para la siguiente especie iónica:
31 p - 3
1 5

marque lo incorrecto:
I. Posee 18 leptones fundamentales
II. Posee 46 quarks “arriba”
III. Posee 50 quarks “abajo”

A ) I B) II C) III
D) I y II E) I y III

15. Una de las partículas no pertenece al grupo 
de leptones.

I. Neutrino U. Electrón
III. Muon IV. Pión

A '11 B) II C) III
D) IV E) III y IV

16. Un núclido liviano y estable “X” es isótono 
con el átomo de azufre (Z=  16), éste posee 
31 nucleones fundamentales. Calcular el 
valor de la carga nuclear absoluta del ion 
X +2

A ) +32x10 19 C B) 1,6x10 ,8C
C) +2,4x10 l8C
D )+4,8x10 18C E) 43x10 19 C

17. Indique verdadero (V ) o falso (F ) según 
corresponda cada proposición:
I. Los quarks forman todos los hadrones
II. Son hadrones: protón, neutrón y mesón 

pi (n).
III. El mesón pi (n ) es más pesado que el 

electrón.
IV. La fuerza que predomina en el núcleo 

es la fuerza fuerte, que no es eléctrica ni 
magnética.

A ) FFFF B) FFW  . Q V V W
D ) W F F  E) FFFFV
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18. Los mesones pi ( ti)  y K se componen de:

I. 2  quarks iguales
II. 1 quark “arriba” y 1 quark “abajo”
III. 1 quark y I antiquark -
IV. 2 antiquarks

22. Relacione correctam ente la partícula

A ) 1 
D) IV

B) II C ) III 
E) II y III

19. Si un anión trivalente posee 54 leptones 
fundamentales y 76 bariones neutros 
fundamentales, determine el número de 
masa.

A ) 97 
D) 87

B) 127 C) 107 
E) 117

20. Sobre las partículas subatómicas:
I. El experimento para descubrir el 

electrón sirvió de base y se usó para 
descubrir el protón.

II. Según cronología del descubrimiento:
neutrón > protón > electrón

III. Según masa de partículas subatómicas 
fundamentales:
electrón < neutrón <  protón

IV. La partícula fundamental de mayor 
estabilidad fuera del núcleo es el 
neutrón.

Es (son) incorrecta (s):

A ) I y II B) II, III y IV C) II y IV
D) I, III y IV E) Todos

21. De las siguientes partículas subatómicas: 
positrón, neutrón, protón, electrón, pión, 
identifique el par que esta constituido por 3 
quarks cada uno -

A ) protón ; electrón
B) e lectrón ; pión
C) positrón ; neutrón
D) neutrón ; protón
E) neutrón ; pión

su b a tó m ica  con  
correspondiente:
I. electrón
II. neutrón
III. protón
IV. pión

A ) Ia-Hc-IIId-IVb
C) Ic-lIa-IIIb-rVd
D) Ib-lid-IlIa-IVc

su d e scu b r id o r

a. Chadvvick
b. Rutherford
c. Thomson
d. Yukawa

B) ia-IIb- IHc-IVd 

E) Ic - lid - IHb -1 Va

23. En un átomo, la diferencia de cuadrados del 
número másico y número atómico es igual 
384. El núcleo posee 24 quarks “abajo” 
referido a partículas neutras. ¿Cuál es el 
número total de quarks “arriba” referidos a 
los nucleones fundamentales?

A ) 32
D) 28

B) 30 C) 42 
E) 40

24. Señalar verdadero (V ) o falso (F )
I. Los isótopos artificiales fueron 

descubiertos por Irene Curie
II. Los isótopos naturales de Neón fueron 

descubiertos por Aston
III. Los isóbaros poseen igual masa atómica
IV. Los isótonos pueden ser de un mismo 

elemento

A ) W W
D)FFFV

B) W F F C) VFVF 
E) VFFV

25. Señalar la proposición correcta

A ) La densidad nuclear es l,2xl0 '°kg/cm 3

B) Los electrones también se encuentran 
en el núcleo atómico

C) Fuera del núcleo atómico, el neutrón y 
protón tienen vida infinita

D) Los hadrones se encuentran en el 
núcleo

E) Los leptones se encuentran en la zona 
extranuclear
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j  D e s a r r o l l o  C r o n o l ó g i c o  d e  l a  T e o r í a  j  

/ A t ó m i c a  y  l o s  M o d e l o s  A t ó m i c o s  /

Respecto a la estructura interna de la materia, a través de la historia se plantearon diferentes 
concepciones filosóficas y teorías científicas para poder explicar las propiedades del mundo material que 
nos rodea.

conce pgoNEsniosóncAS

El concepto atómico de la materia surgió aproximadamente hace 450 años a.n.e., cuando el filósofo 
griego Leucipo afirmaba que la materia es discontinua porque estaría formada por partículas discretas 
indivisibles llamadas átomos (en griego “átomo" significa indivisible), que sería el límite de división de 
la materia, tal com o se ilustra en la siguiente figura:

Materia 1/2 1/4

O

1/8

Átomo

A=sin 
Tomo= división

Demócrito (380 años a.n.e.), discípulo de Leucipo, sostenía que el elemento último de la realidad es 
el átomo, partícula eterna, indivisible, invisible y homogénea.

Muchos filósofos clásicos griegos consideraban absurda esta teoría atómica y la rechazaban; entre ellos 
tenemos a Empédocles, contemporáneo de Demócrito, quién sostenía que todos los materiales están 
compuestos por cuatro “elementos”: tierra, aire, fuego y agua; Aristóteles (300 años a.n.e.), discípulo de 
Empédocles, describió los “cuatro” elementos com o la combinación de propiedades fundamentales de 
la materia: sequedad, humedad, calor y frío, así:

fuego

Aproximadamente un siglo después, las teorías atómicas de Demócrito fueron ampliadas y propagadas 
por Epicuro, su discípulo más famoso.

Las doctrinas del atomismo se perpetuaron por medio del poema d e  r e r u m  n a t u r a , escrito alrededor del 
año 50 a.n.e. por el poeta romano Lucrecio.

Unos veinte siglos después (1 661), el físico y químico inglés Robert Boyle en su libro "El Químico 
Escéptico” , aceptó la existencia del átomo; Isacc Newton, en su obra “Principia” (1 687) y “Ópita” 
(1 704), también aceptó la teoría atomista de la materia
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A continuación estudiaremos diferentes hechos experimentales que motivaron la formulación de 
diferentes modelos atómicos por parte de los científicos en un intento de explicar la naturaleza y 
composición de la materia.

TEORÍA ATÓMICA-MOLECULAR DE DALTON (1 808). Fue desarrollada entre 1 803 y 1 808 para plantear 
una base teórica de las leyes experimentales de la combinación química, Dalton pudo así explicar 
brillantemente la ley de conservación de masa de Lavoisier; ley de proporciones constantes de Proust, 
y descubrió la ley de proporciones múltiples que lleva su nombre (ley de Dalton), pero para ello, fue el 
primero en darle una propiedad importante al átomo: peso o  masa, creando así la primera escala de 
presos atómicos relativos.
John Dalton fue maestro de escuela en Manchester (Inglaterra) con grandes dotes de ingenio e ideas 
revoluciónenlas.

En su obra NEW SYSTEM OF Ch e m ic a l  PH1LOSOPHY (Nuevo Sistema de Filosofía Química), nos enseña cómo 
es el átom o y cóm o son las moléculas de los compuestos, para ello hace uso de símbolos arbitrarios 
para designar los elementos. Como ejemplo, veamos algunos elementos y compuestos representados 
según Dáiíon:

©  o  o  o  ©  m
Carbono Hidrógeno Nitrógeno Oxigeno Azufre Potasio

e o  o # o  © o  o © o
Agua Dióxido Monóxido Dióxido

de carbono de azufre de azufre
La teoria de Dalton consta de los siguientes postulados:

1. Todos los elementos químicos están constituidos por partículas discretas, invisibles e indivisibles 
incluso en las reacciones químicas más violentas, llamadas átomos.

2. Los átomos de un mismo elemento son idénticos en todas sus propiedades, especialmente en 
tamaño y  peso (masa).

3. Los átomos de elementos diferentes son totalmente diferentes en todas sus propiedades.

4. Durante las reacciones químicas, existe un reordenamiento de átomos, sin que el átomo se divida 
o  destruya. La m olécula del compuesto resulta entonces de la superposición de átomos de 
elementos diferentes. Citemos com o ejemplo la formación de moléculas de agua y amoniaco:

o  + o  - * ■  e o
Agua

©  + O  — ► (D O
Amoniaco

5. Los átomos de dos elementos pueden combinarse en más de una relación entera y sencilla para 
formar más de un compuesto. Ejemplos:

O  + •  — ► C M
(CO)

0  + •  - ►  0 # 0

(COj)
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Capítulo III
Estructura Atómica

Es importante señalar que Dalton nunca aceptó la idea que la m olécula estaría formada por átomos 
idénticos o  de un mismo elemento. Así, por ejemplo, era absurdo: 0 2, N2, P4, etc.; por esta razón, se
opuso tercamente a la ley experimental de Gay- Lussac, referida a los volúmenes de combinación de la 
sustancias gaseosas. Esta ley se explica fácilmente aceptando que algunos elementos están formados 
por moléculas (H2, Oj, Cl2, F2, etc.), tal com o lo propuso el químico italiano Amadeo Avogadro en la 
misma época de Dalton, quien, no obstante, rechazó esa propuesta.

A  pesar de ello la teoría de Dalton fue la base del desarrollo de la química moderna, porque todas las 
investigaciones científicas se hicierony aún se hacen aceptando que la materia esta formada por átomos.

LOS RAYOS CATÓDICOS Y EL DESCUBRIMIENTO DEL ELECTRÓN.
Hacia 1 833, el físico inglés Michael Faraday (discípulo de Humphrey 
Davy, famoso químico ingiés.fue el primero en obtenerlos elementos 
hidrógeno y oxígeno a partir de la descomposición electrolítica del 
agua), comprobó la relación entre las masas de las sustancias 
obtenidas por electrólisis (descomposición de una sustancia 
mediante la corriente eléctrica para formar sus elementos puros) y la 
cantidad de electricidad necesaria para este proceso. En 1 874,
G eorge Stoney, luego de estudiar cuidadosamente los experimentos 
de Faraday, planteó que las unidades de carga eléctrica están 
asociadas con los átomos y sugirió llamarlas electrones.

La existencia de los electrones quedó en evidencia a través de los 
experimentos realizados con los rayos catódicos, éstos se producen 
con dos electrodos en un tubo de vidrio sellado que contiene gas a 
presión muy baja (de 0,01 m m HgaO.l mmHg); luego de aplicar un 
alto voltaje (de 6  0 0 0  a 1 0  0 0 0  voltios) se desprenden rayos en el 
cátodo (electrodo negativo) que viajan en línea recta, atraídos por el 
ánodo (electrodo positivo).

Los rayos catódicos fueron descubiertos por Julius Plücker (1 859),
, , . , tamo el átomo indivisible de Dallan quedo

luego estudiados con mas detalle por Johann W . Hittorf (1 869) y
William Crookes (1 8 8 6 ), quienes demostraron que estos rayos:

1. Hacen girar un pequeño molinete si éste se encuentra en su trayectoria, por lo tanto, deben ser de 
naturaleza corpuscular (poseen propiedades de partículas)

2. Producen sombras cuando se coloca algún objeto en su trayectoria; por lo tanto, viajan en línea 
recta.

3. Son desviados por campos magnéticos y eléctricos, por lo tanto, son flujo de partículas cargadas o 
electrizadas.

4. Ionizan gases, porque los rayos catódicos chocan con los electrones de los átomos y logran 
expulsarlos, generándose así los cationes.

5. Producen luminiscencia en una pantalla fluorescente colocada en su trayectoria y paralela a ella.

6 . Producen fluorescenciaen las paredes del propio tubo de rayos catódicos y sobre diversas sustancias: 
se ve que el sulfuro de zinc (ZnS) brilla con luz verde -  azulado, el fluoruro de calcio (CaF,) adquiere 
coloración violeta, el yeso (C.aS04. 2HzO ) fluorece en anaranjado etc.

Joseph John Thomson (1856 -1  940), 
brillante científico inglés, demostró 
experimentalmente que los rayos catódicos 
son flu jo  de electrones veloces y que el 
átomo es divisible, porque uno de sus 
componentes principales es elec trón; por lo
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Figura 3.3
aJ Los rayos catódicos se dirigen de! cátodo a! ánodo 

y al instalar un campo eléctrico mediante placas 
cargadas, estos rayos se desvían atraídos hacía la 
placa positiva, que se detecta debido a que produce 
luminiscencia en el tubo de Crookes.

b ) Los rayos catódicos son desviados ante un campo 
magnético generado por un imán en la dirección 
que corresponde a las partículas negativas (hacia 
el polo norte).

Ánodo

En 1 897, Joseph Thomson estudió con más profundidad estas partículas negativas, a las que llamó 

electrones com o había sugerido ya anteriormente Stoney. Entonces realizó mediciones de la desviación 

de los rayos catódicos para diferentes campos magnéticos y eléctricos, después de lo cual logró obtener 

la relación carga masa del electrón.

—  = 1,758 x  1 0 ® jCoulomb^ 
m gramo

Este valor resultó ser el más alto que se conocía y, dado que se relaciona en forma inversa con la 

masa, entonces quedó en evidencia el descubrimiento de la partícula con la masa más pequeña hasta 

ese momento conocida; por lo tanto, el electrón sería la partícula mas pequeña que posee la materia.

La producción de los rayos catódicos no depende de la naturaleza del gas presente en el tubo ni 

del tipo de material de los electrodos o  de la fuente de voltaje, es decir, los electrones son partículas 

fundamentales presentes en todos los átomos. Hoy en día, esto ha quedado plenamente demostrado.

Cabe resaltar también que los tubos de rayos catódicos que se utilizaron para estos experimentos 

contribuyeron id avance de la electrónica, porque son la base del cinemascopio, aparato que proyecta 

las imágenes en un televisor y de las computadoras.

Determinación de la Carga del Electrón. En 1 909, el físico norteamericano Robert A. Millikan llevó a 

cabo su famoso experimento de las “gotas de aceite” para medir la carga de un electrón. En esta 

experiencia, un pulverizador o atomizador inyecta gran cantidad de gotitas de aceite, las cuales se cargan 

negativamente al ser previamente radiadas con rayos x.

Las gotas caen por acción de la gravedad, pero, com o poseen carga negativa, son atraídas por el polo 

positivo o ánodo. En el instante que las gotas están sujetas a dos fuerzas iguales (fuerza gravitacional y 

fuerza eléctrica) quedan en estado de equilibrio. Luego, realizando los cálculos en base a la ley de 

Coulomb y la caída de los cuerpos por acción de la gravedad, Millikan encontró que las cargas de todas 

las gotas eran múltiplos de una carga fundamental, que es la carga del electrón; el valor encontrado fue 
1,591x10 ,9Coulomb.
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Actualmente, con tecnologías más sofisticadas, se ha establecido que la carga del electrón es 

1,6022x10 19 Coulomb.

De la relación carga-masa se puede hallar la masa del electrón (m ):

1,602 x 1Q- 19 C = j 

m

Figura 3.4
Experimenta de la gota de aceite, las 

pequeñas gotas de aceite caen a través del 
hueco de la placa superior. Al aumentar el 
voltaje. las gotas caen lentamente porque son 

atraídas por la placa ( + )  y repelidas por la 

placó ( - ) ,  algunas gotas se mantienen 

estasionarias o  en equilibrio. Si se conoce el 
uoltqie y la masa, también se puede calcular 
su carga.

MODELO ATÓMICO DE THOMSON (1 904). Partiendo 

de las propiedades que descubrió acerca de los rayos 

catódicos (flujo de electrones), Thomson propone el 

prim er m odelo  atómico, con las siguientes 

características: el átomo es de forma esférica, con 

masa compacta y carga positiva distribuida 

homogéneamente; dentro de la esfera se encuentran 

incrustados los electrones con un movimiento 

vibratorio y en cantidad suficiente com o para 

neutralizar la carga positiva de la esfera; por lo tanto, 

el átomo es eléctricamente neutro.

Por la apariencia que presentaba este modelo, fue 

denominado “ M odelo de budín de pasas” .

Su importancia radica en que fue el primero que 

permitió relacionar la'electricidad con el átomo. 

Pero, com o cualquier otro modelo científico tenía 

que ser perfeccionado para poder explicar nuevos 

fenómenos que ocurren en el laboratorio o en la 

naturaleza

758 x Kl* — m =9,1095 x 10"2Sg
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En 1 8 8 6 , el físico alemán Eugene Goldstein observó-una fluorescencia o  brillo detrás del cátodo en 

un tubo de rayos catódicos cuando a la placa negativa se le había practicado previamente canales u 

orificios; esto sólo puede explicarse con la existenc‘ra<de otras radiaciones a las que Goldstein llamó 

Rayos Canales, los cuales viajan en sentido contrario a los rayos catódicos y son partículas de carga 

positiva. Estos rayos positivos o iones positivos se  originan cuando los rayos catódicos desplazan 

electrones de los átomos del gas residual en el tubo.

Figura 3.6 Tubo de rayos catódicos que presenta el cátodo perforado, a través del cual pasan los iones positivos del 

gas residual, produciendo un brillo detrás del cátodo.

Fluorescencia 
debido a los 

rayos canales

Figura 3.7 Los rayos catódicos, en su viaje hacia el ánodo, desplazan electrones correspondientes a  átomos neutros 
del gas residual (X°), formando iones positivos o rayos canales (flujo de X*).

Luego del 
choque

Ion positivo Electrón desplazado 
o unidad de loe por rayos catódicos 
rayos canales

(X +)

La naturaleza de ios rayos canales varia de acuerdo al tipo de gas residual que se encuentre en el 

tubo, es decir, cada elemento químico gaseoso genera un catión distinto al ionizarse y por ello su relación 

carga-masa (e/m) es diferente.

El físico alemán Wllhelm W ein (1 898), luego de realizar experiencias con los rayos canales 

generados por el gas hidrógeno; de manera análoga a Thomson, midió la relación carga-masa de los 

iones positivos y encontró que la carga positiva era igual a la carga del electrón (en magnitud) y su masa 

igual a 1 836 veces la del el electrón; dicha partícula se llama protón (H+).

Años más tarde, en 1 919, Emest Rutherford desprendió por primera vez protones del núcleo atómico, 

mediante una trasmutación nuclear y demostró que son unidades fundamentales del núcleo atómico 

le todos los elementos, razón por la cual se considera a Rutherford como el descubridor de protón.
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EXPERIMENTO DE RUTHERFORD Y EL DESCUBRIMIENTO DEL NÚCLEO ATÓMICO

En 1 909, Emest Rutherford dirigió en su laboratorio de la universidad 

de Cambridge (Inglaterra) cierto experimento con la ayuda del físico 

alemán Hans Geiger (inventor del famoso “contador Geiger", aparato 

para detectar materiales radiactivos) y el tísico inglés recién graduado 

Ernest Marsden que consistió en: contra uria lámina muy delgada de oro 

( “pan de oro”) cuyo espesor es de 0,0006 mm ( 0 , 6  ¿un) se lanzó rayos 

alfa, formados por partículas veloces de gran masa y con carga 

positiva: (<3 0 £)), que eran núcleos de helio (dos protones + dos

neutrones), \ He *2. Se observó entonces que la gran mayoría de los

rayos alfa atravesaban la lámina sin ninguna desviación. Sólo una 

cantidad muy pequeña de rayos alfa se desviaban con ángulos de 

desviación o dispersión ( 6 )  variables:

0 ° <  0  s 180°

Sir Ernest Rutherford (1 871 -1 973), 
científico neozelandés, uno de ios 
científicos que nuis aportó al estudio 
de (a estructura atómu a, descubrió el 
núcleo atómico y Ucvo a cabo la 
primera transmutación nuclear.

El hecho de que algunos rayos alfa incluso rebotaran sorprendió mucho a Rutherford, porque él pensaba 

que los rayos a atravesarían la lámina fina sin mayores desviaciones, según el modelo atómico propuesto 

por su maestro J. Thomson. Al referirse a este hecho, en la conferencia hecha por Rutherford ante la 

Real Academia de Londres en 1 911, afirmaba: “ . . .  esto era lo más increíble que me había ocurrido en 

la vida. Tan increíble com o si un proyectil de 15 pulgadas, disparado contra una hoja de papel de seda, 

se volviera y lo golpeara a uno . . . ”

Figura 3.8 Los rayos alia desalados se detectan en una pantalla fluorescente de sulfuro de zinc (ZnS). que tiene la 

cualidad de producir luminosidad cuando recibe alguna radiación (en la figura son rayos a).
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Explicación del fenómeno. Rutherford logro explicar brillantemente la dispersión de los rayos alfa a

en base a las siguientes conclusiones:

1. El átomo tiene una parte central llamada núcleo, diminuto, de carga positiva, compacto o macizo y 
muy denso, debido a que casi la totalidad de la masa atómica se concentra en él.

2. El campo eléctrico generado por el núcleo es muy intenso y causa la desviación de rayos a mediante 
fuerzas de repulsión eléctrica.

. 3. El átomo es casi vacío, ya que los electrones, partículas de masa insignificante, ocuparían espacios 
grandes cuando giran en tomo al núcleo.

Figura 3.9 Los rayos alfa son desolados por el campo eléctrico de alta intensidad generado por el núcleo positivo. 
En ningún caso los rayos alfa llegan a chocar con el núcleo atómico. Si los rayos “a" pasan “lejos" del núcleo no 

sufren ninguna desviación.

Lámina de oro

M O P R Ó I l t ó f o lC ^  í ' - Z ' - : - : ' .  ‘ V .': -V y  •‘y X ; V" '

Consecuente con su experimento, Rutherford abandonó la idea de que el átomo sería com o un 
“budín de pasas” , propuesta por Thomson, ya que, según este modelo, los rayos alfa se desviarían muy 
débilmente y nunca con ángulos de dispersión (0 ) de 90° y 180° com o ocurría en el experimento. 
Según Rutherford, el átomo es un sistema dinámico, con un núcleo de carga positiva y los electrones 
girando alrededor siguiendo trayectorias circulares y concéntricas a una gran velocidad, de tal modo que 
se neutralice la fuerza de atracción eléctrica que ejerce el núcleo; por lo tanto, lo electrones estarían 
girando en estado de equilibrio.

Figura 3.10 Modelo atómico del “sistemaplanetario"propuesto 
por Rutherford.

Según cálculos efectuados por Rutherford:

u' D = lOOOOd VA = 10I2 VN

Donde:
VA =  Volumen del átomo 

VN =  Volumen del núcleo
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ERROR EN EL MODELO DE RUTHERFORD. Según la 
física clásica (electrodinámica clásica), una partícula 
electrizada o cargada eléctricamente que se mueve 
con velocidad variable (con aceleración) emite o  
pierde constantemente energía en forma de ondas 
electromagnéticas. Por lo tanto, el electrón, que es 
una partícula con carga negativa y viaja con 
aceleración angular debido aque describe trayectoria 
circular, debe constantemente perder energía y 
acercarse poco a poco al núcleo siguiendo una 
trayectoria en espiral y finalmente caer al núcleo, o 
sea hasta la autodestrucción o colapsamiendo del 
átomo, lo cual nunca ocurre. Por lo tanto, la física 
clásica no servía para explicar fenómenos atómicos 
y era necesario una nueva física en base a nuevos 
p rin c ip io s  y le y e s  para  las p artícu las  
submicroscópicas com o átomos, moléculas y 
partículas subatómicas, que hoy en día se llama 
mecánica cuántica (relativística y no relativística)

Figura 3.11 Según la física clásica, el electrón pierde 
energía en forma de ondas electromagnéticas y se 
acerca poco a poco hacia el núcleo hasta hacer 
colapsar al átomo.

RADIAqÓNES ELECTROMAGNÉTICAS (REM) ‘ .

En las secciones anteriores se ha mencionado algunas caracteristicas de los rayos catódicos y de los 
rayos camales, así com o la participación de los rayos “X ” en el experimento de Mlllikan.

¿Qué diferencia existe entre ios rayos catódicos y los rayos “X"?
Se sabe que los rayos catódicos son flujo de electrones, es decir, un flujo de partículas negativas con 

alta energía cinética, por lo tanto, esta radiación es de naturaleza “corpuscular". Por otro lado, en 1 895, 
W ilhem Roentgen descubrió y estudió las propiedades de los rayos X, comprobando que no poseen 
carga eléctrica ni masa; esto significa que no son flujos de ninguna clase de partículas, por lo que no son 
corpusculares, son radiaciones energéticas o electromagnéticas. A  este tipo de radiaciones también 
corresponden la luz visible o blanca, los rayos gamma, las ondas de radio, televisión, etc. Trasportan 
energía en forma de campos eléctricos y magnéticos a través de cualquier cuerpo material o a través del 
espacio; se les llama también ondas electromagnéticas.

¿Qué es una onda electromagnética?

En primer lugar definimos el concepto de “ ONDA" partiendo de un ejemplo familiar: un joven surfista 
flotando en el mar. En este caso se observa que las ondas marinas generadas por diferencias en la 
presión de la superficie del agua afectan el movimiento del joven surfista en forma periódica, tal es así 
que éste sube y baja en forma repetitiva sin desplazarse horizontalmente.

Entonces, la onda es la propagación de energía generada por una perturbación vibraclonal que viaja a 
través de un medio sin desplazarlo.
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Figura 3.12 Las ondas de agua se generan poruña perturbación y ocasionan a su vez un movimiento de sube y baja 
repetitivo en un joven surfista que flota en el mar.

Longitud de onda (A)

La distancia entre crestas o valles consecutivos de la onda se llama longitud de onda (A) y el número 
de movimientos completos (de sube y baja) o ciclos por unidad de tiempo se denomina frecuencia (v ). 

El producto de ambas es la velocidad  (v )  con la cual la onda se mueve a través del agua: A x v = v

En el caso de una onda electromagnética, se origina por una perturbación de un campo magnético o 
un campo eléctrico; debido a ello, dichos campos oscilan o fluctúan perpendicularmente entre sí y viajan 
a través del espacio a la misma velocidad que la luz (c).

c = 3 x 105 —  = 3 x l 0 8—  = 3x10  
s s

10 cm 
s

Las radiaciones electromagnéticas no sufren desviación ante un campo eléctrico generado por placas 
con carga eléctrica o ante un campo magnético procedente de los polos de un imán. Esto se debe a que 
no poseen carga eléctrica. Tampoco poseen masa en reposo.

Figura 3.13 Oscilación del campo eléctrico en la 
dirección del eje z de una onda electromagnética.

Figura 3.14 Oscilación de los campos eléctrico y 
magnético de una onda electromagnética. Dichos 
campos son perpendiculares entre sí.

Donde:

E: campo eléctrico ( i  y 1) 

z: dirección en la cual oscila E 

A dongitud de onda 
A : Amplitud de la onda

Donde:

E : campo eléctrico 

B : campo magnético 

c : velocidad de la luz
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C a r a c t e r í s t i c a s  de  l a s  o n d a s  
electromagnéticas. Para realizar cálculos 
s im p l e s  a c e r c a  de las ra d i a c io n e s  
electromagnéticas tomaremos com o ejemplo la 
siguiente radiación ultravioleta.
Figura 3.15 Vemos aquí una fracción de una onda 
electromagnética de luz ultravioleta. Se muestra sólo el 
campo eléctrico en el eje de las x  por simplicidad. En 

éste se observa que tres ciclos completos recorren una

longitud de 3000 A

Longitud de Onda U ): Nos indica la distancia 
entre dos crestas adyacentes o la distancia 
correspondiente a un ciclo u oscilación completa 
(distancia entre dos nodos alternos). Se mide en 

metros (m ), centímetros (cm ), nanómetros (nm),

Angstróm ( A ), etc., dependiendo del tipo de REM. 

De la figura 3.15, se observa:

3 X =  3000Á — X = 1000Á

Para convertir a centímetros se emplea la 

siguiente equivalencia: 1 A  =  10 8 cm

Entonces: X =  1000Á x i £ _
1 Á

1 0 ‘ 5cm

Paira convertir a nanómetros se emplea la 

siguiente equivalencia: lnm  =  10 A

L= 1 OOOÁ x = 100 nm 
10A

Frecuencia (v ).  Es el número de longitudes de 
onda (oscilaciones completéis o ciclos) que 
atraviesan un punto dado por unidad de tiempo 
(segundo). La frecuencia de una radiación 
electromagnética es constante, solo depende de 
la fuente emisora; por lo tanto, no varía cuando la 
radiación pasa de un medio material a otro.

númerode ciclos

tiempo (t)

Unidad: cl°— = s 1 =  Hertz (Hz)

Velocidad (v ).  Nos indica la rapidez con la que 
se desplaza la onda. Las radiaciones 
electromagnéticas, en el vacío, viajan a la misma 

velocidad que la luz (c ).

Para cualquier onda que viaja con cierta 
velocidad (v ), ia longitud de onda y la frecuencia 
se relacionan Así:

v = X v

Por tanto, la longitud de onda y la frecuencia son 
inversamente proporcionales entre sí. Mientras 
más pequeña sea la longitud de onda mayor será 
la frecuencia.

Figura 3.16 Relación de la longitud de onda y la 
frecuencia de las ondas (otas) de! agua de mar. En (a ) 
y (b )  se representan 2 ondas que viajan a la misma 

velocidad. En (a ) la longitud de onda es mayor y es 

baja su frecuencia, mientras que en (b )  la longitud de 

onda es más corta y su frecuencia es alta. Puede 

medirse la frecuencia ( vj de la onda observando el 
número de veces en que se eleva y baja un punto fijo en 

su trayectoria.
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Para una onda electromagnética: c = A v

Aplicación: Para la radiación ultravioleta mostrada 

en la figura 3.15, hallemos su frecuencia, 

c 

" A
Se sabe: c =  A v

Reemplazando valores: 

3 x  1 0 ,0 cm/s

1 0  scm
v =  3x 10l5 s"' = 3 x  10,sHz

Significa que 3x l0 15 ciclos o número de 

longitudes de onda completos de la radiación 

pasan por un punto fijo en cada segundo.

Período (T ). Es el tiempo que demora en 

realizar un ciclo o recorrer una longitud de 

onda. Es inversamente proporcional a la 

frecuencia.

T  = — Unidad: s (segundo)

Para la radiación ultravioleta señalada en la figura

3.15, hallemos su período.

A  partir de la frecuencia cuyo valor ya 

conocemos: v =  3x l0 15 s 1 

Entonces reemplazando valores se obtiene:

1
T  = — 

v
T  = 3,3 x  10 s

Es decir que un ciclo completo de la radiación se 

cubre en 3,3x 10 14 segundos.

Número de Onda ( v ) .  Es el número de 

longitudes de onda o  número de ciclos presentes 

en una distancia de 1 cm. Esto equivale a la 

inversa del valor de su longitud de onda 

expresada en centímetros.

unidad: cm 1

Para la radiación ultravioleta ilustrada en la figura

3.15, hallemos su número de onda.

La longitud de onda es: A =  10 5 cm 

Reemplazando obtenemos:

1v = 1 .
A 10'5cm

v = 1 0  cm '

Significa que en una distancia de 1 cm existen 105 

longitudes de onda o ciclos.

Amplitud (A ). Es la distancia del eje de simetría 

hasta la cresta (amplitud positiva, +A ) o hasta el 

valle (amplitud negativa, A ). En el caso de las 

radiaciones visibles, está relacionada con la 

brillantez o intensidad de la luz.

*
|  p _ 2 9 l imm Ej

mmm
I I I II r I 1 t 1 I i ¡J

Un sintonizador moderno proporciona la señal de salida 
correspondiente a cada emisora, con cierta frecuencia (v) y 
longitud de onda (A) característico.

Un radio transistor capta ondas de radio en AM  y FM. 
Tiene una antena incorporada. Las emisoras de FM  
tienen un alcance de 105 km y con frecuencias entre 88 y 
105 MHz. La AM  en cambio tiene mayor longitud de 
onda y menor frecuencia (entre 540 kHz y 600 kHz).
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TEORÍA CUÁNTICA DE LA RADIACIÓN ELECTROMAGNÉTICA

La física clásica, acerca de la absorción y emisión de las radiaciones 
electromagnéticas establecida por Maxwell, nos indica que la energía es 
continúa; es decir, un cuerpo em ite o absorbe una radiación 
electromagnética en forma ininterrumpida, análogo a un chorro de agua 

El físico alemán Max Planck (1 900), luego de estudiar la radiación 
térmica de los cuerpos negros, llegó a establecer que la energía es 
discontinúa; “ la radiación electromagnética ( r e m )  emitida c absorbida por 
un cuerpo se efectúa en forma de pequeñas unidades discretas llamados 
cuantos” . La energía que transporta cada fotón o cuanto depende del tipo 
de radiación electromagnética: es directamente proporcional a su 
frecuencia e inversamente proporcional a su longitud de onda.

Donde:
h — constante de Planck 
h =  6,626x1o'34 J .s  =  6,626*10 27 ergios.s 

E =» energía de un fotón

E =h v E = h —

Max Planck ( I  8 58 -1 94T>, fís ico  
alemán, uno de los más brillanteo 
científicos del siglo XX, con su 
teoría de los cuantos de radiación 
electromagnética revolucionó la 
física, dando inicio a la física 
moderna o física cuántica.

Un cuerpo emite o absorve energía en múltiplos enteros de la energía del
fotón: E, 2E, 3E, 4E,. . . .  y nunca en cantidades fraccionarias de la energía del fotón: 0,5 E; 1,5 E; 1,2 E; 
2,4 E; 3,5 E ;........

Figura 3.17 Un modelo para explicar la teoría cuántica. El foco emiíe luz blanca, que transporta energía en forma 
de "paquetes" o fotones. La planta absorbe energía también en forma de "paquetes". Según la teoría cuántica de 

Planck

Fuente de luz blanca 
(Emite energía)

Fotón (cuanto)

Planta 

(Absorbe energía)
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Ejemplo:

Si la longitud de onda de una luz roja es 6500 Á. Determine la frecuencia de radiación y la energía en 

Joule de un fotón de esta radiación monocromática.

Resolución:

- 1 0 ' lor
La longitud de onda es convertida a metros: X =  6500 A x

3x 1 0 8 m/s

= 6,5x10 7m

= 4,6x 10H s ' 1

Finalmente la energía de un fotón es E,otón =  hxv =  (6,62x10 31 J.s) (4 ,6xl0 14 s ')  ■

Luego la frecuencia es: v = — =
X 6,5 x 10 7 m

E rc ,ó n  = 3 x l 0 ,9J

La teoría cuántica de Planck muestra sus bondades al explicar satisfactoriamente el efecto fotoeléctrico 
y el efecto Compton.

EFECTO FOTOELÉCTRICO. Este fenómeno fue accidentalmente 
descubierto por el físico alemán H. B. Hertz en 1 887, cuando 
investigaba las ondas electromagnéticas predichas por Maxwell.
Posteriormente, P. Lenard, discípulo de Hertz, investigó con mayor 
profundidad este fenómeno y describió ciertas características 
peculiares: a mayor intensidad de la radiación, es m ayor el 
número de electrones em itidos y la producción de 
fotoelectrones sólo depende de la frecuencia de 1?  radiación 
electromagnética (r em )

¿En qué consiste el fenómeno?

Consiste en que, cuando una radiación electromagnética (o  luz) de
cierta frecuencia incide sobre una superficie metálica limpia, ésta células fowvoitaicas (en forma de aspa) de

emite electrones con cierta energía cinética. « «  laboratorio espacial, que convienen la
energía solar en electricidad mediante efecto 
fo to e lé c tr ic o  perm itiendo así el 
funcionamiento de la nave.

Figura 3.18 Muestra del fenómeno fotoeléctrico. El fotón de la rem  cede toda su energía a un electrón del átomo 
metálico para que pueda abandonar la superficie metálica a una cierta velocidad (por lo tanto con cierta energía 
cinética)
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Por ley de conservación de energía planteamos: E =  W 0 + Ec ......... (a )
^  1

Pero E =  h v o E  =  h — y E c =  — mv2 

X 2

Entonces la expresión (a ) queda expresada así: ____________________

hv = W„  + — m v 2 ó- h — = W„  + — m v 2

0 2 X 0 2

Donde:
h =  constante de Planck
m =  masa del electrón
v = velocidad de fotoelectrones
W 0 =  función trabajo, que es la mínima energía para vencer la fuerza de atracción del metal sobre

el electrón. El W„ es característico de cada metal, tai com o se indica a continuación.

Tabla 3.6 Función trabajo de algunos metales

W¿ (ferglos / elerjtp^n)

Li 3 ,5 5 x l0 12

K 3,57x10 12

Ag 7,52x10 12

Zn 5,47x10 12

Hg 7,18xl0"12

Pt 1 0 ,0 1 x 1 0  12

Pero, el W 0 =  hv0, donde “v0” se llama frecuencia umbral y es la mínima frecuencia que debe posee 
el fotón incidente para arrancar fotoelectrones. Por lo tanto:
Si el fotón incidente tiene v <  v0, no se produce el efecto fotoeléctrico.

Si el fotón incidente tiene v s v0, se produce el fenóm eno fotoeléctrico.
Según la ecuación: hv = hv0 + Ec,
A  mayor frecuencia (v ) será mayor la energía cinética de los electrones emitidos.
La variación directamente proporcional entre frecuencia (v ) y energía cinética (Ec) se muestra en la 
siguiente gráfica

Gráfica 3.1 La energía cinética de los fotoelectrones es directamente proporcional a la frecuencia de la radiación.
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En 1 905, Albert Einslein dio una explicación del fenómeno fotoeléctrico, (recibiendo por ello el 

premio Nobel de Física en 1 921), de la siguiente manera: según la teoría cuántica de Planck, la luz 

incidente estaría formada por fotones, y cuando un fotón  con frecuencia mayor a “v0" choca con un 

electrón del átomo metálico, cede toda su energía; ésta sirve para vencer la fuerza de atracción que 

ejerce el núcleo sobre el electrón y para dotarlo de una cierta velocidad (o  energía cinética). 

Entonces quedó demostrado que la radiación electromagnética posee prop iedad  corpuscular o 

p rop iedad  de partícula (propiedad mecánica)

Figura 3.19 El fotón de energía E choca con un electrón del átomo metálico cediendo toda su energía y así logra 
expulsarlo. El efecto fotoeléctrico quedó explicado dé ese modo.

El efecto fotoeléctrico tiene una de sus aplicaciones en un dispositivo que se llama célula fotoeléctrica, 

que genera electricidad (flujo de fotoelectrones) por acción de la luz.

El efecto Compton, también se explica mediante la propiedad corpuscular de la REM. Consiste en que 

un fotón  de una REM realiza un choque con un electrón lib re  en reposo: luego del choque, e l electrón 

es dispersado con cierta energía cinética y el fotón pierde parcialmente su energía y es reflejado con 

mayor longitud de onda (X ) y menor frecuencia (v )

ESPECTRO VISIBLE'

Si hacemos pasar un haz de luz solar o luz blanca a través de un prisma de vidrio o rejilla de 

difracción, se observa sobre una placa fotográfica colocada en el otro extremo, una banda coloreada 

conteniendo los colores del arco iris. Esta descomposición de la luz en sus colores o radiaciones 

monocromáticas se denomina fenóm eno de dispersión de la  luz y la banda coloreada es el espectro 

visible, llamado así porque el ojo humano lo puede percibir.

La luz blanca resulta ser entonces una m ezcla de radiaciones monocromáticas (radiaciones de un 

solo color) de diferentes longitudes de onda, que ordenados de menor a mayor longitud de onda son: 

violeta, azul, verde, amarillo, anaranjado y rojo.

El espectro visible es continuo porque entre la banda de colores no hay ninguna sombra oscura.

©

Atomo Metálico
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Figura 3.20

a ) A través de la dispersión de la luz visible mediante un prisma, se forma el espectro visible.

b ) El espectro visible a escala expandida. Nótese como aumenta la longitud de onda al disminuir la frecuencia.

A.(Á) O  3900 4 500 4 900 5 700 5 900 6  200 7000
Aumenta k

z = = = = = >
Aumenta frecuencia y energía

De la figura anterior observamos que la radiación monocromática:

- De mayor longitud de onda: rojo - De menor longitud de onda: violeta

- De mayor frecuencia: violeta - De menor frecuencia: rojo

Color de los cuerpos. El color de un cuerpo material se explica según el tipo de radiación 

monocromática que refleja así: un cuerpo es de co lo r ro jo  si al ser irradiado con luz blanca, refleja la 

radiación roja  y absorbe las demás radiaciones monocromáticas.

Un cuerpo es de color v io leta si, al ser irradiado con luz blanca, refleja la radiación vio leta  y absorbe las 

demás radiaciones monocromáticas.

Un cuerpo es de color negro si absorbe todas las radiaciones monocromáticas, no refleja ninguna 

radiación monocromática.

Un cuerpo es de color blanco si refleja todas las radiaciones monocromáticas.

Si colocamos un cuerpo material de color ro jo  en un ambiente oscuro e irradiamos con radiación azul 

¿de qué color se verá dicho cuerpo? El color será negro, porque dicho cuerpo absorbe la radiación azul 

y otras radiaciones monocromáticas, excepto rojo.
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ESPECTRO ElECTBCMACNtnCO TOTAL
La cantidad de radiaciones electromagnéticas es tan grande que es necesario ordenarlas según su 

longitud de onda o según su frecuencia, de ese m odo obtenemos el espectro electromagnético total. 

El espectro visible es una banda muy pequeña del espectro electromagnético total.

Figura 3.21 Espectro electromagnética total.
Ondas hertzianas/V

AAAAAAAAAAAAAAAAAAAA/'u^
Aumenta X

Aumenta v y energía

- La radiación electrom agnética (REM)de m ayor longitud d e  onda y  d e  m en or frecuencia son las ondas 

de radio; la rem de m enor longitud de onda y  m áxim a frecuencia (m ayor energía ) son las radiaciones 

cósm icas.

- Los rayos cósmicos y rayos gamma se originan mediante reacciones nucleares.

- Los rayos x y los rayos ultravioleta se forman por transiciones electrónicas en niveles internos de un 

átomo.

- Las radiaciones visibles (cuyas longitudes de onda están comprendidas entre 3 900 Á y 7 000 Á ) se

forman por transiciones electrónicas en niveles externos de un átomo.

• Los rayos infrarrojos se forman por vibraciones moleculares.

- Las radiaciones microondas se forman mediante las rotaciones moleculares.

- Las ondas de TV y de radio se producen mediante circuitos electrónicos oscilantes.

Cada tipo de radiación electromagnética tiene muchas aplicaciones dentro de la ciencia y tecnología. 

Por ejemplo, los rayos x se emplean en la medicina, en cristalografía, en biología; las microondas se 

emplean en la cocción de alimentos (el homo de microondas) y la comunicación (TV); la radiación 

infrarroja y t e  microondas se usan en análisis químicos para determinar la frecuencia de vibración y 

rotación molecular; la radiación ultravioleta se emplea com o germicida (por su alta frecuenciayenergía), 

com o catalizador en reacciones fotoquímicas, en células fotovoltaicasypara producir luz blanca en tubos 

fluorescente; el espectro visible se emplea en el análisis químico por absorción espectroscópica y para 
visualizar el mundo físico, etc.
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ESPECTRO ATÓMICO PE HIDRÓGENO 4  '

ESPECTRO DE EMISIÓN. Se origina cuando el gas de hidrógeno atómico excitado (sometido a una 
descarga eléctrica) emite luz y ésta se descompone en un prisma. Luego, en una placa fotográfica, se 
observa un conjunto de líneas brillantes sobre un fondo oscuro, ¡al com o se muestra en las siguientes 

figuras.

Figura 3.22 La luz que emite una muestra de átomos de hidrógeno exatado es descompuesta por un prisma. En 

ta placa fotográfica muestra el espectro de líneas brillantes de este gas.

Tubo de descarga 
con H (g)  excitado 

a baja presión

Figura 3.23 Espectro de líneas brillantes coloreadas que emite el hidrógeno atómico en su estado excitado. Estas 

líneas pertenecen a la región espectral visible con una longitud de onda definida.

Violeta Azul Verde Rojo

ESPECTRO DE ABSORCIÓN. Está formado por un conjunto de líneas oscuras sobre un fondo blanco. Se 
obtiene cuando se hace pasar luz blanca sobre gas hidrógeno atómico que se encuentra en un tubo de 
vidrio transparente y la luz que pasa a través de la muestra gaseosa incide sobre un prisma. Luego, en 
la placa fotográfica obtenemos las líneas oscuras con la misma longitud de onda que las líneas 
brillantes.

Este fenóm eno se explica así:

La luz blanca que está formada por radiaciones monocromáticas; al incidir sobre el hidrógeno atómico 
no excitado, éste absorbe selectivamente las mismas radiaciones que emite el hidrógeno atómico 
excitado (violeta, azul, verde y rojo) de longitudes de onda: Á,, X2, X3 y X4, por lo que en la placa 
fotográfica aparece com o líneas oscuras.

En forma similar se obtienen espectros atómicos de absorción de otros elementos químicos.
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Figura 3.24 El gas hidrógeno absorbe selectivamente radiaciones de longitudes de onda A„ A¡, A¡ y Af  por ¡o que 

estas radiaciones aparecen en la placa fotográfica como líneas oscuras.

Rendija

Fuente
de luz 

blanca

Prisma

H (g ) 
no excitado

Placa fotográfica

Figura 3.25 Espectro de líneas oscuras o espectro de absorción del hidrógeno atómico

Violeta Azul Verde Rojo

A j  /i2 A g  A q

Según la teoría atómica de Bohr, las líneas espectrales de emisión del hidrógeno se forman por 

transiciones electrónicas de niveles extemos a niveles internos, y las líneas de absorción, por transiciones 

\  electrónicas de niveles internos a externos (ver teoría atómica de Bohr).

Los elementos químicos en forma de vapor o gas atóm ico generan un espectro de lineas que es 

característico de cada elemento (es su “huella d igital” ), y que permite su identificación; de este modo 

se ha descubierto muchos elementos, también se ha determinado los tipos de elementos que hay en las 

estrelléis por análisis espectroscópica de la radiación que emiten.

El espectro de cualquier elemento se obtiene mediante un aparato llamado espectrómetro o 

espectrógrafo.

Los sólidos ¡ncéindescentes generan espectros continuos (espectro visible); las sustancias 

m oleculares generan espectro de bandas, cada banda está formada por un conjunto de líneas finas 

muy juntas, sólo separables con espectroscopios de alto poder de resolución.

Figura 3.26 Espectros de líneas de algunos elementos. Se observa de que cada elemento tiene un espectro 

característico, su "huella digital”.

*  íi ' t ~  i t t t t i

He I 1 M I 1 1 1

m  ni i i i - i r ~ ' r  ~  i
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TEORÍA ATÓMICA DE N1ELS BOHR (1 9 X 3 Y L (h x & - . < ?

Entre 1 911 y 1 913 existió gran incertidumbre acerca de la estructura atómica. Se había descartado 
el m odelo de J.J. Thomson porque no pudo explicar la desviación de los rayos alfa; el m odelo de 

Rutherford estaba de acuerdo con los experimentos de desviación de las partículas a, pero éste, además 
de ser inestable (porque el electrón perdía energía en forma de radiación electromagnética), no podía 

explicar la naturaleza de los espectros de emisión y absorción atómica.

En 1 913, Bohr desarrolló un m odelo atómico abandonando las consideraciones de la física clásica 

y tomando en cuenta la teoría cuántica de Max Planck.

Niels Bohr no desechó totalmente el m odelo planetario de Rutherford, sino que incluyó en él 
restricciones adicionales. Para empezar, consideró no aplicable el concepto de la física clásica de que 
una carga acelerada emite radiación continuamente.

Según la teoría cuántica de Planck, la absorción y emisión de energía tiene lugar en forma de fotones 
o cuantos. Bohr usó esta misma idea para aplicarla al átomo; es decir, el proceso de emisión o 
absorción de radiación por un átomo solo puede realizarse en forma discontinua, mediante los fotones 

/ o  cuantos que se generan por saltos electrónicos de un estado cuantizado de energía a otro.

El m odelo de Bohr está basado en los siguientes postulados, que son válidos para átomos con un sólo 

electrón com o el hidrógeno, y  permitió explicar sus espectros de emisión y absorción.

Primer postulado: estabilidad del electrón.
El electrón gira alrededor del núcleo en trayectoria circular en estado de equilibrio, debido a que todas 

las fuerzas que actúan sobre él se cancelan, o  sea, la suma de fuerzas que actúan sobre el electrón es 
igual a cero.

Las únicas fuerzas principales que actúan sobre el electrón son la fuerza de atracción eléctrica (Fa) y la 
fuerza centrípeta (Fe), que es exactamente igual a la fuerza centrífuga.

Fa + Fe =  0 . . .  (1 )

Por ley de Coulomb: Fa = -  -- - - - - -
2

Por movimiento circular: Fe  ------
r

Fe

r

mv

r

2 e

r 2

2

Simplificando: v2 = _____ (a )
rm
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Según esta última expresión (a ), la velocidad del 

electrón varía en forma inversa al radio (r), por lo 

tanto, el electrón debe girar a mayor velocidad 

cuando está más cerca del núcleo (para 

equilibrar la mayor fuerza de atracción) y a 
menor velocidad cuando está más lejos de él. 

Donde:
v  -> velocidad tangencial del electrón 

m ^ masa del electrón =  9,109 x 10 28 g 

e  o carga del electrón 

= carga del protón = 4,8 x 10 lou.e.c.

(unidad electrostática de carga) 

r i- radio de la órbita

Segundo Postulado: órbitas o niveles 
permitidos. El electrón, en forma estable, sólo 

debe girar en ciertas regiones permitidas 

llamados niveles u órbitas, donde el momento 

angular (L ) está cuantizado mediante la siguiente 

expresión:

. hL = n . —
2 tt

Donde: n =  1, 2, 3, 4,.

Pero “L” es el producto de la masa, la velocidad 

y el radio de giro del electrón:

m . v . r  = n. -
2 tt

Despejando la velocidad y elevando al cuadrado, 

se tiene:

v 2 - n 2 . h 2 

4tt2 .m 2 . r 2

Además, del primer postulado, la velocidad del

e 2electrón al cuadrado es: v 2 = ------

Igualando las expresiones de v2, se obtiene: 

n 2 .h 2 e 2

Despejando el radio (r): r =
4tr2 . e 2. m

Como h, e, m y ir son constantes reemplazando 

por sus valores numéricos respectivos tenemos:

a , ,n ‘

Donde:

n =  nivel de energía u órbita (1, 2, 3,4 . . . )  

rn =  radio de una órbita en el nivel “n”

ao = 0,529 Á «  0,53 A (radio del átomo de Bohr)

Según la última expresión, las regiones permitidas 

u órbitas para el electrón están definidas por un 

radio de giro que sólo depende de “n” .

Cuando se trata de la primera órbita, n= 1, el radio 

de giro del electrón es de 0,53 A  y se denota 

com o a0.

Luego, los radios de las órbitas electrónicas 

definidas son:

n =  2
n =  3...

r, =  0,53 A  ( l ) 2 =  0,53 A  

r2 =  0,53 Á (2 ) 2 = 2,12Á 

r3 =  0,53 Á (3 ) 2 = 4,77 Á

4n2 .m 2 . r 2 m .r
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Corolario del segundo postulado. Como 

señalamos en el primer postulado, la velocidad o 

rapidez (v ) de un electrón disminuye a medida 

que se aleja del núcleo atómico, esto puede 

entenderse porque la fuerza de atracción nuclear 

disminuye, y se comprueba con las siguientes 

expresiones matemáticas.

Del primer postulado: v °
e “ 

m . r
. . .  (1)

Del segundo postulado: r =  a „ . n2 

Reemplazando en la ecuación (I):

( m . a 0) . n 2

Como m, e  y  a, son valores constantes,

Tercer Postulado: Niveles estacionarios de 

energía. Mientras que el electrón gira en un 

nivel u órbita permitida, no emite ni absorbe 

energía, porque dichas órbitas son estados 

estacionarios de energía cuantizada, es decir, 

cada órbita tiene una energía definida. 

Deduzcamos la fórmula para hallar la energía en 

un nivel “n” cualquiera.

La energía total de un electrón en una óibita 

definida está dada por:

F  =  F  -t- F
M o ia l  '“‘c in é tic a  '- ‘po ten cial

La energía cinética de un electrón es:

Ec =  —m . v2 

2

Del primer postulado se conoce:

. 2e ‘

m .r
Ec = —

c 2 r

La energía potencial del electrón es:

anterior tenemos: e 2  =  2 , 2  . 1 0 8 cm/s
Ep = Fa . r =

e 2'' 

'  r 2

(r ) - £ II I

> a 0 .m

Entonces la velocidad en un nivel “n” cualquiera 

Cv„) está dado por:

2 , 2  x 1 0 8 cm

Entonces la energía total será: 

e 

2 r

e 2 e 2 e 2

2 7 " T

En las respectivas órbitas, la velocidad será:

2 , 2  x 1 0 8

Del segundo postulado: rn =  a0 . n2

En la ecuación, de la energía total se obtiene:

( 1)

2.2 x lO 8 

(2)

2.2 x 108

(3)

= 2 , 2  x 1 0 8 cm/s 

= 1 ,1 x 1 0 8 cm/s 

= 7,3 x 107cm/s

Er =
n

Así tenemos que la energía del electrón en una 

órbita “n” es: E =
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Donde:

E, = -13,6 eV. ó 

kcal
-3)3,6

mol

Energía del primer nivel 
o nivel basa! (n = 1)

Es im portante con ocer  las siguientes 

equivalencias

1 electronvoltio (eV.) =  1,6x10 19 Joule 

1 kilocaloría (k cal) =  4,18xl03 Joule 

1 mol =  6 x 1 0 a  átomos

Para los demás niveles (niveles excitados o 

niveles de alta energía), las energías son:

13,6 

4
E, = -!•  = - 

22
-eV. = -3,4eV.

E3='
13,6 eV. = -1,51 eV.

E „  = —  = 0

aumenta
energía

- 0 »S
0.54 eV.

Observamos que la mínima energía y de mayor 

estabilidad es en el nivel basal, por lo tanto, el 

electrón del hidrógeno pasa .mayor tiempo en 

dicho nivel. Además, conforme nos alejamos del 

núcleo, la energía de los niveles aumenta. Energía 

igual a cero para el electrón en el nivel infinito 

(nivel muy alejado del núcleo) implica que dicho 

electrón salió del sistema atómico, es decir, ya no 

interactúa con el núcleo.

Cuarto Postulado: emisión y  absorción de
energía. El átomo emite o  absorbe energía 
únicam ente cuando el electrón realiza 
transiciones electrónicas de un nivel a otro. Por 
cada salto electrónico, se emite o  absorbe un solo 
fotón o  cuanto. Si el electrón pasa de un nivel 
superior a uno inferior se emite energía, en caso 
contrario (cuando salta de nivel inferior a 
superior), se absorbe energía.
La energía deí fotón emitido o absorbido es:

AE = E - E„ = 13,6eV.

Donde:
Ea: es la energía del nivel más alejado (na) 

es la energía del nivel más cercano (nb) 
Además de acuerdo la teoría cuántica de Max 
Planck:

AE = hv = h -  = Ea 
Jl a

Ejemplo 1
Determine la energía del fotón emitido cuando un 
electrón realiza una transición del tercer nivel, 
(n = 3 ) hacia el nivel basal (n =  1).
Resolución:
AE =  Ej-E,
AE =  -1,51 eV. -(-13,6  eV.)
AE =  12,09 eV.

Se emite 1 fotón de 12,09 electronvoltio de 
energía.
También, hallamos la energía del fotón emitido 
así: n =  3 nh = 1

AE =  13,6 eV. 09 eV.

132

www.FreeLibros.me



Capítulo III
Estructura Atómica

Ejemplo 2
Determine la energía del fotón que debe absorver 
un electrón para pasar del nivel basal al cuarto 

nivel.
Resolución:
a e  =  e 4-e ,
AE =  (-0,85 eV.) -  (-13,6 eV.)

AE =12,75 eV.

Se absorbe 1 fotón de 12,75 electronvoltio de 

energía.

También: ns=4 nb =  1 

AE =  13,6eV|— - — | =12,75eV- L - - L )  = 1 2 ,;
l 2 42J

Corolario del cuarto postulado: Energía o 
potencial de ionización (E.I. o P.l). Cuando un 

electrón absorbe una determinada cantidad de 
energía, puede realizar una transición del nivel 
basal o  fundamenta!, n = l ,  al nivel teóricamente 
muy lejano n =  ■», es decir que el átomo pierde 

dicho electrón y queda ionizado positivamente. 
La energía utilizada para este proceso se llama 

energía de ionización o potencial de ionización. 
Petra ei hidrógeno sería:

1 1
E.I. =  AE = E, - E, =  13,6 eV

EX =  0 - (-13,4 eV.)

1 ‘

Luego: E.I = !3,6eV.

©  e -  9  

Núcleo

n = l

SERIES ESPECTRALES DE EMISIÓN D¿t ÁTOMO Í)E HIDRÓGENO '

El espectro de emisión y espectro de absorción del hidrógeno atómico fueron descubiertos por 

diferentes científicos. Sus respectivas longitudes de ondas abarcan una parte del espectro 

electromagnético total, que va desde la radiación ultravioleta hasta el infrarrojo.

J.J. Balmer en el año 1 885, encontró una primera serie de líneas espectrales del hidrógeno en la región 

visible del espectro electromagnético. Posteriormente, otros investigadores encontraron diferentes series 

de líneas espectrales del átomo de hidrógeno en diferentes regiones del espectro electromagnético. 

Lyman encontró una serie en la región ultravioleta; Paschen, Brackett y Pfund, cada uno de ellos, una 

serie en la región infrarroja.

Finalmente J.R.Rydberg descubrió a finales del siglo XIX que las longitudes de ondas ( /.) de las 

diversas líneas del espectro de hidrógeno se relacionan mediante la siguiente ecuación matemática.
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Donde:

n, <  n2 (números enteros positivo's que representan a cada nivel)

Rh = 109 678 cm ' 1 = l , lx l0 5cm 1 (constante de Rydberg para el hidrógeno)

Fue Niels Bohr quien explicó en 1 913 las observaciones de Rydberg, planteando en su modelo atómico 

que el electrón ocupaba ciertos niveles de energía definida, de tal forma que, si el electrón pasa de un 

nivel de energía inferior (n ,) a otro de mayor energía (n2), absorbe 1 fotón de energía, y, cuando el 

electrón regresa a un nivel de menor energía, emite un fotón; por lo tanto, las líneas espectrales de 

emisión y absorción se originan por saltos electrónicos entre los niveles de energía.

Figura 3.27 Las series del espectro de em isión de hidrógeno según la teoría atóm ica de Bohr. P o r  cada salto 

electrón ico de un n ivel superior a otro interior se em ite un fo tón , que en la placa fotográfica aparece com o  una línea 

brillante.

 _________________________         °° infinito
L_-------------- p ------- --------------------- pj—  n =  7

r  * r  n =  6

  J --------- -------- ± L L —  n =  5
Serie 

■ de Pfund   ■   n -- 4
Serie

 i de Brackett „
— ------------  - .-------------------------  n =  3

Serie
............   de Paschen

—i..............v..-.-LL--------------------------------------n =  2 .
Serie 

de Balmer
■ ' r T TT T T ...--- ------------------------------------------ n = 1

Serie de Nivel basaJ
T.yman

Tabla 3.7 Las series espectrales de! átomo de hidrógeno se encuentran dentro de la región ultravioleta, visible e 

infrarroja, que según Bohr se origina por salios electrónicos tal como muestra la tabla.

Serie l;.. 

espectral

Nivel de : * 
llegada (n ,) •

Nivel de 
, partida (n2)

Región del * 

espectro

Lyman 1 2,3, 4........ Ultravioleta

Balmer 2 3, 4, 5 , . . . . Visible

Paschen 3 4,5,6........ Infrarrojo cercano

Brackett 4 5, 6, 7 , . . . . Infrarrojo medio

Pfund 5 6, 7, 8 , . . . . Infrarrojo lejano

NIVELES EXCITADOS 
DE 

ENERGÍA
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Ejemplo: '
¿A qué color de! espectro visible corresponde la tercera línea de la serie de Balmer?

Resolución:
En la serie de Balmer, los electrones caen de un nivel lejano del núcleo atómico al segundo nivel; 
entonces observamos la siguiente secuencia de acuerdo al gráfico mostrado:

Ira. Línea de n2 =  .3 

2da. Línea de n2 =  4 

3ra. Línea de n2 =  5

a n, =  2
3*

a n, =  2 2*

a n, -  2 r ' t

Reemplazamos en la ecuación de Rydberg: -i = (l,l x 10scm  -L - J_j 

Resc^iendo A =  4,34x 10 s cm

Convertimos en Angstróm: A = 4,34 x I0 'scm  x
1 Á

1 0 ' 8cm
4340 A

- J 

-4
■3
■2

. n » l
M I

Este valor de longitud de onda corresponde al color violeta, de acuerdo a los valores aproximados en el 
espectro de la luz blanca y sus 6  colores fundamentales.

-• V * ' • ■ v,.\ s \ i.V . "v

. violeta * azul *4 i t ,*>#
-ámá-
OÁílQ anaranjado * íyrój©..X * v! ’■

* ■
v K'

tírS tHÍv'.jS. feAíy, ‘ * ■S . s/s" ,
’v ' '-‘v ! ■ -• -—■i* , . . '

'  ’A - nv • 3.

A = 3900 A  4 500 4 900 5 700 5 900 6  100 7 0 0 0  A

lESPÉQES.HlPEOCENpiPKiq^MÓiá^eCT^ieÉi^^^^-^X •"
Los iones He+ (Z =2 ) , Li+2  (Z = 3 ) y Be+3  (Z =4 ), etc., son isoelectrónicos del átomo de hidrógeno, ya 

que todos poseen 1 electrón. En este caso, los cálculos de Bohr aplicados al electrón que es sometido 
a la fuerza de atracción de 2  o más protones se realizan considerando que la carga eléctrica del núcleo 
atómico es +Ze, con lo cual se obtiene para las diferentes características del electrón algunas 
modificaciones respecto del átomo de hidrógeno.

Velocidad o rapidez del electrón (v„) en el nivel “n”. ^

Donde:

n =  órbita o  nivel Z =  número atómico

De acuerdo a esta expresión, el electrón debe tener mayor velocidad en cada órbita con respecto ai 
átomo de hidrógeno; esto es, para contrarrestar la mayor fuerza de atracción del núcleo en los 
hidrogenoides. .
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Radio de la órbita del electrón, en el nivel “ n”

Se observa que en una órbita, cuando aumenta Z, 

el electrón tiene menor radio de giro, es decir, 

está más cerca al núcleo que en el caso del 

átomo de hidrógeno debido a la mayor fuerza de 

atracción.

Energía de un nivel (E„):

E„ = ~ j ( Z ) 2n <*

La energía de un electrón en cada órbita es más 

alta que en e! átomo de hidrógeno.

Energía del fotón em itido o  absorb ido

Potencial de ionización o  energía de ionización 

(P-I.):

P.l. = 13,6eV (Z ) 2

La energía necesaria para arrancar el único 

electrón es mayor en los hidrogenoides; esto es, 

para vencer la mayor fuerza de atracción del 

núcleo.

Ejemplo 1

Determine la velocidad del electrón, su radio de 

órbita y la energía que posee al encontrarse en la 

tercera órbita del ión Li+2.

Resolución:

a ) La velocidad de un electrón en el 

hidrogenoide Li+ 2  (Z = 3 ) está dado por

v 2 = 2,2x108 ^  2,2 xlO8 (3)

para la tercera órbita, n =  3:

v = 2 ,2 - x l ° 8 (3 ) = 2,2 x 108 —  
2 (3 ) s

b ) El radio de la tercera órbita es: 

a0 (3 ) 2 .  0,529(9) ,59 A

c ) La energía en el tercer nivel es: 

E, E,
——  (Z ) 2 = — í- (3 ) 2 

(n ) 2 (3)
• E3 =  -13,6 eV.

Ejemplo 2

¿Cuál es la energía de ionización del hidrogenoide 
2He+?

Resolución:

La ene'gía de ionización está dada por:

E.I. =  13,6eV (Z ) 2 

Reemplazando valores se obtiene:

E.I. =  -13,6 eV (2 ) 2 -  E.I. =  54,4 eV.

Esta energía es más alta que en el átomo de 

hidrógeno, porque el electrón está atraído con 
mayor fuerza por el núcleo del ión 2He'+. 

Limitaciones de la teoría atómica de Bohr
1. La teoría de Bohr sólo es aplicable para 

átomos con un só lo  electrón: H, 2He+; 3LP 2; 

4Be+3 y 5B+4; por lo tanto, no explica los 
fenóm enos relacionados con átom os 

polielectrónicos (con 2  o  más electrones).

2. No explica el efecto Zeeman (desdoblamiento 

de líneas espectrales cuando el átomo es 
sometida a la acción de un campo magnético 

externo), por lo tanto, la existencia de 
subniveles.

3. Contradice el principio de incertidumbre de 
Heisemberg al plantear trayectorias definidas 
para los electrones cuando giran alrededor del 
núcleo atómico.
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MODEIOÁ^MICODÉjBOH»a SO M M EgfElD(1915Í Í W  . - ." i ■'
En el año 1 896, Peter Zeeman, trabajando en espectroscopia óptica y con intensos campos 

magnéticos, encontró que, al poner una llama de sodio en presencia de un campo magnético (polos de 

un imán), las líneas espectrales se desdoblan en otras líneas más finas. A  éste fenómeno se le conoce 

con el nombre de efecto  Zeeman.

El hecho de que los espectros de emisión de átomos más grandes presenten líneas espectrales que 

se subdividen en forma más compleja hizo pensar a Am oid Sommerfeld, en 1 915 que en el átomo de 

hidrógeno, el electrón, además de girar en trayectorias circulares tal com o sostenía Bohr, debe también 

girar en trayectorias elípticas. Las trayectorias elípticas y circulares deben estar relacionadas con los 

subniveles o subcapas de energía.

Posteriormente, quedó demostrado de acuerdo al m odelo atómico actual o  átomo mecano cuántico 

que las lineáis espectrales correspondientes a los niveles energéticos se dividían en otras líneas más finas, 

debido a que los electrones ocupan ciertas regiones energéticas dentro de un mismo nivel, llamadas 

subniveles d e  energía, que se designan con letras s, p, d  y f.

Figura 3.28 Efecto Zeeman, las líneas espectrales correspondientes al salto electrónico den =2 a n = / y den  = 

3 a n =  / se desdoblan en presencia de un campo magnético externo muy intenso.

Sin campo En presencia de
magnífico campo magnético

n=3 

n=2

Figura 3.29 Subniveles de energía en el segundo nivel (n=2 )y  tercer nivel (n =3) según el modelo atómico de Bohr 
- Sommerfeld.
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P r o b le m as  R esueltos

Problema 1
Una de las siguientes proposiciones no 
corresponde a la teoría atómica-molecular de 
John Dalton.
A ) La naturaleza de la materia es discontinua.
B) Los átomos son indestructibles, aún en las 

reacciones químicas más violentas.
C) Los átomos de un mismo elemento son 

idénticos en sus propiedades, pero poseen 
diferentes masas.

D) Los átomos que pertenecen a elementos 
diferentes se combinan para formar las 
moléculas de los compuestos.

E) Átomos de un mismo elemento no pueden 
superponerse para formar moléculas.

Resolución:
Si revisamos ¡os postulados de la teoría atómica 
de Dalton, encontramos que los átomos de un 
mismo elemento son idénticos en todas sus 
propiedades, especialmente en su masa atómica.

Problema 2
Los rayos catódicos fueron estudiados por J.J.
Thomson, quien llegó a medir la relación
carga masa de ios mismos. ¿Qué proposición es
incorrecta respecto a los rayos catódicos?
A ) Son un haz de electrones.
B) Su naturaleza depende del gas residual.
C) Producen fluorescencia detrás del ánodo e 

ionizan gases.
D) Se desvían ante campos magnéticos.
E) Se propagan en línea recta desde el cátodo 

hacia el ánodo.
Resolución:
Analizamos cada una de las proposiciones:
A ) Es verdadera, porque los rayos catódicos son 

partículas de masa muy pequeña y de carga 
negativa (electrones).

B) Es falso, porque los rayos catódicos se 
manifiestan independientemente del gas 
residual que se encuentra encerrado en el 
tubo y solo requieren un gran voltaje y alto 
vacío.

C) Es verdadero, los rayos catódicos emanan del 
cátodo y se dirigen hacia el ánodo por lo cual 
se forma un brillo detrás de este electrodo.

D) Es verdadero, porque, al ser de carga 
negativa, también se desvían hacia el polo 
norte cuando se le acerca un imán.

E) Es verdadero, experimentalmente se 
comprueba que un objeto colocado en la 
dirección de los rayos catódicos provoca 
sombra detrás del ánodo.

j  Rpta:  b J

Problema 3
¿Qué proposición es correcta?
A) Los rayos canales se manifiestan con un brílio 

o fluorescencia detrás del ánodo que 
previamente es perforado.

B) La relación carga-masa del electrón resultó 
ser 1 alar más bajo que el de otras especies 
atómicas.

C) En el experimento de la gota de aceite se 
determinó la masa del electrón.

D) Lus propiedades de los rayos canales son 
independientes de la naturaleza del gas 
residual.

E) Todo cuerpo cargado eléctricamente posee 
una carga que es múltiplo de 1,602x10 |l> 
Coulomb.

Resolución:
Analizamos las proposiciones planteadas
A ) Es falsa, porque los rayos canales son iones 

positivos del gas residual, producidos al 
chocar ios rayos catódicos con átomos de 
dicho gas, viajan en dirección hacia el cátodo 
atravesando sus orificios y produciendo brillo 
detrás del cátodo.

B) Es falsa, porque la relación carga-masa del 
electrón determinada por Thomson, es un

valor muy alto ( l ,76xl0s Coulomb  ̂ cQn 
gramo

cual se infiere que la masa del electrón es 
muy pequeña.
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C ) Es falsa, porque Millikan realizó el 
experimento de la gotas de aceite para 
determinar la carga del electrón.

D) Es falsa, porque los rayos canales son iones 
positivos provenientes del gas residual, por lo 
tanto sus propiedades dependen del tipo de 
gas, si éste es el hidrógeno, los rayos canales 
son protones (H+).

E) Es verdadera, quedó establecido én el 
experimento de la gota de aceite que la carga 
más pequeña o  fundamental es 1,602x10 19 

Coulomb (la carga del electrón).

PnblM ii4
¿Qué proposiciones son incorrectas acerca del
m odelo atómico de Thomson?
I. El átomo es com o una esfera de carga 

positiva en la cual se encontraban 
incrustados los electrones.

II. La carga positiva de la esfera estaba
distribuida uniformemente.

III. Los electrones desarrollaban órbitas 
circulares y concéntricas.

IV. Los electrones podían realizar movimientos 
de traslación a a lto  velocidades.

Resolución:
Analicemos las proposiciones:
I. Es verdadera, porque Thomson planteó que

la carga negativa de los electrones
neutralizaba la carga positiva de la esfera.

II. Es verdadera, porque la esfera era
homogéneamente positiva en todas sus 
partes.

III. Es falsa, porque Thomson no plantea la 
existencia de órbitas circulares para los 
electrones.

IV. Es falsa, porque los electrones sólo
desarrollaban un movimiento de vibración a 
velocidades muy pequeñas y no de 
traslación.

tabicón 5
Luego del experimento de Rutherford, se Uegó a 
la conclusión de que:
A ) El átomo era compacto y macizo.
B) Los electrones giran en tomo al núcleo en 

trayectorias elípticas.
C ) La masa del átomo radica básicamente en la 

zona extranuclear.
D) El átomo posee un núcleo muy pequeño 

donde se concentra casi la totalidad de la 
masa atómica

E) El átomo era eléctricamente neutro. 
Resolución:
Con el experimento de Rutherford se llegó a 
demostrar que el átomo posee un núcleo de 
carga positiva, muy pequeña y de alta densidad.

[ f p r : Q

Problemas
Respecto a las radiaciones electromagnéticas, 
señalar verdadero (V ) o  falso (F ) según 
corresponda:
I. No se desvían ante un campo eléctrico.
II. Poseen una frecuencia definida que no varía 

al propagarse en diferentes medios 
materiales.

III. Poseen una velocidad de propagación y una 
longitud de onda definida que no varían a 
través de diferentes medios materiales.

IV. Son de naturaleza continua.
Resolución:
Analizamos cada una de las proposiciones:
I. Es verdadera,  porque las ondas 

electromagnéticas no poseen carga eléctrica, 
entonces no pueden atraerse o  repelerse con 
campos eléctricos.

II. Es verdadera, la frecuencia o número de 
ciclos en la unidad de tiempo es una 
p r o p ie d a d  natural  de  las on das  
electromagnéticas que solo depende de la 
fuente origen, por lo tanto, se mantiene 
constante en cualquier medio: aire, agua, 
vidrio, etc.

_______________________  Estructura A t ó m ic a ---------
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III. Es falsa, la velocidad de una onda 
electromagnética es igual a la velocidad de la 
luz en el vacío, es decir, 3xlO locm/s, que 
disminuye cuando se propaga en el aire o en 
el agua, porque disminuye X (longitud de 
onda):

c = Av

Donde X y velocidad de onda (c ) son 
directamente proporcionales.

IV. Es falsa, según la teoría de Max Planck, la 
energía radiante se emite y se absorbe en 
cantidades pequeñas discretas de energía 
que son fotones o cuantos. _____________

Rpta: W F F

Problema 7
Determine la frecuencia de la radiación 
electromagnética en Megahertz para el siguiente

Resolución:

Del gráfico: 3,5 X =  700 A o X =  200 A

X =  200 Á  x =  2 x l0 ' 6 cm
1A

Por relación de Maxwell: X x v  =  c 
De donde:

v =£. = 3 x l0 '0cm/s = 1)5 x l 0 i6s -i

A 2 x 10 6cm

Conversión a Megahertz (MHz)

, r 1 0 I6 1 I i 1 MHz v = l,5x 10 Hertz x --------
1 0 6Hz

v =  1,5x10'° MHz

Rpta; b ]

Problemas
Determine la energía del fotón en Joule para la 
siguiente radiación electromagnética en el 
siguiente gráfico:

1 Ciclo

Jf----------------- n o  ¡i,  *

Resolución:
Por definición de frecuencia se tiene: 

número de ciclosv = -------------------------
tiempo

Donde el tiempo es 110 ps (microsegundos) 
convertido a segundos es:

i rj-6 _
t =  1 1 0  us x =  1 ,1  x 1 0  4 s

\/xs

De la gráfica se observa que el número de ciclos 
es 5,5

Por lo cual: v = ^’--c ‘c --s ■ = 5 x 104 Hertz 
1,1 xlO~4S

Luego la energía del fotón se determina según la 
ecuación de Planck

E = h . v
Reemplazando valores

E =  (6,62 x 10 27ergio x s) (5 x l0 4 s ’ )

E =  3,31 x 10' 22 ergio
Convírtiendo a Joule:
„  o oí 1 0 -2 2  ■ 1 JouleE =  3,31 x 10 ergio x —  -------

1 0 'ergio

E =  3,31x10’22 Joule 

Problema 9
¿Qué alternativa es incorrecta para las siguientes 
ondas electromagnéticas?

D) Eu =  ÍE ,  E ) v , = 1 vl

140

www.FreeLibros.me



Capítulo III
Estructura A tóm ica

Resolución:

Analizamos cada alternativa. 

Del gráfico se observa que:

A ) 2,5A, = 5A„ ==* A, = 2A„

B) Relacionando frecuencias:

Resolución:

c/A, A„ 

c /Ajj -A,

En el gráfico se observa que hay mayor 

número de ciclos por unidad de tiempo en la 

onda 11.

C) Relacionando períodos:

i í l í
3/v„

-  -zr = 2
v,

T, =  2T„

D) Relacionando energías de! fotón de cada una 

de las ofidas electromagnéticas:

E, _ h.c/A, A„  ̂ i 

Eu h .c/A „ A, 2
E,| -  2E,

E) Relacionando los números de onda (número 

de cic los/cm )

i n .  A,, 

1/AU " A,

1 -  1-
—  = »  V , =  — V

2 1 2  11

En el gráfico se observa que hay mayor 

número de ciclos por unidad de longitud, en 

el caso la onda 11.

Problema 18

¿Qué tiempo demora en llegar a la tierra las 

imágenes de T.V. de la superficie del planeta 

Marte transmitida por la sonda “mars pathfinder”, 
ubicado en ese planeta que se encuentra a 200 

millones de kilómetros de la tierra?.

Se sabe: velocidad =
distancia

Luego: tiempo

tiempo

distancia

velocidad

Se d e b e  r e c o rd a r  q u e  toda  on d a  
electromagnética com o las de radio o  T V. viajan 
a la velocidad de la luz en el vacío y en el aire 

(aproximadamente): c =  3x i O5 knVs 

2 x 10skm
tiempo =

3 x 103 km/s

tiempo = 11,1 minutos

= 6 6 6 ,6  s

Problema 11
En un panel de energía solar se absorbe por 12 
horas de funcionamiento 100 Joule/m2. ¿Cuántos 
fotones de longitud de onda de 3 000 Á  se 
absorbe en 6 horas si ei área total es 5 m2? 
Resolución:
En primer lugar se evalúa la energía de un fotón:

„  , h . c
Efoión = h . v = ~ j -

(6,62 x 10'27erg iosx/ )(3 x  10,0c/íVy)

3.103/ 121

Eibtón =  6,62 x 10 12 ergio
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KVam.

Q u im is a

Conversión a Joule:
6,62x10 12 (10 7 J) =  6,62x10 19 J

Luego la energía total absorbida:

' «O O ^ te / m 2] ( 6  horas) ( 5 m2)
1 2 horas j

=  250 Joule
Finalmente el número de fotones absorbidos es:

250J ■ = 3,8x 10:,20

Erotón 6,62 x 10'19J 

número de fotones =  3,8x1020

Problema 12
Un aparato de láser tiene una potencia eléctrica 
de 0,6 Joule/s y emite una luz cuya longitud de 
onda es 500 nar.ómeíros. ¿cuántos fotones emite 
por cada segundo de funcionamiento?. 
Resolución:
La longitud de onda en metros es:

1 0 '9m
X =  500 nm x - : 5 x 10 7 m

lnm

La energía del fotón en Joule resulta ser:

E/otón h . v — h . —

= (6,62 x 10 M Joule . s) (3 x 108 m/s)

5 x 10 7m

Efoión =  3,97 x 10 19 Joule
Por dato la energía total emitida en 1 segundo es:
Eroai =  0,6 Joule
Luego el número de fotones emitidos es:

E-roiai _  0,6 Joule

Efotón 3,97 X 10- ' 9 Joule 

número de fotones = 1,5 x 1018

ProblfloiaJí.
Con respecto al espectro electromagnético total,
¿qué proposiciones son incorrectas?
I. Con excepción de las ondas hertzianas, el sol 

emite el resto de ondas electromagnéticas.
II. La frecuencia de los rayos infrarrojos es 

mayor que la frecuencia de la radiación 
visible.

III. Las radiaciones electromagnéticas más 
peligrosas para un ser humano son los rayos 
"x ” y los rayos “y ” por su longitud de onda 
muy pequeña.

IV. Las microondas son ondas de comunicación 
hacia lugares más distantes y poseen una 
longitud de onda mayor de 1 km

Resolución:
Analizamos las proposiciones:
1. Es falsa, porque el sol es la fuente de casi 

todas las ondas electromagnéticas pero no así 
de las ondas herzianas, rayos x, rayos gamma, 
rayos cósmicos, etc.
Es falsa, porque el término “infra” se refiere a 
la menor frecuencia con respecto al color 
rojo de la radiación visible.
Es verdadera, porque su longitud de onda 
muy pequeña hace que su poder de 
penetración sea alto, ya los científicos 
Becquerel y Marie Curie sufrieron graves 
an^’ .iaduras con estos rayos.
Es falsa, porque las microondas poseen una 
longitud de onda alrededor de 1 metro, 
menor que las ondas de radio y T.V. locales.

Rpta: I, I I  y i v ]

II.

III.

IV.

Problema 14
Establecer la relación correcta entre el concepto 
y la radiación que le corresponde del espectro 
visible. *
I. Es el conjunto de las 6  radiaciones 

monocromáticas o colores.
II. Es la radiación monocromática de mayor 

frecuencia.
III. Es la radiación monocromática de mayor 

longitud de onda.
T v . ‘’aoil las'uñicas refinaciones que perdioe éi ojo 

humano y posee una longitud de onda que

varía entre 3 900 Á  y 7 000 Á.

a) Violeta
b ) Rojo
c ) Espectro visible
d ) Amarillo
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Resolución:
El espectro visible es el conjunto de los 6  colores 
fundamentales y su longitud de onda varía entre 

3 900 a 7 000 Á

El color violeta es el de mayor frecuencia 
(7 ,5xl0 l4 Hz).
El color rojo es el de mayor longitud de onda 

(7000 Á).

R pi¿  I  y f c t f .

Problema 15
¿Qué enunciado no corresponde a los espectros 
de emisión y absorción del átomo de hidrógeno?
A ) El espectro de emisión es el conjunto de 

líneas brillantes y coloreadas sobre un fondo 
oscuro.

Ej) El espectro de emisión se obtiene cuando el 
H(s) está a una presión muy baja y es 
sometido a descargas eléctricas.

C) Las líneas brillantes y coloreadas del espectro 
de emisión poseen ciertas longitudes de onda 
definidas.

D) El espectro de absorción es el conjunto de 
líneas oscuras sobre un fondo blanco, con los 
mismo valores de longitudes de onda que en 
el espectro de emisión.

E) Los espectros de emisión y absorción páralos 
3 isótopos del hidrógeno son diferentes.

Resolución:
El espectro de emisión y el espectro de absorción 
son característicos de cada elemento y permiten 
identificarlo, por lo tanto, no pueden ser 
diferentes para los isótopos, puesto que son 
átomos del mismo elemento.

Problema 16
Completar correctamente el siguiente enunciado: 
“El espectro de absorción se obtiene cuando los 
átomos de un elemento se encuentran en estado
 y son iluminados con luz blanca, para luego
descomponer con un prisma la radiación 
resultante.

En cambio el espectro de emisión se obtiene 

cuando los átomos de un elemento se 

encuentran en estado.........

A ) Excitado; basal

B) Basal; no excitado

C) Basal; excitado

D) No excitado; basal

E) Excitado; excitado 

Resolución:

El espectro de absorción se obtiene cuando los 

átomos se encuentran en estado basal o  no ’ 

excitado y el espectro de emisión se obtiene 

cuando los átomos de un elemento se 

encuentran en estado excitado.

■, R p t a : C \

Problema 17
Determine la longitud de onda correspondiente a 

la primera línea de la serie de Balmer (espectro 

de emisión del hidrógeno) e  indicar a que color 

del espectro visible corresponde:

Wókm Azul Verde Attxulüo Anaran Sajo
jado

X -  3900,i  4S00 4900 5700 5900 6100 7000Á

Resolución:

La serie de Balmer corresponde a los “saltos” o 

transiciones electrónicas de un nivel lejano hacia 

el segundo nivel.

Serie de BAIMEK
n -- 1 --------------------------------------------------------

Se observa que la primera línea de la serie de 

Balmer corresponde a la transición del nivel 3 al 

nivel 2 :

n, =  2 n2 =  3
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Para determinar la longitud de onda usamos la 

ecuación de Rydberg

— = 1 ^
X h

Reemplazando valores y despejando la longitud 

de onda tenemos:

A h \ 2 2 3 2J

■ X =  36/5Rh = 36

5(1,097 x 105cnrr')

X =  6,56 x 10“5cm

Convertido en angstrom será:

108Á c
6,56 x 10 °cm x-i—  x =  6  560 A

lcm

Este valor corresponde al color rojo del 

espectro visible de acuerdo al esquema dado.

Problema 18
Si el número de onda emitido por una transición 

electrónica que corresponde a la serie de Lyman 

es 1,053 x lO’ c m '1, ¿a qué línea espectral de 

dicha serie corresponde?

Resolución:

La serie de Lyman corresponde a transiciones 

electrónicas de un nivel lejano al primer nivel 

n, =  1 y n2 =  n 

Reemplazamos el valor del número de onda en la 

ecuación de Rydbergy determinamos “n”.

1 1

Donde el número de onda es v es igual a 1/A 

1,053 x 105 =  (1,097 x 103) I
l 2 n 2j

_______________________________________ Q ü í 'm i s a

Resolviendo: n =  5 (quinto nivel)

Lo cual corresponde a la cuarta línea de la serie 

de Lyman.

Niveles 
de energía

3
v

■’cr

2 \

* \
S i , r >t >r

Serie de LYMAN

Problema 19
Establecer la relación correcta entre la serie 

e s p e c tra l y la  r e g ió n  d e l e s p e c tro  

electromagnético total que le corresponde.

I. Brackett a ) Infrarrojo

II. Lyman b ) Ultravioleta

III. Pfund c ) Visible

IV. Paschen d) Microonda

V. Balmer e ) Rayos X

Resolución:

La serie de Lyman posee longitudes de onda 

emitidas en la región ultravioleta, la serie de 

Balmer se encuentra en la región del espectro 

visible. Las otras series, de Paschen, Brackett y 

Pfund corresponden a diferentes zonas del 

in fra rro jo : c e rca n o , m ed io  y le ja n o

respectivamente.

Problema 28
Con respecto al experimento de Rutherford 

señalar falso (F ) y verdadero (V ) según 

corresponda.

I. La mayoría de partículas “a ” (alfa) son 

desviadas en un ángulo variable de 0 ° hasta 
un valor 180°.

II. Se llega a la conclusión que el núcleo 

atómico es de carga positiva y de elevada 

densidad.
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III. Muypocas partículas “o” son desviadas por la 

lámina de oro en un ángulo “ 0 ”, donde: 

0 ° < 8 s 180*.

IV. £1 fenómeno observado sería el mismo, si es 

que se utilizan los rayos “p* (Beta).

Resolución:
En el experimento de Rutherford se observa que 

la mayor parte de partículas’ “ a” atraviesan la 

lámina de oro, entonces se deduce que el átomo 

es casi vacío. Solo algunas partículas “a" son 

desviadas porque existe repulsión con el campo 

eléctrico generado por el núcleo atómico, por lo 

cual se deduce que este es positivo, de volumen 

muy pequeño y concentra casi toda la masa del 

átomo.

Del gráfico se observa la desviación de partículas 

alfa (a )  positivas por repulsión con el núcleo 

atómico donde “ 0 ” es el ángulo de desviación 

que varía: 0 ° <  6  < 180°.

Problema 21
Emest Rutherford plantea un modelo atómico en 

1911 que sustituye al de Thomson, basado en su 

famoso experimento. ¿Qué enunciado no está de 

acuerdo con la teoría de Rutherford?

A ) Los electrones se mueven alrededor del 

núcleo atómico en órbitas circulares y 

concéntricas

B) El modelo es semejante al sistema planetario 

en miniatura.

C) La fuerza electrostática de atracción que 

ejerce el núcleo sobre el electrón es 

neutralizado por la fuerza centrífuga de 

magnitud igual a la fuerza centrípeta.

D) Rutherford no pudo explicar por qué las 

órbitas de l electrón debían poseer energía 

constante.

E) Los electrones se encuentran en 

determinados niveles de energía estacionaria.

Resolución:

Los niveles de energía estacionarios fueron

propuestos por Niels Bohr.

S S 5

f  uWtma 22
Según el modelo atómico de Bohr, al pasar un 

electrón de un nivel a otro consecutivo en el 

átomo de hidrógeno incrementa su distancia 

(radio) en 26,45 x 10 "  m. Indicar cuál es el nivel 

más excitado.

Resolución:
Realizamos un esquema de la transición 

electrónica en niveles consecutivos.

n  n + i

Se observa que ia distancia entre una órbita “n” y 

la órbita “n + 1 ” es la diferencia de sus radios 

Ar =  rn+, - r „ . . . .  (I)

Reemplazamos el valor dado y usamos la 

ecuación del segundo postulado de Bohr: 

rn =  0,53 n2 Á =  0,53 n2 x 10 10 m

Reemplazando en la ecuación (1)

26,45 x 1 0 "  = 0 ,5 3 (n + l)2x 10 -  0,53n2 x 10 '°

5 =  (n +1 ) 2 - n2 =» n =  2 

y el nivel más excitado es: n +1 =3 (3er. nivel)
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Problema 23
Para promover un electrón desde el nivel basal 

hasta un nivel “x ” se absorbe 3 08,7 kilocalorías 
por lm ol de átomos de hidrógeno.
Determine “x "  según la teoría de Bohr 

Resolución:
Bosquejamos la transición electrónica 

Se absorbe

Núcleo
n = i

308.7kcal
mol

x

De acuerdo al cuarto postulado y sus 
conclusiones, la energía absorbida se calcula 
según la ecuación:

AE =  E, - E ,  (I)

Donde la energía del nivel “x ” es:

E , =
313,6

kcal/mol

Resolución:

I. Es falsa, puesto que solo hay 2 transiciones 
electrónicas donde se emite energía en forma 
de fotón que son “a" y “c " y corresponde a 2  

líneas brillantes en el espectro de emisión.
II. Evaluamos la energía del fotón en “a" y en “c ” 

emitidos:
Ea =  E, - E,

=  (  13’6 
r  2 2

Ec =  E4 - Ej 

13,6 

42

eV. - (-13,6 eV.) „ =  10,2 eV.

13,6̂ 1 . . .
— — =  0,66 eV.

33

y la energía del fotón absorbido en “b” es: 
Es =  E4 -  E2

=  (  I M l  -  í I M )
l 42 T  22

=  2,55 eV.

y la energía en el primer nivel es 

. kcal
E. = -313,6

mol

Reemplazando en (I)

308 7  kcal _ ( 313,6 kcal 
mol (  x 2 mol

— x  =  8  (n = 8 , octavo nivel)

-313,6
kcal

mol

Se observa que: Ea >  Eb >  Ec 
Como la longitud de onda “A” es 
inversamente proporcional a la energía del 
fotón se cumple:

A... >  Ab > A„

por lo cual la proposición es verdadera.
111. Es falsa, porque en la proposición anterior 

señalamos que la energía del fotón cumple:

Problema 24
Aplicando la teoríade Bohr, ¿qué proposición (es) 
es (son ) correcta (s ) respecto de las siguientes 
transiciones electrónicas?

3 4

I. En el espectro se observan 3 líneas brillantes.
II. Las longitudes de onda de los fotones 

cumplen la relación: Aa <  Ab <  Ac

III. La energía del fotón cumple la relación 

E. =  E, =  Ec

Ea5” ^t) 51 Ec

Rpta: Sólo I I

Problema 25
Si el potencial de ionización de una especie 
hidrogenoide es 217,6 eV. Hallar el radio de la 
órbita en la cual su único electrón posee una 
energía de -1254,4 kllocalorías/mol.
Resolución:
Para una especie hidrogenoide, es decir un ión 
que posee 1 electrón com o el hidrógeno, se 
cumple que el potencial de ionización es:
Pl. =• 13,6 (Z )2 eV.
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Reemplazando:

217,6 eV. =  13,6(Z)2 eV. -  Z =  4

Por lo tanto se trata de ión 4Be+3

Luego la energía del electrón en una órbita del
hidrogenoide es:

E„
313,6 kcal

n 2 rnlol

Reemplazamos datos:

- 1254,4
kcal

mol
-(4 ) 2

mol

Resolviendo: n =  2
Entonces el radio de la órbita n = 2 del ión 4Be+3:

_  0,53n2 _  0,53(2) 2 

r" Z 4
rn =  0,53 Á

Problema 26
Señale qué enunciados son correctos acerca de
la teoría atómica de Bohr:
I. S ó lo  e s  a p l ic a b le  e n  á to m o s  

monoelectrónicos.
II. Permite explicar los espectros de emisión de 

átomos polielectrónicos.
III. Plantea la existencia de órbitas electrónicas 

definidas con niveles de energías definidos,
IV. Predice la existencia de los subniveles de 

energía.
Resolución:
I. Es verdadero, el modelo de Bohr permite 

explicar satisfactoriamente los espectros de 
emisión de hidrógeno y los hidrogenoides: 
2H e\ 3Li+2, 4Be+3, etc.

II. Es falso, los espectros de emisión de átomos 
con más de 1 electrón sólo se pueden 
explicar con la mecánica cuántica.

III. Es verdadero, el único electrón se mueve 
alrededor del núcleo en órbitas de radio 
conocido:

r„ =  0,53 Á: (n ) 2 y de energía definida:

c  13.6 ,,E„  -----— eV.

IV. Es falso, porque la existencia de los 

subniveles de energía fue propuesto por 

Sommerfeld, quien los utilizó para explicar el 

efecto Zeeman.

fffrta: l y  III

Problemas
En el átomo de Bohr, un electrón es promovido 

del nivel “n” al cuarto nivel. La radiación que 

produce la excitación posee un número de onda 

igual a 102 823 c m '1. Determinar el nivel “n” y la 

serie a que pertenece la línea espectral 

producido.

R„ =  109 678 cm 1 

Resolución

Como el electrón va ha ser excitado, entonces el 

nivel desconocido “n” es menor que 4. 

Aplicando:

v = R,
1 1 (a)

Donde: n, >  n. n, =  4 n, =  n

102 823 =  109 678 - -------

Reemplazando valores en (a )

1_ _¡_

n 2 42J

Efectuando: n =  1 (nivel basal)

La línea espectral de absorción originado 

debido al salto del electrón de n = 1 a n =  4 

corresponde a la serie de Lyman.

Promana 26
¿Cuál es la energía cinética de un fotoelectrón 

emitido por el cesio al recibir una radiación de

longitud de onda igual a 5 000 Á?

La longitud de onda crítica para el cesio es de

6  600 Á

Dato: h =  6 , 6  x 10 27 erg ios . s
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Química

Resolución:
Para el efecto fotoeléctrico se cumple:

E =  W 0 +  Ec -  h -  = h—  + Ec ...................(a )
A A0

Donde:

A =  5 000 Á  x 19..8 c.?  = 5  x I0 '5cm
1Á

A0  = 6  600 Á x 1 0  8oc-m- = 6 , 6  x 10"5cm 
1A

De (a ) despejamos “Ec" y reemplazar datos:

= 6,6x10 27x3x 10’° ( ---- !------------- í )
(  5 x 10 '5 6,6 x 10 '5j

Ec =  9,9x 10' 13 ergios 

Problema 29
En la figura siguiente se representa gráficamente 
la energía cinética de los fotoelectrones 
originados en el cesio y wolframio, en función de 
la frecuencia de la luz incidente. Señale la 
afirmación incorrecta

I. La frecuencia umbral de W  es mayor que la 
del Cs

II. La longitud de onda umbral o crítica del Cs es 
mas corta que la del W

III. Se necesita menos energía para arrancar 
fotoelectrones del Cs que del W

IV. A  mayor frecuencia de la luz incidente, mayor 
es la energía cinética de los electrones 
liberados.

Resolución:
Analizamos la gráfica y sacamos las siguientes 
conclusiones:

1. v0 (w ) >  v0 (Cs), por lo tanto se necesita 
mayor energía para arrancar electrones del W

2. Como v0 =  —  => A0 (W ) <  A0 (Cs)

3. A  mayor frecuencia de la luz incidente es 
m ayor la energ ía  c inética de los 
fotoelectrones, en ambos metales.
Por lo tanto: I(V), il(F ) II1(V) IV(V)

\R¡aa:I!

Problema 30
No corresponde al m oíielo atómico propuesto por 
Emest Rutherford
A ) El núcleo atómico es muy pequeño y de alta 

densidad.
B) El dinamismo del electrón a través de 

trayectorias circulares, en tomo al núcleo, 
será para contrarrestar la atracción 
coulombica

C) El diámetro atómico es 10 000 veces el 
diámetro nuclear

D) El electrón órbita el núcleo con energía total 
constante describiendo así trayectorias 
circulares y elípticas.

E) El ángulo de dispersión de los rayos “a ” sirvió 
para estimar la carga nuclear.

Resolución:
Rutherford no plantea la energía total constante 
para el electrón; éste ya corresponde al postulado 
de Bohr sobre la órbita estacionaria de energía 
(basado en teoría cuántica de Planck)

Rpta: D  ]

148

www.FreeLibros.me



P r o b le m a s  P ropuestos

Marque la proposición incorrecta

A ) Los rayos catódicos se producen en 
tubos de alto vacío y a voltajes elevados

B) Se manifiestan con un brillo o 
fluorescencia detrás del ánodo

C) Los rayos canales poseen una relación 
carga- masa cuyo valor es más alto que 
en el caso de los rayos catódicos

D) En el experimento de la gota de aceite, 
se determinó que la carga de cada gota
era múltiplo del valor 1,6x10 l9Coulomb 4.

E) Los rayos canales son flujo de protones 
si es que el gas residual en el tubo de

ac írxes Jvrfióyg on J  O ,

Señale la relación correcta
I. Thomson
II Goldstein
III Millikan
IV. Stoney

a ) Carga del electrón
b) Relación carga-masa del electrón
c ) Rayos canales
d ) Sugirió el nombre de electrón

A ) I-a, II-b, IIl-c, IV-d
B) 1-a, II-c, III-b, IV-d
C) I-b, II-c, IH-a, IV-d
D) I-c, II - a, Ill-b , IV-d
E) I-c, Il-b, III-a, IV-d

No constituye una propiedad de las ondas
electromagnéticas

A ) No sufren desviación frente a un campo 
magnético generado por los polos de un 
imán

B) Poseen una velocidad que siempre es 
constante cuando atraviesan diferentes 
medios

C) Poseen una longitud de onda (A) que 

disminuye al pasar por un medio más 

denso.

D) Tienen una frecuencia característica 

que a través de diferentes medios se 

mantiene constante.

E) Están formados por campos eléctricos y 

m a g n é t i c o s  f lu c t ú a n  t e s  y 

perpendiculares entre si.

En el siguiente gráfico se muestra parte de 

una onda electromagnética. Determine el 

número de onda en m '

1 nanosegundo (ns) =  10 9 s

A ) 66,6 B) 6,66 C ) 0,66 

D) 666 E) 0,06

5. Un televisor a colores emite rayos “X” con

una longitud de onda de 10 Á. ¿Cuántos

fotones de esta radiación se han emitidos 

durante 30 segundos de funcionamiento si 

su potencia eléctrica es 180 watt (Joule/s)

A ) 3,7x10'° B) l,7 x l0 15 C) 2,7x10'°

D )2 ,7x l09 E) 3,7x 1014

6. ¿Cuál es la energía cinética de un electrón 

en la tercera órbita, según el modelo 

atómico de Niels Bohr?

aQ =  0,529 Á

A ) e2/6a0 B) e 2/9a0 C )e 2/18a0

D) e2/15a0 E) eVSa,
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Química

Respec to ai experimento y modelo atómico 
de Rutherford, ¿qué proposición es 
correcta?

A) La mayoría de partículas “o ” 
atravesaban* la lámina de oro y sólo 
algunas se desviaban con ángulos de 
desviación menor a 90a.

B) La desviación de algunas partículas “a” 
se debe á  la repulsión eléctrica con el 
campo eléctrico generado por los 
núcleos atómicos de la lámina de oro.

C) Los electrones giran alrededor del 
núcleo atómico en órbitas circulares
con energía constante

D) Las órbitas dél electrón son elípticas, de 
masa simila' a! sistema planetario solar

E) Según la tísica clásica, el modelo de 
Rutherford es estable.

¿Cuál de las siguientes proposiciones es 
falsa?

A ) La serie de Pfund del espectro de 
emisión del hidrógeno se encuentra en 
la región Infrarroja

B) El espectro de absorción del hidrógeno 
se genera por las transiciones 
electrónicas del electrón de su estado 

fundaméntala otro estado o nivel n? 1
C) En la ecuación de Rydberg para el 

átomo de hidrógeno la frecuencia será

iguala v = R „ f  — -

K
Donde: n, <n2

D) Para que se*genere la emisión de una 
radiación invisible al ojo humano de 
parte del átomo de hidrógeno, 
necesariamente el electrón debe caer 
hacia cualquier nivel diferente de 2

E) El espectro >de emisión de un sólido 
incandescente es un espectro continuo

9. ¿Cuál es el número de onda en cm 1 
correspondiente a la cuarta línea de la serie 
de Lyman en el espectro de emisión del 
hidrógeno?.
R = constante de Rydberg.

A ) 25 R/24 B) 18 R/19 C) 19 R/18
D) 21 ROS E) 24 R/25

10. En cuanto al espectro electromagnético 
total. ¿Qué enunciado no concuerda con 
sus características?

A ) Los rayos cósmicos tienen mayor 
longitud de onda que ios rayos y

B) Los rayos infrarrojos tienen menor 
rTTecaenácfqadicrTdciia¿toi i úuraV'jirttta

C) Las ondas de radar tienen mas energía 
que las ondas de radio

D) Las ondas de T.V. son ondas Hertzianas
E) Los rayos cósmicos se originan 

mediante reacciones nucleares

11. Según el modelo atómico de Bohr para las 
siguientes transiciones electrónicas, ¿cuál 
es la energía total neta emitida o absorbida?

A) 18 eV. B) 2,4 eV. C) 13,6eV. 
D )0 E) 0,52 eV.

12. En el siguiente gráfico para las transiciones 
electrónicas “a” y “b* señale lo incorrecto.

AJ Ab <  l ,
B) t»b >  «a
C ) E ^ E ,
D) Generan 2 lineas brillantes en el 

espectro de emisión
E) La energfa total emitida es 19,48 eV.
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ip ítu lo  III
Estructura Atóm ica

t. Determine:
a) ¿A qué nivel, en la especie hidrogenoide 

2He+ en estado excitado, corresponde la

energía -78,4 k£í!Í?
mol

b ) ¿Cuántos iones de 3Li+2 se podrán 
ionizar por tercera vez al proporcionarle 
una energía total de 2,17x 1012 ergios?

A ) 3 ; 1020 B) 2 ; 1015 C )5 ;1 0 ’8
D) 6 ; 1024 E) 4 ; 1022

1. ¿Qué enunciado no corresponde a los
modelos atómicos planteados?

A ) En su primer postulado, Bohr aplica la 
física clásica cuando utiliza la ley de 
Coulomb y la segunda ley de Newton.

B) En su segundo postulado, Bohr aplica la 
teoría cuántica de Plankc para el 
momento angular del electrón.

C) En su cuarto postulado, Bohr predice la 
energía de ionización del átomo 
hidrógeno y de los iones 2He+l, 3Li+2 y 
<Be+3

D) En e l m o d e lo  a tó m ic o  de 
Bohr-Sommerfeld, en un nivel de 
energía hay estados energéticos 
ligeramente diferentes cuyos órbitas 
sólo pueden ser elípticas

E) En el modelo atómico de Rutherford el 
electrón debe emitir constantemente 
energía según la física clásica.

i. Señale la(s) proposición(es) correcta(s):
I. Según J. Dalton, las sustancias com o 

h id ró g e n o  y o x íg e n o  d eb ía n  
r e p r e s e n ta r s e  c o m o  H y O 
respec tivamen te.

II. A. Avogadro planteó la hipótesis de que 
ciertas sustancias simples forman 
moléculas, así com o el nitrógeno y 
oxígeno debían de representarse com o 
N2 y  0 2 respectivamente.

III. Thomson propuso un m odelo esférico 
con carga uniforme positiva (distribuida 
en toda la esfera) y electrones 
incrustados en él, de tal modo de que el 
átomo es eléctricamente neutro.

IV. Según el resultado del experimento de 
Rutherford, éste esperaba (según 
m odelo de Thomson) que los rayos “ ct” 
no atravesaran la laminilla de oro.

A ) 1,11 B) Sólo II C) i, II y III
D) III, IV E) Todos

16. Según la serie espectral del átomo de 
hidrógeno correspondiente a la región 
visible, determine la energía de la luz 
monocromática que corresponde a un 
fotón cuya longitud de onda es máximo. 
Además, identifique el color. (h=6,63xl0 27 
e rg io . s).

A ) 0,95 eV; rojo B) 1,89 eV; azul
C ) 1,42 eV; rojo
D) 1,42 eV; azul E) 1,89 eV; rojo

17. Respecto al m odelo atómico de Bohr, 
señalar el número de proposiciones 
correctas:
I. Explica por qué el número de líneas 

espectrales de emisión es mayor que el 
de absorción en las condiciones del 
experimento.

II. Es el único m odelo atómico, incluyendo 
el m odelo atómico moderno, que 
cuan tífica los momentos angulares del 
electrón.

III. Este m odelo  fue reem plazado
totalmente por el modelo atómico de A. 
Sommerfeld.

IV. En el átomo de hidrógeno, la energía 
potencial y  la energía cinética son 
siempre mayores en nivel más externo 
que en un nivel interno.

V. La teoría de Bohr sirvió de base teórica 
a la espectroscopia.

A ) 2 B) 1 C) 0
D) 3 E )4
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23¡i'¡misa.

18. Señalar verdadero (V ) o  falso (F ) según 
corresponda:
I. El primer m odelo atómico fue propuesto 

por J . Dalton.
II. El efecto Zeeman fue explicado 

parcialmente por A. Sommerfeld, quien 
planteó de que los electrones giran en 
trayectorias circulares y elípticas.

III. E. Rutherford demostró que el volumen 
atómico era igual a 10,z veces del 
volumen nuclear, concluyendo de que 
el núcleo es extremadamente pequeño 
y de alta densidad.

IV. En el modelo atómico moderno, se 
considera al electrón com o una 
partícula que se mueve alrededor del 
núcleo siguiendo una trayectoria 
ondulatoria.

A ) FW F  B) VFFV C) FFVF 
D) FFW  E) FVFV

19. Señalar verdadero (V ) o falso (F ) según 
co rre sp o n d a  para las s igu ien tes  
proposiciones:
I. La idea de que la materia está 

constituida por partículas diminutas, 
indivisibles y eternas fue planteado por 
primera vez por J. Dalton.

II. Según Dalton, la molécula de agua 
tendría por fórmula: HO.

III. Goldstein observó por primera vez el 
protón en forma de rayos canales.

IV. La inestabilidad del átomo, según el 
modelo propuesto por Rutherford, 
significó el fracaso de la física clásica 
para poder exp licar fenóm enos 
atómicos.

V. El estudio de la descarga eléctrica en los 
tu b o s  al v a c ío  p e r m it ió  e l 
descubrimiento del electrón, protón y 
rayos X, principalmente.

A ) V W W  B) VFFVF C) FVVW
D) FFFW  E) FFFVV

20. Señalar verdadero (V ) o falso (F)
I. En el átomo de Bohr, la energía cinética 

de! electrón en n=4 es mayor que en 
n=3

II. En el átomo de Bohr, si un electrón es 
promovido de nivel basal a n=3, 
absorbe 2 fotones de diferente magnitud

III. La energía cinética del electrón en nivel 
basal de .¿He*1 es mayor que en 3Li*2

IV. La velocidad del electrón en n = 2 de 
3Li*2 es menor que en ¿Be*3

A ) FFFV B) FFFF C) FVFV 
D) F FW  E) V F W

21. Indique el orden creciente de la longitud de 
onda para los siguientes tipos de radiación 
electromagnética
I. Rayos X
II. Ondas emitidas por estaciones radiales
III. Rayos cósmicos

A ) I <  II <  III B) II <  I < III C ) lli <  I <  II 
D) II < III <  1 E) III < II <  I

22. En el átomo de hidrógeno, un electrón que 
se encuentra en la órbita "x " absorbe un

fotón cuya longitud de onda (Á) es 1 800 A, 

luego absorbe una radiación de longitud de 

onda de 600 A  hasta llegar a una órbita “y ”. 

Si la transición electrónica se realiza en 
forma direcTá, ¿cuál es la longitud de onda 
del fotón absorbido?

A) 100 Á B )200 Á C) 300 Á

D) 400 Á E) 450 Á

23. En la especie hidrogenoide Li*2 Cz=3), el 
electrón gira en la cuarta órbita. ¿Cuál es el 
valor de la energía cinética en Joule?
Dato:
Carga del electrón (e  )  =  4,8x10 10 u.e.c

A ) 20x10 15 B) 12x10 19 C )1 5 x l0  12
D) 25xlO '10 E) 10,5x10 5
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24. Con respecto a las series espectrales de 
emisión del átomo de hidrógeno. ¿Qué 

proposiciones son correctas?

I. Se producen una vez que el hidrógeno 
gaseoso sufre una descarga eléctrica a 
una presión baja, en un tubo de vidrio
sellado

II. En la serie de Balmer, la emisión de 
mayor longitud de onda corresponde al 
color violeta

III. En la serie de Paschen, la línea espectral
o

de mayor energíaposee una A = 8 181 A  

que corresponde a una radiación 
infarroja

/ IV. En la serie de Pfund, las transiciones 
/ electrónicas tienen com o nivel de

llegada n =  4

A ) I y II B) II y III C) III y  IV 
D) I, II y III E) I y III

25. Al analizar cierta radiación que pertenece 
al espectro visible, se determinó que la 
energía de un fotón es de 3,6x10 12 ergios, 
¿cuál es la longitud de onda en angstróm 

( Á ) asociada al fotón y cuál es la región del 

espectro electromagnético a la cuál 
pertenece?

Datos:
h =  6,6 x 10 27 ergios . s 
c =  3 x 10locm  ,s  1

A ) 6 000 A  ; región infrarroja

B) 5 500 A  ; región visible

C ) 6 500 Á  ; región ultravioleta

D) 8 500 A ; región infrarroja

E) 5 500 Á ; región ultravioleta

26. Marque lo incorrecto

A ) La teoría atómica de Dalton plantea que 
la materia es discontinua

B) Thomson determina que la relación 
carga masa del electrón es muy alta

C) Rutherford plantea que el átomo es casi 
vacío y la masa se concentra en su parte 
central muy pequeña y de carga 
positiva.

D) Bohr plantea que el electrón gira en 
órbitas circulares donde la energía es 
estacionaria y cuantizada.

E) Sommerfeld plantea la existencia de 
subniveles de energía, los que a su vez 
están constituidos por orbitales.

27. Sobre la teoría atómica de Niels Bohr, 
señale verdadero (V i o falso (F )
I. El e le c tró n  Orbita al n ú c le o  

circunferencialmente en los átomos 
monoelectrónicos (,H; 3Li^2; 2He+ l. . . . )

II. La cantidad de movimiento angular del 
electrón debe ser múltiplo entero de 
_h_
2ix

III. La menor órbita, parados consecutivos,
O

cuya distancia es 2,645 A, es n =  2

IV. La velocidad del electrón en la décima 
órbita (n=10) será 22 km/s

A ) V W F  B) F V W  C) VFFV
D) FFVF E) V V W

28. El valor del cuarto potencial de ionización 
en una especie hidrogenoide es igual a
217,6 eV. En dicho hidrogenoide, el electrón 
salta del cuarto nivel al nivel basal. ¿Cuál es 
el valor de la longitud de onda en Angstróm 
del fotón emitido?
Dato:
h =  6,62x10 27 ergios.s

A ) 60 Á  B) 30 Á  C ) 600 Á

D) 300 Á  E) 100 Á
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Q u í m i c a

j y  Nuclear
C A P Í T U L O

c

A. Enrico Fermi (1901-1954), científico italiano, fue el primero en realizar la fisión nuclear. Al servicio de 
EE.UU., en la Universidad de Chicago, en ] 942, realizó la primera reacción en cadena, que daría el inicio 
para la fabricación de la bomba atómica y el ingreso de la humanidad a la Era Nuclear.

B. Los esposos Marie y Pierre Curie realizaron estudios minuciosos en el campo de la radiactividad y por 
sus contribuciones en este campo compartieron el Premio Nobel de 1903 con Henri Becquerel. Marie 
Curie recibió otro premio Nobel de Química en 1911 por haber descubierto el Radio y el Polonio.

C. La explosión de una bomba atómica en la superficie terrestre eleva al aire muchas toneladas de polvo, 
material radioactivo que forma lluvia radiactiva'' (fuente duradera de contaminación con radiaciones), 
onda de choque de presión elevadísima y el foco de calor que eleva la temperatura hasta 1 0 ’ 0 0 0  0 0 0  °C.
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Q UÍMICA -  
/  N U C L E A R

  „  ■■■,    .— :-----------;   . ;-----

OBJETIVOS .
• Entender la radiactividad comq. un fenómeno nuclear y diferenciar los tipos de decaimiento 

radiactivo utilizando ecuaciones nucleares,, . ,
• Comprender el tiem pq.de vMá m edia de un radioisótopo’y su aplicación, para determinar la 

antigüedad de restos fósiles ̂  d é  niíhjs,rales; 1 . ,
• Coqocer los efectos ñbciyoS;de;;las;rey¡acipries nucleares en sistemas biológicos y los usos 
_., benéficos de radioisótod,os'en medicina, agricultura, química, industria, biología, etc.
• Comprender cóm o se J ^ $ b \ te j| ^ ^ '‘)o^.eÍe'ñ)entós artificiales y  en qué se fundamentan las 
' •„ amias nucleares hidrógeno, etc).

_•* v "Entender los p roy ios contra eñ éd;uso, de la energía nuclear de fisión y fusión.

INTRODUCCIÓN

Cuando se agoten las reservas de 

petróleo, se espera que la energía 

nuclear sea la gran solución para la 

crisis energética mundial. Entonces, 

resu lta n ecesario  p lan tearn os 

preguntas c o m o :

¿De dónde y cóm o se origina una 

energía tan poderosa? ¿Sólo se emplea 

dicha energía con fines pacíficos?, ¿Ya 

se ingresó a la era nuclear? La química, la botánica, la geología, la medicina, la metalurgia, la 

agronomía, la fisiología, la ingeniería genética y otras disciplinas se han beneficiado grandemente con 

el uso de radioisótopos pero, ¿cómo y por qué?

La química nuclear estudia los cambios naturales y artificiales que ocurren en el núcleo de los 

átomos (núclidós) inestables. Esta rama de la química comienza con el descubrimiento del fenómeno 

de radiactividad por parte de Becquerel. Luego los esposos Curie y Ernest Rutherford, principalmente, 

describen ampliamente éste fenómeno.

Fisión nuclear Un neutrón lento provoca la ruptura de un núcleo pesado, 
produciéndose núcleos ligeros y la liberación de una enorme cantidad de energía 
nuclear que se emplea en las bombas atómicas y para generar electricidad de alta 
potencia.
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Posleriormente, los científicos de EE.UU y laantigua URSS, desarrollaron tecnologías muy sofisticadas 

para aprovechar la poderosa energía nuclear, lamentablemente con fines bélicos, para fabricar armas 

nucleares poderosas com o la bomba la atómica, la bomba de hidrógeno, o la bomba de neutrones.

Sin embargo, en la actualidad, la energía nuclear también se utiliza con fines pacíficos; por ejemplo, 

para generar electricidad, fabricar motores atómicos o pilas atómicas, para el tratamiento del cáncer y 

en otros campos de la actividad humana.

RADIACTIVIDAD _____________________ ~ ■________

El fenómeno de radiactividad fue descubierto en 

forma casual por e l físico francés Heríri Becquerel 

(1 896) cuando estudiaba el fenóm eno de la 

fluorescencia y fosforescencia, para saber qué 

sustancias emitían o  no rayos X (descubiertos por 

Roentgen en 1 895). Un día, Becquerel trabajaba con 

sal de uranio, (llamada pechblenda), que es una mezcla 

muy com pleja (K,SO, . U 02S04 . 2H2Ot U3Og y otros 

compuestos uranio, radio y polonio), observó que unas 

placas fotográficas protegidas con papel de color negro 

colocadas cerca al mineral quedaban veladas sin que 

sobre ellas actuara la luz. Repitió el experimento con 

más cuidado y llegó a la conclusión de que las sales de 

uranio emitían unos rayos invisibles (parecidos a los 

rayos X), los que causaron el velamiento de las placas.

Las placas mostraron también que ciertas zonas quedaban ennegrecidas con mayor intensidad que 

otras ¿habríaotros elementos similares al uranio, pero más radioactivos? Para responder a esta pregunta, 

Becquerel encomendó el resto del experimento a sus ayudantes, la joven polaca Marie Sklodowska Curie 

y su esposo, Pierre Curie, quienes, luego de análisis complejos, comunicaron en \ 898 el hallazgo de dos 

nuevos elementos radiactivos: el Polonio (P o ) y el radio (Ra). Los esposos Curie llevaron a cabo un 

análisis químico sistemático de una solución de pechblenda en ácido nítrico mediante el proceso de 

precipitación: la solución de pechblenda en ácido diluido era tratada con sulfuro de hidrógeno. Así ei 

uranio y las trazas de torio permanecía en la solución y las impurezas (Pb , Bi,Cu, As y Sb) precipitaban: 

el precipitado mostraba una fuerte radiactividad. Luego, los sulfuras de arsénico y antimonio se disolvían 

en una solución que contenía azufre y sulfuro de amonio, al final, quedaron sulfuras insolubles de Pb, 

Bi y Cu. Luego separaron la muestrade bismuto que mostraba una fuerte radiactividad (400 veces mayor 

a la de una masa similar de uranio)concluyeron así de que la sustancia extraída de la plechblenda 

contiene un metal desconocido, similar al bismuto en sus propiedades analíticas, este nuevo elemento 

se llamó Polonio (Po).

Después de recibir uno pequeña dosis radiactivo (I al 
paciente le miden con un contador geiger la cantidad de 
radiactividad asimilada por la glándula tiroides, para 
diagnosticar el hipertiroidisnw.
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Luego, por separación química de las impurezas de la pechblenda, se encontró una segunda 

sustancia fuertemente radiactiva. Este nuevo elem ento se llamó Radio (Ra). El radio es 300 000 veces 

más radiactivo que el uranio.

En I 902, Marie Curie consiguió aislar 0,1 g de radio puro a partir de una tonelada de pechblenda 

traída de las minas situadas en Austria.

Emest Rutherford en I 899 demostró que los elementos radioactivos emiten radiaciones alfa (a ) y beta 

(P). El científico Paul Villard identificó un tercer tipo de radiación: gamma (y ).

Figura 4.1 Los tres tipos de radiaciones que emite una sustancia radiactiva. Los rayos alfa se desvían hacia el 
polo (-), tos rayos beta hacia e! polo (+) y tos rayos gam ma no se desvían. Las sustancia fluorescente absorbe 
radiación y emite posteriormente luz visible en forma de centelleos o destellos.

Bajo la influencia de un campo eléctrico, los rayos a se desvían hacia el polo negativo, por lo tanto, 

deben estar constituidos por partículas de carga positiva. Los rayos p se desvían más que los rayos alfa, 

pero hacia el polo positivo, por lo tanto, deben estar constituido por partículas de carga negativa y de 

menor masa que los rayos a. Los rayos y no sufren ninguna desviación, es energía pura, tipo rayos X, 

pero de mayor frecuencia y, por lo tanto, más penetrante. A  estas conclusiones se llegó luego de realizar 

experimentos muy complejos por parte de muchos científicos.

¿Qué es el fenómeno de radiactividad?

Es la'déscomposjcióriespontánea de) núcleo atóm ico inestable, con la consiguiente emisión de j

electromagnética). Esta descom posic ión  nuclear s e  da hasta obtener un rvuevo núcleo de mayor 
estabilidad. v  ;

Existen dos tipos de radiactividad: natural y artificial.
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RADIACTIVIDAD NATURAL_____________ '  • ' ________________________________

La radiactividad natural es la descomposición espontánea del núcleo atómico natural inestable con 
emisión de rayos alfa (a ), rayos beta (p ) y rayos gamma (y ). Fue descubierto por H. Becquerel (1 896).

Figura 4.2 Material radiactivo natural emitiendo rayos a. rayos p  y rayos y.

Un núcleo natural inestable nunca emite simultáneamente los tres tipos de radiación, sino en 
forma discontinua, es decir, emite “a" acompañado de “y”, luego “P" acompañado de “y ”, pero 
nunca simultáneamente.
La radiactividad es de naturaleza atómica (propiedad atómica) y no molecular (propiedad 
química).

CARACTERÍSTICAS DE LAS RADIACIONES

Radiación Alfa (a ) B eta (P ) • Gamma ( y )

Naturaleza

Corpuscular 
(Núcleos de ,He1)

Corpuscular
(Electrones)

se--------------- £

Energética
(Electromagnética)
' W W W -

Masa 4, 0026 u.m.a
1------u.m.a

183G 0

Carga relativa +2 1 0

Velocidad de salida 
del núcleo (en el 

vacío)
u, =  20 000 km/s

u2 = 270 000 km/s 
(90 % de c ) c =  300 000 km/s

Poder ionizante alta baja muy baja

c : velocidad de la luz
Petra las radiaciones alfay beta, la velocidad de salida depende del núcleo inestable emisor; en el cuadro 
se indica un valor promedio.
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Poder de penetración (o poder energético)
Figura 4.3 Experimento que muestra el poder de penetración de las radiaciones radiactivas.

Y
w u w .

Al Al

o w i :

Fe

v w v

NU

e = 0,lm m  e =  3 mm 
(e — espesor)

N H
e =30 cm

Se observa que los rayos a son detenidos sólo por una lámina muy delgada de aluminio, Al (0,1 mm); 
los rayos p son detenidos por una lámina de Al de 3 mm de espesor; y los rayos y son más penetrantes, 
se detienen por medio de una gruesa capa de hierro, Fe (30 cm  de espesor). Por lo tanto, el orden en

poder de penetración es: Y >  P > a

La explicación de esta desigualdad está en relación a dos factores: masa y velocidad de las 
radiaciones; los rayos o son de mayor masa, por lo que encuentran mayor resistencia de parte de los 
átomos metálicos, y además poseen menor velocidad; los rayos y son energía pura y de mayor 
velocidad, por lo que encuentran menor resistencia para atravesar láminas metálicas o cualquier otro 
cuerpo material. Además, los rayos a se detienen luego de recorrer 4 a 5 cm en el aire y al ganar 
electrones de las moléculas componentes del aire se convierten en átomos neutros de helio:

<He*2 2 e ' ,He

PODER DE IONIZACIÓN

\Figura 4.4 Experimento que muestra el poder ionizante de las radiaciones. Al atravezar un centímetro de aire, los 
ayos alfa producen mayor número de iones cationes del aire y los rayos gamma menor número de iones cationes.

a  - C S p  X+ X+ X+ 1 50 0 0 0 a 1 0 0  0 0 0

> C ^ V ' "  > T  X+ X + X + | cationes

k  .................. -*

— 7 — ' V  Q & í  x+ X + 1
P — l  100 a 500

— x+ x+ í c" s
f   J

. z z s M z  ^  x -  x *

 i catíones
r*T c m ^  Aire ionizado

de aire parcialmente
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La ionización de átomos o  moléculas por parte de las radiaciones consiste en que ios electrones son 
expulsados de la envoltura electrónica por interacciones con las radiaciones, así:

1. La radiación alfa expulsa electrones de un átomo o molécula por choque (partícula - electrón) y por 

fuerza de atracción electrostática, donde el He+2 atrae a los electrones del átomo o molécula.

2. Los rayos beta expulsan electrones por choque y mediante fuerza de repulsión eléctrica.
3. La radiación gam m a  expulsan electrones porque, al interactuar con éstos, les dota de alta energía 

cinética, suficiente com o para abandonar átomos o  moléculas.

a. > p >  y

EFECTOS BIOLÓGICOS DE U S  RADIACIONES
Las radiaciones atacan principalmente a las células que se 

reproducen más, com o las del sistema reproductor y  células 
cancerosas.

1. Los rayos a, debido a su poco poder de penetración y 
corto alcance (son frenados por el aire luego de recorrer 4 

a 5 cm ) no dañan a la materia viva, pero si se ingiere ios 
elementos radioactivos (com o uranio, radio, radón, etc) 
con los alimentos contaminados o al respirar aire 
contaminado, al acumularse estos en alguna parte de 
nuestro organismo, producen daños internos (generan 
células cancerosas) debido a los rayos alfa emitidos de alto 
poder ionizante.

2. Los rayos p, debido a su mayor poder de penetración,en relación a los rayos a, y mayor poder 

ionizante que los rayos y, causan mayores daños superficiales en la materia orgánica o  viva, producen 

quemaduras sobre la piel y dañan los ojos de manera similar a los rayos ultravioleta, UV. del sol. Si 
la exposición a los rayos P es constante o prolongada, produce cáncer a la piel. Pero no llega a los

\  órganos internos si no es por ingestión.

\ Los rayos y, son los que causan mayor daños a la materia viva, pues llegan con facilidad a ios 
órganos internos debido a su elevado poder de penetración. Causa quemaduras internas, producen 
esterilización y  mutación de genes (al atacar al núcleo del a d n , alteran los cromosomas de una 
persona), por lo tanto sus descendientes serán anormales o deformes.

Los rayos y producen náuseas, vómito y diarrea, pero si la dosis es alta sobrevendrá la muerte en 
cuestión de días. El daño provocado a las células por la radiación y es acumulativo, por lo tanto, las 
dosis pequeñas durante un período largo de tiempo pueden ser tan dañinas com o una dosis elevada 
en una sola vez. Debido a ello, la dosis de radiación absorbida por los trabajadores que laboran en 

centrales o  laboratorios nucleares debe ser registrada cuidadosa y continuamente. Si una persona 
recibe mucha radiación por un período de tiempo mayor de lo especificado, debe ser retirado 
temporalmente del lugar.

Los rayos y se emplean para destruirlas células cancerosas, para ello se emplea el Co- 60 mediante 

la técnica de “baños de cobalto”. Más adelante, en radioisótopos, veremos otras aplicaciones de 
rayos y.

Contador Geiger, aparato muy utilizado en 
medicina, minería, geología, industria, etc. para 
detectar radiaciones que emiten cuerpos materiales 
radiactivos
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PRINCIPALES PARTÍCULAS IMPLICADAS EN FENÓMENOS NUCLEARES

Partícula - Notación en 
ecuaciones nucleares

Notación
simplificada

Alfa ¡.He4 a

Electrón (beta negativo) ,P° P ( e  )

Positrón (beta positivo) +,P° P+ (e * )

Deuterón |H2 d

Neutrino cv° V

Antineutrino o'’ 0 V

Gamma ( * ) oY° Y

(* )  Son paquetes energéticos (no son corpusculares), sin carga y con masa cero (en estado de 
reposo)

RADIACTIVIDAD ARTIFIOAL 0 INDUCIDA >, ________

Es la descomposición espontánea de un núcleo atóm ico artificial inestable, con emisión de rayos 
P o rayos p+ y rayos y, si el núcleo es liviano; en núcleos pesados (transuránidos) se puede emitir rayos 
a , rayos p , rayos p* y rayos y.

Figura 4.5 Conversión de una sustancia no radiactiva en radiactiva.

Fue descubierta por Irene Joliot - CurieO 934), hijade PierreyMarie Curie. Al bombardear aluminio 
con rayos alfa obtuvo 15P30, que es gran emisor de positrones (p +), según:

13a i2: ,He4

.Si3'

+

+ ,P°

En seguida, se obtuvieron isótopos de elementos ligeros, usando tipos de proyectiles distintos a los 
rayos alfa, com o protones, deuterones y neutrones, que fueron lanzados contra núcleos de elementos 
ligeros com o B, Mg, C, etc. Así se obtuvieron los radioisótopos 6C ", 7N 13, nNa24, 14Si28, etc. Los 
radioisótopos son isótopos radiactivos que en la actualidad tienen muchísimas aplicaciones.

¿Por qué sólo ciertos núcleos son inestables o radiactivos?
La respuesta a esta pregunta la encontramos en la teoría de estabilidad nuclear.
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ESTABILIDAD NUCLEAR. Existen 272 núclidos estables que cumplen con las siguientes reglas de 
estabilidad nuclear:
1. Un núcleo estable posee generalmente un número de par de protones y/o neutrones, así tenemos:

*  Se observa que sólo una cantidad mínima de núcleos 
(cuatro) que poseen número impar de neutrones y 
protones son estables, éstos son casos de excepción a la 
regla general mencionada.

2. Los núcleos cuya cantidad de protones o neutrones, sea: 2,8,20,28,50,82 y 126, llamados “números 
mágicos” , son los de mayor estabilidad.

3. Los núcleos con Z>83 son inestables o radiactivos.
4. En la gráfica de N vs. Z, un núcleo estable se encuentra en la “zona o  cinturón de estabilidad” .
5. A  mayor energía por nucleón, es mayor la estabilidad nuclear (ver energía de ligadura o  enlace 

nuclear).

Figura 4.6 Cinturón o zona de estabilidad nuclear. Por encima de la banda de estabilidad, los núcleos 
inestables emiten rayos (S, por debajo de la banda de estabilidad emiten rayos ¡T y los núcleos pesados (Z>83) 
emiten rayos alfa, generalmente.

1. Los núcleos ligeros (Z<20) son estables generalmente cuando = 1, es decir

cuando el número de neutrones es igual al número de protones.
2. Por encima y debajo de la banda o zona de estabilidad los núcleos son 

radiactivos.

z ' N ‘ ; NúdUdos estables

par par 160

par impar 56
impar par 52

impar impar 4*
Total = 272
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Ejemplos aplicativos
Ejemplo 1

De los siguientes átomos, ¿quiénes presentan 
núcleos estables?
i 56 r,
1. Fe ii. 52 co ni. « p IV. 12 Mg

Resolución:

Se sabe que los núcleos inestables poseen 
número de protones y neutrones impares; en 
Cciso contrario, los núcleos serán estables.

ÍZ = 26 ÍZ  =27 fZ  = 15 ÍZ -1 2
\N = 30 \N = 33 \N = 15 \N = 12

Por lo tanto los núcleos estables serán: I y IV

Ejem plo 2

Un núcleo atómico es estable, cuando:

I. N =  Z, si Z >  20

II. Pertenece a la banda de estabilidad

III. Se encuentra por encima de la banda de 
estabilidad

Resolución:

I. Falso, si Z>20, los núcleos estables poseen 
N >Z

II. Verdadero, pertenece a la zona de estabilidad

III. Falso, porque sería un núcleo radiactivo. 

Luego la proposición correcta es la II.

REACCIONES NUCLEARES

Es la alteración dei núcleo atómico, con emisión de partículas nucleares y energía nuclear, con la 
consiguiente formación de nuevos núcleos. Las reacciones nucleares pueden ser: de decaimiento 
radiactivo, reacciones por bombardeo (transmutación nuclear y fisión nuclear) y de fusión nuclear.

Las reacciones nucleares se representan simbólicamente mediante ecuaciones nucleares, donde 
se cumple el balance de número de masa y de carga nuclear.

Conservación de número de masa: £ A reactanles = £ A produclos

Conservación de carga nuclear: EZ = e z
r e a c t a n t e s  p r o d u c i o s

La energía liberada en una reacción nuclear siempre se calculará mediante la siguiente ecuación de 
Albert Einstein: AE =  Am . c2

Comparación breve entre las reacciones químicas y reacciones nucleares.

Reacciones químicas ’ Reacciones nucleares

1. Sólo intervienen los electrones externos
del átomo

2. Están involucradas pequeñas cantidades 
de energía (energía química)

3. La velocidad de reacción esta influenciada 
por factores externos com o la presión, la 
temperatura y los catalizadores.

4. Los átomos reactantes no pierden su 
identidad.

1. Sólo intervienen los núcleos atómicos

2. Están involucradas grandes cantidades de 
energía (energía nuclear)

3. La velocidad de reacción no está 
influenciada por factores externos com o 
presión, temperatura y catalizadores

4. Los átomos reactantes pierden su 
identidad, formando nuevos núcleos.
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REACCIONES NUCLEARES DE DECAIMIENTO RADIACTIVO  _̂_______________

Son procesos nucleares espontáneos, donde un núcleo inestable emite partículas nucleares o 
radiación electromagnética. Estas reacciones son de primer orden desde el punto de vista cinético, 
porque la velocidad de desintegración nuclear (V ) es directamente proporcional a la cantidad de 

núcleos inestables presentes en la muestra radiactiva, según la siguiente expresión:

__________________________Química

V =  K S

Donde:

K =  constante específica de velocidad de decaimiento, que es una propiedad intrínseca de cada tipo 

de núcleo inestable 

N  =  número de núcleos presentes en la muestra radiactiva.

A  su vez, el número de núcleos radiactivos presentes en la muestra es directamente proporcional 
al número de centelleos o  número de cuentas por unidad de tiempo que se observa en un aparato 
detector de radiaciones.

1. EMISIÓN 0 DECAIMIENTO ALFA. Ocurre en núcleos
número de masa mayor a 200.

Ejemplos:

I- 92U 238  „ + + Y

núcleo núcleo a
padre hijo

Conservación de número de masa: 

238 =  (234 + 4) -  238 =  238 

Conservación de carga nuclear:

92 =  (90 + 2 ) — 92 =  92

3. 88 Ra 86 Rn + 2He + y

pesados con carga nuclear (Z ) mayor a 83 y

210 Po _____► 206 pb +  2  He4 + y
84 82 - j p

núcleo núcleo
padre hijo

Conservación de número de masa:

210 =  (206 + 4) =>210 =  210 

Conservación de carga nuclear:

" á i  =  => "8/l =~84

222 D „  2 >8 r> 4 , ,86 Rn     84 PO + 2 He + y

Ley de Soddy -  Fajans. Si un núcleo emite una partícula alfa, el nuevo núcleo (hijo) tiene número 
de masa 4 unidades menos y un número atómico 2 unidades menos que el núcleo padre.

En general:

zE -------► z ' j X  + jH e

l  t
núcleo núcleo
padre hijo

~  j pn m i .mtiii v  IMi h pij

'S ®  Observación:
El núcleo hijo se encuentra 2 casilleros ames en la Tabla Periódica, que el 
núcleo padje.
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2. EMISIÓN 0 DECAIMIENTO BETA (p )
Llamada también decaim iento radiactivo 

electrónico, ocurre generalmente en núcleos 
inestables que se encuentran por encima de 
la banda de estabilidad, donde N >Z  (núcleos 
con exceso de número de neutrones) 
E jemplo:

1- 6C ‘< — ► J«n  + _,P° + v

núcleo núcleo
padre hijo

Se cumplen:
Conservación de número de masa:

14 =  (14 + 0) -  14 =  14 

Conservación de carga nuclear:

6 =  (7 -  1) — 6 =  6

2 (J239 239 N  + p0 + -

92 93 - ! r

Se cumple:

239 =  (239 + 0) -  239 =  239 

92 =  (93 - 1) - 9 2  =  92

¿Cómo se originan los electrones (p~) y 

antineutrinos (v } en el núcleo padre?

Como en el núcleo padre hay exceso de 
neutrones, entonces un neutrón se desintegra 
así:

n° —> p+ + + v
P'

ÍÍ.1 e sale com o rayos P y u com o energía; el 
protón se queda, aumentando Z en una 
unidad.  -------------------------------

A E -  A X * p-
2 Z + l r

\ /

Ley de Soddy -  Fajans: Si un núcleo 
inestable emite una partícula beta negativa 
(p ), el nuevo núcleo tiene un número 
atómico mayor en una unidad y el número de 
masa igual, que el núcleo padre.

3. EMISIÓN POSITRÓNICA O BETA POSITIVO
(P+)

Ocurre en la radiactividad artificial, 
generalmente en núcleos que se encuentran 
por debajo de la zona de estabilidad, donde el 
número de protones es mayor que el número 
de neutrones (Z > N )

Ejemplos:

1. ” Na -  ioNe - +[P° -  v 

Se cumplen:

Conservación de número de masa:

20 =  (20 + 0) - 2 0  =  20 

Conservación de carga nuclear:

11 =  (10 +  1) - 1 1  =  11

2. C -  "  Be + +]p° * v

Se cumplen:

11 = (11 + 0 ) -  11 = 11 

6 =  ( 5 + 1 ) -  6 =  6 

En general, la emisión positrónica sena 
representada así:

 ........ - .........  Química Nuclear ——__

núcleo núcleo 
padre hijo

Observación:
El núcleo padre 
hijo son isóbaros

✓------ ---- \
E l núcleo padre e hijo son

romi I **óbaros. El número atómico
siTlrJ-J del hijo es menor en una unidad

respecto al padre.
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¿Cómo se origina el positrón (p+) y el 
neu trino (v )?

D  positrón (P +)  o  beta positivo se origina en el 
núcleo padre cuando un protón se desintegra 
en neutrón, positrón y neutrino (u), así:

En general:

El p* sale junto con el neutrino, y el neutrón 
(n °) se queda, com pensando el p+ 
desintegrado, por lo que el número de masa 
no varía.

4. Emisión gamma (y ). Se emite en todo 
núcleo excitado y de ese modo logra un 
estado de menor energía. La radiación 
gamma se produce com o consecuencia de un 
reordenamiento de nucleones en el núcleo 
excitado. Como los rayos y no poseen carga 
ni masa en reposo, el fenómeno ocurre sin 
cambio en el número de masa (A ) y el 
número atómico (Z), así:

Te*

“Co*

a Te + y 

?Co + y

+ e 1 -• ^  y  ’  energía (y o X)

El número atómico del núcleo hijo es menor 
en una unidad que el núcleo padre y el 
número de masa no se altera, o sea, es igual 
que en la em isión posltrónica.

2. Emisión neutrónica. Se efectúa en 
núcleos inestables con exceso de 
neutrones.

Ejemplos:

1- « I

2. i7N

’ 1+ n '

7  7

En general:

n + y

Otras emisiones o decaimientos
Son poco comunes, veamos:

1. Captura electrónica (captura “ K” ).
Consiste en que un núcleo atrapa un 
electrón del nivel más cercano (K), con la 
alteración de su estructura nuclear y 
emisión de rayos X, o en algunos casos, 
rayos y.

Ejemplos:

i 106 « o . 106 n >
1- Al As + _ ,e B -*  46 Pd + y

o 208 n : i « 0  208 D , , v
8 3  ^ g 2  *  O  X

En cada uno de los ejemplos, se está
cumpliendo con -la conservación de 
número de masa y conservación de 
carga. Los rayos y y rayos X son energía 
pura, por lo tanto sus números de masa y 
carga son nulas.

El núcleo padre e hijo son isótopos

Ejemplos aplicativos 

Ejemplo 1

El núcleo del radio(88Ra22C) emite una partícula 
alfa.

Hallar la diferencia entre el número másico y 
número atómico del núcleo hijo.

Resolución:

Planteamos la ecuación nuclear: 

sjRa226 -  *E  + 2He4

Conservación de número de masa:

226 =  (A  +  4) =» A =  222 

Conservación de carga nuclear:

88 =  (Z  +  2) =► Z =  86 

. . A  - Z =  222 - 86 =  136
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Ejemplo 2
Completar las siguientes ecuaciones nucleares:

I. ,9K40 + . . . .  -  18Ar4°

III. 53I120 -  52T e120 + . . . .

IV. 218 At - »  214 B i+  . . . .
8 3  83

V —* Bi + ,pn
8 3

Resolución:
En cada caso, sólo haremos balance de A  y Z 

19K40 +  AX — 18Ar40

A = 0 AX = e °  
z - iT Z = -1 

Se trata de captura electrónica

II. „C o “  -* 28Ni“  +  AX

a A = 0 . Ax  = a»
* Z  = -1 " z - i P

Se trata de emisión electrónica o beta 
negativa (P )

III. 53I’20 — 52Te120 +  2  X

A = 0
" X  = p°
L +irT Z = +1

Se trata de emisión positrónica o  beta positivo

(P+)
, ,  ,  21 8  A . 21 4  t j . , A v
IV. 85 At -> 83 Bi + ZX

4 A = 4 Av  u 4 
*Z  =2 '' z = 2 ~ a

Se trata de emisión alfa

V. AX -* 210Bi + ,P°
z  83

A = 210
Z =82

El núcleo padre es 210 Pb
8 2

Ejemplo 3
El 32U 238 se transforma en 82Pb206, emitiendo 
partículas alfa y beta. ¿Cuántas partículas alfa y 
beta en total emitió el núcleo de U-238?.

Resolución:
Sea la ecuación nuclear:
32U238 -  82Pb206 + n (2He4) + m (  ,p°)
Realicemos el balance de A  y Z para haliar “n" y 
“m " que son incógnitas:

238 =  206 + 4n + 0 -  n = 8

92 =  82 + 2n - m 

10 =  2(8) - m m = 6

Se emitió 8 partículas alfa y 6 partículas beta. 

Ejemplo 4
Si “E” es un núcleo ligero que se encuentra por 
encima de la banda de estabilidad, ¿qué tipo de 
radiación emitiría preferentemente?
Resolución:
Los núcleos ligeros que se encuentran por 
encima de la zona de estabilidad tienen exceso 

de neutrones > lj, por lo tanto “E” emitirá

rayos p preferentemente.

Ejemplo 5
Los núcleos ligeros que se encuentran por debajo 
de ¡a banda de estabilidad (N/Z< 1), ¿qué tipo de 
radiación emiten preferentemente?
Resolución:
Se sabe que los núcleos que se encuentran por 
debajo de la banda de estabilidad poseen exceso 
de protones, por lo tanto, emiten preferentemente 
radiación positrónica.

Ejemplo 6
¿Cuál es el núcleo relativamente más estable?

4 2  .
I. 21 Se II. uNa23 111. Í3C

IV. l7o

Resolución:
Según la regla de estabilidad nuclear, un núcleo 
será más estable si el #  p+ y #n° son pares; esto 
se presenta en el núcleo de calcio: 

í# p + = 20 
l#n ° = 20

Ca
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VIDA MEDIA O PERÍODO DE SEMIDES1NTEGRAC1ÓN (t,„)

Es el tiempo necesario para que se desintegre la mitad de los núcleos radiactivos presentes en cierta 
muestra radiactiva. La cantidad de núcleos radiactivo presentes en una muestra, evidentemente, es 

proporcional a la masa (peso) de la muestra.

Veamos un ejemplo ilustrativo.
El tiempo de vida media (t,,2)  del radionúclido Sr90 es 28 años.

ti¿ = 28 años

m=16pg 

Si graficamos, tendríamos:

m=4/ig Sr

¿Qué relación hay entre la masa inicial (m,), masa final (mf) y vida media?
Veamos el siguiente cuadro para deducir la relación pedida.

m final :

masa

i ' “ i -

S i - 
2

S i
22
m¡

23

S i
2“

tiempo transcurridoft) 
— 0

tl/2 

-► 2 t 1/2 

>  3 11/2

-> (n-' ti/2
^ _______ nú m e ro  de v idas m edias

o períodos
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Se observa que luego de “n" períodos: 

2"
m,

m,
= 2"

m
(0

t =  tiempo total transcurrido hasta que la masa 

m.
final sea igual a —  será:

2"

E jemplo:

Se desintegra 160 g del radioisótopo I 131 cuya 

vida media es 8 días. Si la masa final del 1-131 es 

de 10 g, hallar el tiempo transcurrido.

Dato: !og2 -  0,3 

Resolución:
,131

t =  nxtv,

En lugar de masa inicial y masa final, se puede 

también representar por número de núcleos 

iniciales (N 0)  y número de núcleos finales (N ).

Así: = 2" (10

Utilizando com o operador el logaritmo, las 

expresiones (I) y (11) se transforman en:

í  m ¡l 0,31
log ----

l  m fJ *1/2
log

0,31 

*1/2

Cada radionúclido (radioisótopo) tiene una vida 

media característica, com o apreciamos en la 

siguiente tabla:

radionúclido V ida m ed ia  (t,A)

Te - 99 6 horas

Tf - 201 74 horas

I -  131 8 días

P - 32 14,3 días

Co - 60 5,27 años

C -  14 5730 años

K -  40 l,3 x l0 9 años

U - 238 4,5xl09años

le r .  M étodo

t = n (8 d ía s ) (1)

Se sabe:

m ¡ 160
m, = —  — lOg =   c

2n 2n

En (1)

t =  4 (8 días) =  32 días 

2do. M étodo

n=4

log
m ¡ _ 0,3 x t .. (2)

Reemplazando en (2) 

160g .  0,3 x t
log 

log 2

lOg 8días 

0,3 x t

8 días 

.-. t = 32 días

4(0,3) 0,3 xt 

8 días

Ejemplos apiícativos
Ejemplo 1

Se sabe que un cierto animal contiene 10 /u-g de 

C - 14. En una caverna, se encontraron los huesos 

de un animal (de la misma especie) y por análisis 

se determinó que contenía 0,625 yu.g de C -14. 

¿Cuál es la antigüedad de dicho resto fósil? 

t1/2 (C - 14) =  5730 años.
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Resolución:
Datos:
m ¡=10^g ; m,=0,625/j.g ; t1/2=5730años 

t =  n x t*  (1)
Calculemos el número de períodos (n )
Se sabe:

m.

mf
- 2n I  — 2n c> 2̂  — 2n

0,625 Mg

»  n =  4
Finalmente, calculamos el tiempo transcurrido o 

antigüedad dei resto fósil.
En (1): t =  4x5730 años

t = 22 920 años

Ejemplo 2
Los tratamientos con “baños de cobalto” que se 
emplean en medicina para detener ciertos tipos 
de cáncer se basan en la capacidad de los rayos 
gamma para destruir tejidos cancerosos. El 
Co-60 tiene una vida media de 5,27 años.
¿Qué masa de cobalto - 60 quedará luego de 
15,81 años, si inicialmente se tenía 4 mg? 
Resolución:

Datos:
m, =  4 mg. m, =  ?
tl/2 =  5,27 años t =  15,81 años
Calculemos el número de períodos

t 15,81 años on =  -—  = —  ----------  = x
t)/2 5,27 años

Calculemos la masa final

m.i — 2n : _  m ¡ _  4mg

2" 23
: 0,5 mg

.-. m ( = 0,5 mg

Ejemplo 3
Un radioisótopo experimenta desintegración beta 
y emisión y. Si transcurrida 50 horas, de una 

muestra de 4 gramos se han desintegrado c¡,875 g. 
¿Cuál es la vida media de dicho radioisótopo?.

Resolución:

Datos: 
m¡ =  4 g 

t =  50 horas t,/2 = ?
Determinemos el número de vidas medias 

Se sabe:

m, =  4 g - 3,875 g =  0,125 g

-í =2" ^ 8 _  on
m, 0,125 g

=  2"  —  2 =  2“

Finalmente calculemos el tiempo de vida media: 
50 h

t „ 4 ~ = 10h 
n 5

t,^ = 10 horas

Ejem plo 4
El estroncio-90 tiene una vida media de 28 años; 
si se analizó una muestra en 1 980 y se encontró 
que emitía 240 cuentas por minuto, ¿en qué año 
la misma muestra emitirá 30 cuentas por minuto?. 
¿Cuánto quedaría del Sr-90 original? 
Resolución:
Por teoría sabemos que el número de cuentas o 
núm ero de cen te lleos  por m inuto es 
directamente proporcional al número de núcleos 
radiactivos presentes en la muestra, por lo tanto: 
Núcleos iniciales =  N 0  =  240 K’
Núcleos finales =  N =  30 K’
Donde: K‘ =  constante de proporcionalidad 

240 K’Se sabe: = 2"
30 K'

■ 2n

23 = 2" =» n =  3 

Luego:

n = —  =* t = 3 x 28 años = 84 años transcurridos 

l|/2 apartir del 1980

Entonces, el ciño en el cual la emisión es 30 
cuentas / minutos será: 1 980 +  84 =  2 064 
Calculemos ahora la fracción de Sr-90 que aún 
quedan en el año 2 064

- i = 23 m r = — m, < > 12,5% de m,I O l ’ 1

Es decir, sólo quedará el 12,5 % de la masa inicial
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C ap ítu lo  IV
Química Nuclear

Se emplean en la investigación química, física, biológica, médica e industrial (materiales de 

fabricación, petróleo, metalúrgica, etc ) principalmente. Las ventajas principales del uso de radionúclidos 

en la investigación son:

a) La posibilidad de ser fácilmente detectables en cantidades muy pequeñas mediante el uso de 

instrumentos adecuados, com o por ejemplo el contador Geiger.

b ) Su reactividad química es idéntica a los isótopos estables o  comunes del elemento.

c ) Su radiación causa daños severos en las células que se dividen rápidamente, com o por ejemplo, las 

células cancerosas y las células del sistema reproductor.

I. EN AGRICULTURA.

La radiación gamma (y )  se irradia sobre las semilléis para producir mutaciones genéticas y eisí 

obtener variedades nuevas y mejoradas. También se somete a radiación las semillas para que sean más 

resistentes a las enfermedades, y así las plantas crezcan más saludables y vigorosas, incrementándose 

la productividad de las cosechas.

La preservación de alimentos mediante radiación es otra aplicación benéfica. El alimento irradiado 

con radiación y y p (de Co-60 y C s -137) se puede almacenar por periodos largos, debido a que los 

microorganismos que pudieran causar daño son destruidos con las radiaciones.

II. TRAZADORES ISOTÓPICOS.

Los compuestos que contienen un radionúclido se dice que son trazadores o  señaladores; cuando 

se suministran estos compuestos a plantéis o  animales, se puede rastrear o trazar el movimiento del 

núclido a través del organismo mediante el uso de un contador Geiger o algún otro detector de 

radiaciones. Así:

1. Se determinó el mecanismo de la reacción de fotosíntesis: 6C02 +  6HzO C6H,20 6 +  602 

Utilizando el ,4C 02 radiactivo que se inyectó en algéis verdes.

2. Se determinó la velocidad de ingestión de fósforo por las plantas usando compuestos de P-32.

3. Se calculó la absorción de hierro por la hemoglobina de la sangre utilizando el Fe-59.

4. Se determinó la acumulación de yodo en la glándula tiroides con 1-131 

En química, los usos son muy amplios y variados.

III. CONTROL DE PLAGAS.

Con la técnica radiológica, se héin eliminado y en algunos casos se han controlado al mínimo las

moscas gusaneras. Los rayos y atacan el sistema reproductor de moscas macho y los esteriliza, de ese 

m odo no pueden reproducirse. Así se evita actualmente el uso desmesurado de insecticidas y 

plaguicidas en general, ya que estas sustancias químicas resultein ser fuentes de contaminación 

cimbiental.
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IV. DIAGNÓSTICO
Se emplean normalmente los trazadores en el 

diagnóstico médico. El radionúclido debe tener vida 

inedia corta y ser emisor y. Los más comunes son:

1. 1-131: se emplea para determinar la deficiencia de 

funcionamiento de la glándula tiroides.

2. T I-201: sirve para detectar si el tejido cardiaco ha 

muerto después de un ataque al corazón y si la sangre 

fluye libremente a través de los conductos coronarios.

3. C - 11: sirve para detectar zonas enfermas del cerebro, 

con ia técnica de la tomografia.

4. As- 74: se emplea para localizar tumores cerebrales.

5. Tc-99: sirve para obtener imágenes y detectar males 

del hígado, pulmón, páncreas, etc. mediante la 

técnica de gammagrafia.

V. RADIOTERAPIA.
Consiste en el tratamiento de ciertas enfermedades haciendo uso de ciertos radioisótopos.

El Co-60 y Cs-137, que son emisores beta (P ) gamma (y ), se emplean para combatir células 
cancerosas, mediante las técnicas de baños de cobalto. Las radiaciones gamma (y )  atacan 

principalmente a las células que se dividen más o reproducen más (células cancerosas) y  muy poco a 
células normales.

El I - 131 se emplea para combatir el hipertiroidismo.

El P-32 se emplea para el tratamiento de la leucemia.

VI. FECHADO O DATACIÓN.

Haciendo uso de la definición de vida media (t1/2)  de los radioisótopos, es posible calcular la 
antigüedad de los restos fósiles, minerales y plantas (ver problemas de aplicación de vida media).

El C14, se emplea para determinar antigüedades de materiales fósiles y especímenes arqueológicos 

hasta 50 000 años de antigüedad. Más halla de este límite no es confiable. Mientras el animal o  planta 

está vivo, la cantidad de CM permanece inalterable debido a que se repone mediante el proceso de la 

respiración y fotosíntesis, con el ,4C 02. El C14 se forma por la acción de los neutrones que provienen ce 

rayos cósmicos que interactúan con el nitrógeno del aire, tal com o se muestra mediante la siguiente 
reacción nuclear:

7N l4 +  0n' -  6C'4 + ,H'

El método de K -A r , permite calcular antigüedades entre 50 000 y 106 años.

i9K40 +  _|e° -♦ ^¡Ar t* = 1,3 x 109años

El método de U-Pb, se emplea para minerales terrestres o de otros planetas, con antigüedades oe 
varios millones de años (t,/2 de U239 es de 4,5 x 109 años)

Tratamiento de tumores o tejidos malignos, mediante un 
dosis adecuada de radiación gamma que procede de una 
bomba de cobalto (C o - 60).
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TRANSMUTACIÓN NUCLEAR.

Consiste en obtener nuevos núcleos estables o inestables a partir de núcleos específicos ( “núcleos 

blancos"), para ello se utilizan com o “proyectiles” otros núcleos o partículas simples (neutrones, 

protones, deuterones, rayos alfa, etc.)

Figura 4.7 Esquem a genera l de transm utación nuclear. Una partícula proyectil im pacta en e l núcleo blanco, éste 

se desestabiliza y em ite  una partícu la nuclear acom pañada de energía, generándose luego un nuevo núcleo.

d g> --

Partícula 
proyectil 

(a)

Núcleo
blanco

(X)

Nuevo
núcleo

00

o  ->-

Partícula 
emitida 

(b)

Notación simplificada: X A (a ,b )z Y A|

La primera transmutación nuclearia realizó E. Rutherford (1 919), quien al bombardear gas nitrógeno 

con radiación alfa obtuvo un Isótopo del oxígeno y protón (,H '). El proceso se representa mediante la 

siguiente ecuación nuclear:

7Nm + 2He4 -  ,0 17 +  ,H' Notación: ?N 14 (a , p ) jO 1

Luego, en 1 932, J. Chadwick descubrió el neutrón por transmutación de 4Be5 a 6C12; para ello 

bombardeó una lámina de berilio con rayos alfa ( 2He4), la ecuación nuclear que representa dicho 

proceso es la siguiente:

4Be9 +  2He4 6C12 +  on' Notación: 4B e 9 (o  , n) gC 12

Posteriormente (en 1 934), Irene Curie descubrió la radioactividad artificial, por transmutación de 

ijAI”  a l5P *  cuya ecuación nuclear es:

ijAI27 +  2He4 -* jjP39 +  0n' Notación: n A l2 ■ n)  15P

En 1 937, C. Perrier y E. Segre lograron sintetizar el primer elemento artificial (tecnecio) al 

bombardear núcleos de molibdeno con deuterones; así:

i2M o “  + ,H2 -* 43TC99 +  0n' Notación: 42 Mo 9S(d ,n )4 3 T c "
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Por transmutación nuclear se  han obten ido los e lem entos transuránidos; todos ellos son  artificiales. 

V eam os algunos ejem plos:

z Nombre Símbolo Reacción nuclear de  síntesis

93 neptunio Np
238., 1 239», nn 
92 O44 93 N p  + "I P

94 plutonio Pu
239,, ' 239„ ,.() 
93 N p  - *  94 Pu + -|(JÜ

95 americio Am s f P u - o n 1 ->  gj0 A m  + . ,p °

96 curio Cm ^ fP u  + zHe -  ^ C m  + o n '

97 berquelio Bk
242 .  4 . ,   ̂ 24Sni i
95 A m  + 2H e -*■ 97 Bk + on

98 californio Cf
242 4 .. 245 ^ ] 
96 ^  2 gg Cí ^ oH

99 einstenio Es 238 ¡i « r  1 . 253|-, r j oQ
92 «J ^ 15 o n 9 9  Es + 7 - 1 p

100 fermio Fm
238. t . i 255 r- A o 0
9 2 U ^ 1 7 o n ‘ - »  ]00Fm -*-8 - 1 P

101 mendelevio Md 253 r> 4 , .  2 5 6 . . .  i
9 9  Es + 2H e - ♦  )0lM d + o n ‘

102 nobelio No %6C m  + ¿2C -  1 0 2 N o  + 4on 1

103 laurencio Lr 982Cf + 5°B -  103 Lr f  5 on1

104 rutherfordio Rf
12 f~, 257*-.*. a  \

gg C f + g C  104 Rf + 4 on

105 hahnio Ha 249/-.r IS . i  260*. .  i
98 C f + 7 N  - *  105H a + 4 0n

Las partículas con  carga  ( + )  que  actúan co m o  “proyectiles”, co m o  p or e jem p lo  “a ”, deuterón, protón  
y otros núcleos m ás pesados, son ace lerados en  unos aparatos llam ados c ic lo trones, a  las partículas 
negativas ( - ) ,  en  be tatron es ; y a  los neutrones no se  ios acelera, al contrario se les frenan con parafinas, 
agua  p esada  (D 20 )  o  grafito, para qu e  tengan energía  cinética apropiada. Los neutrones ve loces no  
p roducen  ninguna alteración en  el núcleo  donde  inciden.
E jercicio: Tam bién  deb em o s  indicar q u e  “d ” es sím bolo  de
Determ inar la partícula o  núcléo  desconocido  (X ) deuterón  o  núcleo  d e  deuterio (,H 2).
en  las siguientes reacciones nucleares (s e  da  la f z  = 8 A  = 19
notación sim plificada). 1. O 18 +  ,H2 - »  ,XA +  ,H'— •  j —------•/ ■ a, «w i i Jl ’ yA T jíi  \ ~  tú

I. 8O l8(d ,p )X  II. X (p ,a ) jsY 87 [ '  X es gO

111. 52T e 122 (jr.d ) 53I124 ÍZ  =40 A  = 90
II. ZX +  |H -  39Y87 +  2H e4 . x  e s  Zr9„

R eso luc ión : l 40
Prim ero, d eb em o s  escribir la  ecuación  nuclear, ( Z = 2 A  = 4
luego, ba lanceando  núm ero de  m asa  y núm ero  M. 52T e 122 +  ZXA - *  53I124 +  ,H2 t x  ^  4 
atóm ico, identificarem os “X ” en  c ad a  caso. I "  2 e
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ENERGÍA DE ENLACE NUCLEAR. ENERGÍA DE LIGADURA O ENERGÍA DE EMPAQUETAMIENTO NUCLEAR.
Es la energía necesaria para separar los nucleones (protones y neutrones); o la energía necesaria 

para vencer las fuerzas de repulsión y mantener tan “apretados” a los nucleones en un volumen tan 

pequeño.

Figura 4.8 La masa del átomo es menor que ¡a suma de las masas de sus partículas subatómicas aisladas; la 
diferencia de masas se llama “defecto de masa", que equivale a una cierta energía según Einstein, y ésta se llama 
energía de enlace.

e  ©
O O

. .  f  .
2p *, 2n° y 
2 tr  aislados

+ . Energía liberada.

Energía 
de enlace

¿Cómo se evalúa la energía liberada o energía de enlace?

Aplicando la relación masa-energía de Albert Einstein AE = A m .c

En base a la figura anterior, veamos un ejemplo ilustrativo, para ello comparemos la masa de 

partículas aisladas con la masa atómica de ¿He4, evaluada experimentalmente.

Evaluamos primero la masa total de los nucleones aislados: 

masa de (2p+ +  2n°) =  2 x 1,00732 u.m.a +  2 x 1,00866 u.m.a 

- 4,03196 u.rh.a c> mayor masa 

La masa atómica experimental del isótopo 2He4 =  4,002 u.m.a o  menor masa 

Evaluamos ahora la diferencia de masas:

Am =  4,03196 - 4,002 s  0,03 u.m.a o  se llama defecto de masa

Aplicando la ecuación de Einstein evaluamos la energía de enlace:

AE =  0,03 x 1,66x10 24 g x  (3x1010 cm/s)2 =  4,47x10 5 ergios

También podemos evaluar esta energía en otras unidades de energía com o Megaelectronvoltio 
(MeV.), mediante la siguiente equivalencia: 1 u.m.a < >  931 MeV.

931 M eV
AE =  0,03 u.m.a. x  . M ev~ =  27,93 MeV. = 28 MeV.

1 u.m.a

La energía de enlace por nucleón, se obtiene dividiendo la energía de enlace entre el número de 
nucleones (número de masa). Para el 2He4 sería:

E 28 MeV.

nucleón
• = 7MeV./nucleón

Cuando la energía de enlace por nucleón es muy grande, el núcleo atómico es muy estable. Esta 
es una de las condiciones que debe cumplir un isótopo estable .

A  continuación se muestra la gráfica de variación de E/nudeón Vs número de masa (A )
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Figura 4.9 Energía media de enlace por núcleo, en función del número de masa. Se observa que con núcleos de 
número de masa (A )  cercanos a 60 las energías de ligaduras son máximas, correspondiendo a núcleos muy estables. 
También notamos que por fusión de núcleos ligeros se libera mayor energía que por fisión de núcleos pesados, ya 
que en el primer caso hay mayor variación de energía por nucleón.

O 20 100 140 180

Número de masa

220 260

FISION NUCLEAR.
Llamada también escisión nuclear, consiste en que un núcleo 

pesado se rompe generando dos núcleos ligeros radiactivos o 
inestables, una gran energía (energía nuclear) en forma de calor y 
radiación principalmente, y neutrones de alta energía cinética.

La fisión nuclear tuvo com o punto de partida en los 
experimentos de Enrico Fermi (1 934) en la universidad de Roma, 
Italia, que consistió en el bombardeo del uranio natural con 
neutrones lentos, obtuvo así muchos núclidos artificiales de 
elementos transuránidos.

En 1 938, los químicos alemanes Otto Hahn y Fritz 
Strassmann repitieron el experimento de E. Fermi y descubrieron 
un nuevo fenómeno: fis ión  n u c le a r . Demostraron q u e  d e l uranio 
natural, sólo uno de sus isótopos, el menos abundante, U-235, era  
fisionable según la siguiente reacción nuclear:

,2U23’ +  0n' fiKr92 +  56Baul + 30n'

Los científicos de Europa y América entendieron pronto dos 
aspectos importantes, que tuvieron consecuencias monumentales, 
para el mundo: (1 ) la variación de masa (Am ) en fisión es muy 
grande, por lo tanto según la ecuación de Einstein (AE=Am .c2) 
generaria una energía descomunal y (2 ) mediante una reacción 
rápida en cadena generaría una poderosa energía destructiva. De 
ese modo el mundo ingreso a la era nuclear.

Envoltura de Uranio 238 

Neutrones
Cilindro de Litio -  6 
y Deuterio

Neutrones
TNT
Bola de Uranio 235

Diseño de una bomba de hidrógeno. La 
explosión de TNT produce energía para 
provocar la fisión nuclear de lP iS y la 
energía nuclear generada sirve para 
provocar la fusión nuclear, que Termina 
en una gran explosión. La bomba de 
hidrógeno es el arma nuclear mas 
poderosa que se conoce actualmente.
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Los físicos americanos comprobaron que sólo e l isótopo más ligero del uranio, U-235, es físionable 

y los productos eran muy variados y además radiactivos (complejos): así:
141 62 „ i
66 + 36 o“  + “ ergía

144- „  1 .
„  Cs + Bb + 2 n  + energía 

235 ,  k 236 * / /  55 37 0
U  + n _ U92 0 92 \\ m  9Q x

g^X e  + 3gS r  + 2  Qn  + energía

146. 87 1
+ „*B r  + 3 „ n  +  energía 57 35 0

Actualmente, se utilizan com o núcleos fisionables al U23S, P u ^ y  U233, éstos dos últimos son artificiales 

y se obtienen en los “ reactores de cria” .

Figura 4.10 Esquema para la fisión nuclear. Un neutrón lento o térmico incide sobre un núcleo físionable, 
generándose un núcleo inestable; éste se fracciona generando nuevos núcleos ligeros radiactivos, neutrones veloces 
y energía nuclear.

Í W  Observación:
El 236U” es un núcleo altamente inestable que sólo dura fracción de 
segundos, para luego desintegrarse tal com o muestra la figura 4.10.

La energía nuclear de fisión es muy grande comparado con  la energía que se obtiene de los 

combustibles fósiles comunes. Actualmente la energía nuclear de fisión tiene múltiples usos:

Con fines pacíficos, se emplea para generar energía eléctrica de gran potencia; en motores atómicos 

(empleadas en buques y submarinos ultramodernos de alto tonelaje y muy veloces); en baterías 

atómicas, que se emplean en vuelos espaciales de investigación científica, etc.

Con fines bélicos o destructivos, para fabricar todo tipo de armas nucleares, com o por ejemplo, la 

bom ba atómica. La bomba atómica que destruyó la ciudad japonesa de Hiroshima (6 de agosto de 

1 945) fue en base al U - 235, de una potencia de 20 000 toneladas de trinitrotolueno (TNT) o  20 kilotones, 

y la bomba atómica que explosionó en Nagasaki (13 de agosto de 1 945) fue en base ai Pu-239y de 20 

kilotones.

179

www.FreeLibros.me



Químísa

Reacción en cadena. Son reacciones de fisión nuclear autosostenidas provocadas por neutrones lentos. 
Estas reacciones ocurren en una bomba atómica y en una central nuclear de fisión.

Los neutrones veloces son frenados por grafito o  agua pesada (D20 ), y en forma de neutrones lentos 
generan nuevas fisiones en progresión geométrica en cuestión de segundos, que pronto da com o 
resultado una explosión. La masa mínima de U-235 o  Pu - 239 para que se inicie la reacción encadena 
se llama masa crítica, por lo tanto, si la masa fisionable de una muestra es menor a la masa crítica (masa 
subcrítka) no se producirá la reacción en cadena.

Figura 4.11 La reacción en cadena es iniciada por un neutrón lento y termina en una explosión en el caso de una 
arma nuclear.

Figura 4.12 Esquema déla sección transversal de una bomba atómica. Primero se detonan los explosivos de TNT; 
esta explosión ejerce una fuerza enorme sobre las masas subcriticas (forma de cuña)  que permite la unión de éstas 
para formar una masa superior a la masa critica y se inicia la reacción en cadena.

Las siglas TNT proviene de trinitrotolueno, un compuesto orgánico, que es un poderoso explosivo 
mucho más fuerte que la dinamita.
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' Figura 4.13 Diagrama esquemático de un reactor de fisión nuclear. El proceso de fisión se controla con barras de 
cadmio o  de boro (el CdoB son sustancias que absorben neutrones veloces). El calor generado en el proceso se usa 
para producir vapor de agua que llega a la turbina a alta presión y de ese modo generar electricidad de alta potencia.

Es común encontrar reactores de fisión nuclear en casi todos los países desarrollados para producir 
energía eléctrica de alta potencia.

3. FUSIÓN NUCLEAR (reacción termonuclear). Consiste en juntar núcleos ligeros para obtener 
núcleos pesados, con la consiguiente generación de energía nuclear y emisión de partículas 
nucleares.

El proceso se lleva a cabo a temperaturas muy altas (> 10 000 000 °C generalmente) y presiones 
altas, bajo estas condiciones los reactantes se encuentran en estado plasmático y se efectúa la 
fusión.
Ejemplos:

1- ,H2 + ’ He «He + JH + 18,3 MeV.

g  g g

2. Reacción de fusión que ocurre en el Sol y otras estrellas.

4 ]H -*  4He + 2 p° + 25,7 MeV.1 2  +v
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Q u i m b a

3. Las reacciones posibles en una bomba de hidrógeno (bom ba “H”)  son:

! Li + n ’ -*■ «H e  + H 3 + 4,8 MeV. 
3 0 2 1

4
2

El tritio formado reacciona a continuación con deuterio, según:

,H3 +  ,H2 - *  <He + 0n' +  17,7 MeV.

El neutrón liberado vuelve a incidir sobre e l litio, completándose el ciclo.
La temperatura promedio en el sol es de 14 000 000 °C (14 millones de °C), por lo tanto la 

reacción de fusión es natural.
La temperatura elevada necesaria para la fusión en un bomba de hidrógeno se logra previa 

explosión de una bomba atómica.
La energía nuclear de fusión es mucho mayor que la de fisión, por lo tanto una bomba de 

hidrógeno es 1 000 veces mas mortífera que una bomba atómica.

COMPARACIONES ENTRE LA FISIÓN Y FUSIÓN NUCLEAR
a) Fisión nuclear

Ventajas:
Tecnológicamente, es relativamente fácil implementar y controlar una planta nuclear de fisión, 
debido a ello existen muchas plantas nucleares en países desarrollados e incluso en algunos países 
en vías de desarrollo. Es indudable que la energía de fisión es mucho mayor que la energía obtenida 
de combustibles fósiles (carbón, petróleo, gas natural, etc.).
Desventajas:
1. El combustible U-235 es muy escaso (en  el uranio natural sólo hay un 0,7 %) y los artificiales 

(Pu-239 y U-233) se obtienen en “reactores de cría” con tecnología alta y con un costo muy 
elevado, que sólo está al alcance de ptuses ricos.

2. Deja residuos radiactivos, por lo tanto es fuente de contaminación ambiental con radiacciones 
a corto y largo plazo.

3. Una planta nuclear no es muy segura para los trabajadores y la población en general, así lo 
demuestran los accidentes ocurridos en m il e - is l a n d  (EE.UU.) y c h e r n o b y l  (Rusia).

b) Fusión nuclear 
Ventajas:
1. Deja muy pocos productos radiactivos de vida media muy corta, por lo tanto es un proceso

“limpio” desde el punto de vista de la contaminación ambiental.
2. El combustible es abundante (,H ' y ,H2 principalmente, que se encuentran en el agua) e

inagotable, por lo tanto barato.
3. No sería peligroso una planta nuclear de fusión, pues no hay posibilidad de que la reacción 

quede fuera de control.
4. La fusión genera mayor energía que la fisión.
Desventajas:
Tecnológicamente es muy difícil implementar y  poner en funcionamiento una planta nuclear a base 
de fusión, pues no existen actualmente materiales que resistan a temperaturas muy elevadas 
(muchos millones de °C ) para contener los combustibles en estado plasmático. Se espera que a 
mediados del siglo XXI haya plantas nucleares de fusión experimentales en operación.
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P r o b le m a s  R esueltos

Problema 1
El fenómeno de la radioactividad fue descubierto 
en forma casual por:
A ) Marie Sklodowska B) Pierre Curie
C) E. Rutherford
D) P. Villard E) H. Becquerel
R eso luc ión :
El fenómeno de la radioactividad fue descubierto 
por el físico francés Henri Becquerel (1 896). 
Paúl Villard (1 900) identificó los rayos y._ _

[Rpta: £~j

Problema 2
¿Qué se entiende por radioactividad natural?
A ) La descomposición espontánea del átomo 

del radio.
B) La descomposición espontánea del núcleo 

de un átomo.
C) Una reacción espontánea que libera 

electrones y energía del átomo.
D) La emisión de átomos de radio de alta 

penetrabilidad.
E) Un reacción química violenta que libera gran 

cantidad de energía nuclear.
R eso luc ión : r

La radioactividad natural es la descomposición 
espontánea del núcleo atóm ico de un 
radioisótopo, con emisión de partículas nucleares 
y energía electromagnética.

¡R pta: B

Problema 3
Señalar verdadero (V ) o falso (F ) según
corresponda:
I. La radioactividad artificial fue descubierta por 

Irene Curie al bombardear con rayos alfa 
núcleos de átomos pesados.

II. El radio y polonio fueron descubierto com o 
elementos radioactivos por Mane y Pierre 
Curie.

III. Los rayos alfa tienen mayor ángulo de 
desviación debido a su mayor carga, dentro 
de un campo eléctrico.

R eso luc ión :

Analicemos cada afirmación: 
i. Falsa, Irene Curie descubrió la radioactividad

artificial al bombardear núcleos de á tom o s  

lig e ro s  (B, Al, C, etc) con rayos alfa.
II. V e rd ad e ra , los esposos Curie descubrieron el 

radie y el polonio.
III. Falsa, en un campo eléctrico o magnético, 

ios rayos alfa se desvían menos debido a su 

mayor masa.

¡Rpta: F U F j

Preblenuft
Las radiaciones que emanan de elementos 
radioactivos que dañan profundamente la materia 
orgánica, e incluso producen mutación genética 

se llaman:
A ) Rayos alfa B) Rayos beta
C) Rayos gamma
D) Rayos cósmicos E) Rayos corpusculares 
R eso luc ión :

Las radiaciones más peligrosas, con gran poder 

de penetración y que producen mutación 
genética en las células vivas son los rayos 

gamma (y ).

Rpta: C

Problema 5
Dada las siguientes afirmaciones:
I. Los rayos alfa tienen mayor poder de 

ionización.

II. Los rayos beta son menos veloces que los 
rayos gamma.

III. Los rayos gamma no poseen carga ni masa 

en reposo.
IV. Los rayos beta son un flujo de electrones que 

salen de la envoltura del núcleo a una gran 

velocidad.
Es (son) incorrecta (s)
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Resolución:
I. Es verdadera, según poder ionizante: 

a >  p >  y
II. Es verdadera, según velocidad: 

y >  p >  a
III. Es verdadera, porque los rayos y es una 

radiación electromagnética.
IV. Es falso, los rayos beta son electrones que se 

originan en el núcleo atómico, según:

0n‘ -► p+ + p + energía

Rpta: Sólo IV

Problema 8
¿Cuál de los siguientes núclidos es el más 

estable?
A ) 6Cn B )„N a 24 C) 53I131

D) gO ' 7 E) 80 ' 6

Resolución:
Según una de las reglas de la estabilidad nuclear, 
un núclido es estable si el número de protones 
y/o neutrones es un número par; y el único que 

cumple esto es: 80 16 O  8 p+ y 8 n°

Rpta: B

Problema 7
Según los daños causados a la materia viviente 
(e fecto biológico) por parte de las radiaciones, 
ordenar de mayor a menor efecto nocivo 
causado:

A ) Rayos a, rayos p, rayos y

B) Rayos y, rayos p, rayos a
C) Rayos y, rayos a, rayos p
D) Rayos p, rayos a, rayos y
E) Rayos p, rayos y, rayos a 
Resolución:
El efecto nocivo de las radiaciones sobre la 

materia viva es directamente proporcional al 
poder energético (poder de penetración): 

y > P > a

j  Rpta: B

Problema!
Los siguientes núclidos son inestables 

(radionúclidos) y sólo uno emite radiación alfa; 

señale cual:

A ) 27C0 60 B) ,H3 C) 2He5

D) .«Th230 E) 2SNi61

Resolución:
En un radionúclido inestable, la emisión alfa 

ocurre normalmente en núcleos pesados (Z>83); 

sería el caso de ^  Th230.

. \Rpta:D\

Problema 9
El núcleo inestable ¡^U238 emite espontáneamente 

una partícula alfa, dando un núcleo X, quien a su 

vez emite una partícula p originando un núcleo Y. 

Se pide calcular el número atómico y másico de 

Y y X

A ) X : 92 y 238 ; Y : 91 y 238

B) X : 90 y 234 ; Y : 91 y 234

C) X : 8 8  y 236 ; Y : 89 y 236

D) X : 90 y 234 ; Y : 91 y 235

E) X : 90, 236 ; Y : 91 y 236 

Resolución:
Planteamos las siguientes reacciones nucleares. 

92U238 -► soX234 +  2He4 +  y 

soX" -*  9.Y234 +  ,p°
O Para X : Z =  90 A  =  234 

y para Y : Z =  91 A  =  234

Rpta.B ]

Problema 1!
¿Cuántos y qué tipo de isótopos o  partículas 

debería perder el núcleo del 52U238 para obtener 

seRn222 ?
A ) 4 deuterones y 2 partículas p

B) 4 partículas p y 2 partículas a

C) 8  deuterones y 10 partículas p

D) 2 partículas P y 4 partículas a

E) 6  partículas p y 4 partículas a
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C a p í t u l o  IV
Q u ím ica  N uclear

Resolución:

Se sabe que el uranio es un elemento radioactivo 

natural, por lo tanto emite radiaciones a, P y y. 

Planteamos la siguiente ecuación nuclear y por 

balance de número de masa y carga hallamos el 

número de partículas a y p emitidas (x  e y) 

^U238 -  ^R n ^  + x G H e ^ + y C .p 0) '

92 = 86 +  2 * - y  (1)

238 =  222 + 4x +  0 .......... (2 )

De ( 2 ) : x  .= 4

En (13:92 = 86 + 8 - y  O y =  2

Rpia: D

Problema 11 ’
La reacción total en uno de los mecanismos 

(ciclo protón - protón), que se considera 

responsable de la energía del Sol es:

4 ,H* -*  2 He +  2 p+ + energía

Calcular la energía desprendida por cada núcleo 

de helio formado.

Datos: masas isotópicas

H =  1,00782 u.m.a. He=4,0026 u.m.a.

Resolución:

Planteamos la ecuación nuclear para analizar la 

variación de masa:

4, H 1 - »  2He4 + 2 (i p°) + energía

4(l,00782u.m..a) 4,0026u.m.a

Am =  4,0313 - 4,0026 =  0,0287 u.m.a.

Transformando a energía teniendo en cuenta que 

lu.m.a. =  931 MeV. tenemos:

AE =  0,0287(931 MeV) =  26,72 MeV.

Esta energía también se puede evaluar aplicando 

la siguiente ecuación: AE =  Am.c2

Problema 12
Respecto a las aplicaciones de radioisótopos en la 
agricultura, es incorrecto afirmar:

A ) Con radiación y se controlan las moscas 
gusaneras.

B) Con radiación y se obtienen nuevas 
variedades de semillas.

C) Las semillas previamente sometidas a 
radiación crecen más saludables y dan mayor 
producción.

D) En algunos casos, las radiaciones sustituyen 
al agua.

E) El Co-60 y C s -137 son utilizados con mayor 

frecuencia en la técnica radiológica.
Resolución:
Las radiaciones y y p que emplea la técnica 
radiológica en la agricultura moderna, no 
sustituyen jamás las necesidades del agua por 

parte de las plantas.

Problema 13
Respecto a aplicaciones de radioisótopos.
I. Como señaladores o trazadores, se emplean 

en medicina, química, biología, etc.
II. En el fechado, el C-14 permite calcular 

antigüedades de restos fósiles hasta 10 000 
años com o máximo.

III. Las radiaciones y permiten tomar placas 
fotográficas internas de los metales y 

aleaciones, y de ese modo permiten detectar 

fallas internas.
Es (son) incorrecta (s)
Resolución:
I Es verdadera.
II Es falsa, el carbono C-14 permite calcular 

antigüedades hasta 50 000 años.
III Es verdadera, es una de las grandes 

aplicaciones en la industria metalmecánica.

Rpíú: 11
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Química

Problema 14
Señalar verdadero (V ) o falso (F), respecto a las 

aplicaciones de radionúclidos en la medicina.

I. Se usan para destruir células cancerosas 

(baños de cobalto)
II. El T i-201 se emplea para detectar 

enfermedades del corazón.

III. El 1-131 se emplea para combatir el 

hipertiroidismo.
IV. El A s -74 se emplea para localizar tumores 

cerebrales.

Resolución:
Cada una de las afirmaciones son correctas. En 

forma detallada y clasificada se encuentran en la 

parte teórica, en aplicaciones de radioisótopos en 

medicina.

Problema 15
La reacción en cadena o autosostenida se 

presenta en:

A ) Fusión nuclear

B) Radioactividad natural

C) Fisión nuclear

D) Transmutación nuclear

E) Radioactividad artificial 
Resolución:

La reacción en cadena se presenta en la fisión 

nuclear. Una vez iniciada la reacción es muy 

difícil controlarla. Los accidentes de los 

reactores nucleares de Chernobyl (Rusia) e isla 

Miie (EE.UU.) así io demuestran.

Rpia: C

Problema 16
De las siguientes proposiciones:

I. Las reacciones tipos (n, y ) se emplean para 

producir gran variedad de radioisótopos

II. La técnica radiológica emplea radiaciones 

gamma para ia conservación de alimentos

III. Los compuestos marcados con fósforo - 32 
se usan en fertilizantes inorgánicos para 
investigación agrícola en form a de 

superfosfato - p32

IV. El cobalto - 60 es un radioisótopo usado 
ampliamente debido a que produce energía 
gamma alta, similar a rayos X (energía 

equivalente a 2 MeV.)

Son correctas:
Resolución:
i. Es verdadera

"  m  i . 2-1 m o23 Na + 0n -* 'i .  Na + 0Y

Radiactivo

II. Es verdadera, se emplea paca conservar 
tubérculos, frutos de exportación, semillas, 

etc.
iii. Es verdadera, se emplea com o trazador para 

saber cóm o se fija ei fósforo de los 
fertilizantes en ¡as plantas.

IV. Es verdadera, se emplea para destruir células 
cancerosas, para producir mutación genética, 

destruir moscas gusaneras, etc.

j  R pta:  7 , 11, 111 y  I í A

Problema 17
Identificar “y" en base a las reacciones nucleares
que se indican:

I. 4 Be + electrón -*  X

II. X (n , y).®Be

Resolución:

I. 4 Be + .¡e0 -* 3 Li

II. X(ce,y) 4 Be

En forma de ecuación nuclear '

3 Li + 2 He -  ® Be + Y

Mediante el balance de número de masa y

carga, obtenemos: Y =  \ H
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C ap ítu lo  IV
Q uím ica Nuclear

Problema 18
Indicar verdadero (V ) o falso (F ) las siguientes

proposiciones:
I. La radiactividad de un compuesto de uranio 

es natural
II. Existe una probabilidad de capturar un 

neutrino mediante un protón

III. El núclido 23 V es un núcleo muy estable

IV. La serie de desintegración del uranio -  238 

corresponde a (4n+2), donde “n” es entero.
Resolución:
I. Es verdadera, el uranio es elem ento 

radiactivo natural.
II. Es falsa, el protón puede capturarun electrón 

y no un neutrino, según: p +  electrón - »  n

La ecuación nuclear nos indica que un mol de 
bromo (84 g ) produce un mol de electrones (p ) 
luego planteamos la siguiente regla de tres 

simple:

84g Br -* lm o le "  
x  —* 3 m ole

: 252 g

La masa final es 
m f = 300 g - 252 g =  48 g 
Se pide calculare! tiempo transcurrido (t) usando: 

0,31 ^  (  300gV _  0,31

t,„ ° S l 4 8 g  j t,
log

log 6,25 =

U/2

0,31 

t,„
0,8  :

48 g J

0,31 

32 rnin

■ t =  85, 3 min

respecto al número de protones, por lo tanto 

es emisor beta.
IV. Es verdadera

238U o  238 =  4n + 2

n =  59 (número entero)

Es decir, el número másico de cada isótopo en la 
serie esta dado por 4n+2, donde n es entero.

¡Rpta: VFFv) , Jl?P  *■ |]8n

Problema 19
Se tiene 300 g de núclido 35 Br, el cual es un

emisor beta. Su tiempo de vida media es 32 

minutos. Si en el proceso se emiten 3NA 

electrones. ¿Durante qué tiempo se emiten los 

electrones?
Datos:

log 6,25 =  0,8
Na =  número de Avogadro = 1 mol 
Resolución:
La reacción nuclear es:

Br Kr o ,

Problema 20
Dados los siguientes núclidos:

I. “ C1 II. \ He III.

Indique el orden creciente a su inestabilidad 
Resolución:
Los núcleos son más inestables si el número de 
protones y neutrones son impares 

2  p 
2  n

II. III.

n Na

í l l p  
( 1 1  n '

\ Rpta: II, l  y I I I

Problema 21
Durante el viaje del Apolo 11 a la Luna en 1 969, 
se extrajeron muestras de ¡a superficie lunar, una 
de estas rocas contenía 80 % de Ar- 40 y 20 % de 
K- 40. ¿Qué tiempo ha transcurrido desde que se 
formó el suelo lunar?
Vida media del K - 40 es 1,2 x 10a años 
Resolución:
Podemos considerar una masa inicial de K-40 
iguala 1 0 0  g, luego su masa final es 2 0  g, siendo 
la masa desintegrada de K- 40 igual a 100 - 20= 8 Q3, 
que es la masa de Ar-40 encontrada.

m, =  300 g
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Q u t m i e a

Esto se confirma mediante la siguiente ecuación

nuclear

l9K40- » ¡gAr40 +

Luego al reemplazar en:

m,

2"
20 g - 100 g

2n
2" =5

0,7
n x log 2 =  log 5 - »  n =  —— = 7/3 

0,3

Pero: n = -
tiempo

vida media

=> tiempo =  (7/3) (1,2x109) 

t =  2,8xl09 años

Problema 22
En 1 922, el arqueólogo norteamericano Cárter 

encontró intacta la tumba del faraón Tutankamon. 

Los huesos del faraón tienen una radiactividad de 

carbono - 14, que es 0,67 veces  la

correspondiente a los huesos de una persona 

viva. ¿Aproximadamente hace cuántos años 

antes de nuestra era, existió el faraón?

Vida media del carbono -  14 =  5730 años 

Datos:

log 2 =0 ,3  ; log 1,49 =  0,17

Resolución:

La cantidad de radiactividad es directamente 

proporcionad a la matsa de carbono - 14 presente, 

al reemplazar en:

m , = -
m,

2n
0,67prí. = t i

2 "
•2" =  1/0,67 =  1,49

0,17 0=7n =  ——  = 0,57 
0,3

Tomando logaritmos 

nxlog 2 =  log 1,49 =*

Pero: t =  nxt1/2 

tiempo =  (0,57) (5 730 años)=  3 266 años 

Como fue encontrado en 1 922:

El faraón existió en (3 266 -  1 922) =  1 344 años

PrsHema23
Tomando en cuenta la siguiente serie de 

desintegración radiactiva
p 6 0   ¥ q 4 0   ¥ ^ 4 0

Si P y Q posee vidas medias de 15 y 10 segundos 

respectivamente. ¿Cuál es la masa de R™ al cabo 

de 30 segundos sí la masa inicial de P“  es 4 

gramos?
Resolución:

En primer lugar, determinamos la masa de P60 al 

cabo de 30 segundos:

m ¡ 4 g .m f = —  — m , = — —  = 1 g 
1 2 n 230/,5

Luego la masa desintegrada de Pw es: 

m d =  4 g - l g  =  3g

La relación de la masa de P60 que se transforma a

Q40 según la ecuación nuclear P

60 g P  40 gQ'

■ Q es:

3g
m 0 = 2g

Luego de que Q40 se desintegra en 30 segundos, 

la masa final es:

2 g
m , = — —

2 n 7 3 0 /1 0

La masa desintegrada de Q40 es 2 - 2/8 =  14/8 g 

La masa formada de R40 según la ecuación 
nuclear Q40 —> R40

Es igual a la masa de Q40 desintegrada, es decir 

H g  =  1,75 g R 40
O

Prabiema24
¿Cuál (e s ) de la (s ) siguiente (s ) proposiciones

acerca de la fisión nuclear es (son) correcta (s)?

I. Es la base de la bomba atómica, cuyo 

impacto ambiental es muy grave debido a 

que genera la “ lluvia radioactiva”.

II. En Chemobyl (Rusia), en abril de 1 986, 

debido a un accidente explosionó parte de un 

reactor de fusión nuclear
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Capítu lo IV
Química Nuclear

III. Es una reacción en cadena, en la cuai los 
neutrones liberados y luego frenados para 

lograr neutrones lentos, generan nuevas 
fisiones de los núcleos de uranio contenidos 
en la masa crítica.

IV. El único núcleo físionable de importancia 
práctica es el uranio-235. Una de sus 
reacciones es:
235 >. 1 90 c  143 v  , « j  1 _92 U + o n —* 3gSr + 54 Xe + 3 0n

Resolución:
Analizando cada proposición, tenemos:
I. Es correcta, porque los productos de fisión 

son radioactivos, como por ejemplo: Sr90, 
l43Xe, “ Kr, l4,Ba, etc. que son liberados en el 
aire para formar así la "lluvia radiactiva”, que 
es fuente de contaminación duradera.

II. Es falsa, porque hubo explosión de reactores 
de fisión nuclear que contenían uranio -  235 

y Pu-239.
III. Es correcta, porque el núcleo de uranio -  235 

captura un neutrón lento y se dividen en 2 
núcleos de menor masa, con emisión de 2 a 
3 neutrones por cada núcleo fisionado, que 
en forma de neutrones lentos producen 
nuevas fisiones y de ese modo se lleva a cabo 
la reacción en cadena.

IV. Es falso, porque el radioisótopo artificial 
plutonio -239, también es un núcleo 
fisionable muy usado en plantas nucleares.

R lM l M g
Respecto al proceso de fusión nuclear, podemos 
afirmar que es incorrecto:
I. Consiste en la unión de núcleos atómicos de 

hidrógeno, helio y litio.

Ejemplo: { H + \ H -*  l  He + energía

II. Experimental mente, Pons y Fleischmann 

comprobaron que se puede desarrollar la 
fusión nuclear en frío, con aplicación de la 
tecnología actual.

III. Es un proceso termonuclear que se lleva a 

cabo a altas temperaturas. En forma natural 

se lleva a cabo en elsol y otras estrellas.

IV. La bomba de hidrógeno tiene como 

mecanismo previo la explosión de una 

bomba atómica para lograr la energía 

necesaria y efectuar la fusión nuclear de 

hidrógeno, litio.
Resolución:
Analizando las proposiciones tenemos:
I. Es correcta, porque la fusión nuclear es la 

unión de núcleos ligeros, principalmente de 

hidrógeno y litio.
II. Es falsa, porque dicho experimento 

desarrollado en 1 989 por Stanley Pons y 

Martín Fleischmann, no se ha repetido con 

éxito en otros laboratorios científicos.

III. Es correcta, porque la fusión nuclear requiere 

de temperaturas muy altas para producirse y 

la energía que se libera es mucho mayor que 

en la fisión nuclear

IV. Es correcta, la explosión de la bomba 

atómica activa los núcleos ligeros para la 

fusión y ésta a su vez, libera mucho más 

energía.

P ra M m a tt

Señalar la reiación(es) incorrecta(s)

I. Mayor estabilidad nuclear: mayor energía por 

nucleón

II. Neutrones veloces: fisión nuclear
III. Fisión y fusión: reacciones exotérmicas
IV. Bomba de H: fisión y fusión nuclear 
Resolución:

Los neutrones veloces no provocan fisión nuclear.
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P r o b le m a s  P ro puesto s

La radiactividad artificial, que actualmente 

tiene aplicaciones muy importantes en 
medicina, biología, química, etc. fue 

descubierta por:

A ) Thomson B) Becquerel

C ) Rutherford
D) Marie Curie E) Irene Curie -  Joliot

indique el número de partículas a, p ' y P+ 
em it id a s  h ip o té t ic a m e n te  en  la  

desintegración total de 88Ra224 para 
transformarse en «P b 208 si la emisión 

positrónica es la mitad de la electrónica. 

En el orden señalado.

A ) 4 ; 1 ; 2 B) 6 ; 6 ; 3 C ) 4 ; 4 ; 2

D) 6 ; 3 ; 6 E) 4 ; 2 ; 1

La vida media del C - 14 es 5730 años. 
Respecto a las siguientes proposiciones:

I. Si se tiene 10 mg iniciales, luego de 

11 460 años se tendrá 2,5 mg de C - 14 

desintegrados.

II. Luego de 3 períodos se habrá 
desintegrado 7/8 de la masa inicial.

III. Si inicialmente había 200 millones de 
núcleos, luego de 5 730 años quedará 

100 millones.
Es (son) correcta (s )

A ) 11 y III B) I y II C ) Iy I I I

D) Sólo III E) Sólo II

Uno de los siete isótopos naturales del 

Yterbio (Z=70 ) es 70Y170. ¿Cuál es la energía 

de enlace por nucleón para el 7flY '70?. Masas 

atómicas en uma(u) son 
0n' =  1,00867 urna ,H' =  1,00762 urna

70Y,7° =  169,9349 urna

A )  4,9 MeV. / nucleón
B) 7,5 MeV. / nucleón
C ) 8,1 MeV. / nucleón
D) 8,7 MeV. / nucleón
E) 1,4x103 MeV./nucleón

5. Indique el número de neutrones de un 
núcleo inestable si emite 3 núcleos de tritio 
^H3)  y  el nuevo núcleo emite un positrón, 
formando un núcleo final que es ¡gRa220

A )  147 B) 127 C) 146
D) 136 E) 137

6. El Sr-90 es gran emisor p con una vida 
media de 28 años. Si inicialménte había 
40 mg y al final constatamos que se han 
formado 10 mg de nuevo núcieo.
¿Qué tiempo ha transcurrido?.
Dato: log 2 =  0,3 y log 3 =  0,48

A ) 11,2 años B) 10 años C) 15 años
D) 12,44 años E) 10,40 años

7. Si el tiempo de semidesintegración del P- 30 
es 3 minutos, ¿cuánto quedará de la 
muestra de 160 mg de P-30 después de i 2 
minutos?.

A ) 20 mg B )15m g C )1 2 m g
D) 10 mg E) 30 mg

8. Señalar la relación incorrecta respecto al 
radioisótopo y su aplicación:

A )  K-40: determinar antigüedades mayores 
a 50 mil años.

B) C11: detectar enfermedades del cerebro.
C) P-32: tratamiento de cáncer al pulmón.
D) T e-99: gammagrafía
E) C-14: determinar el mecanismo de la 

fotosíntesis

(0
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Capítulo IV
Química Nuclear

9. Respecto a !a fusión y fisión nuclear.

I. Ambas son termonucleares

II. La fusión libera mayor energía que la 

fisión.

III. Por fisión se genera la energía solar.

IV. La bomba de hidrógeno se fundamenta 

en la fusión nuclear.

Es (son) incorrecta(s)

A ) 1 y II B) III y IV C ) II y  III

D) I y IV E) I y III

10. Señalarla afirmación incorrecta

A ) La fisión nuclear genera contaminación 

ambiental, con radioisótopos

B) La fusión nuclear no produce '‘basura 

radioactiva”

C) Tecnológicamente es relativamente más 

fácil implementar una planta nuclear de 

fusión.

D) Los insumos para la fisión son muy 

escasos y costosos.

E) l.os insumos para la fusión son 

abundantes y baratos.

11. El 52U238 se convierte en 3sRa226 luego de 

emisiones alfa y beta. ¿Cuántas partículas 

alfa y be tase han emitido respectivamente?.

A ) 4 ; 2 B) 3 ; 2 C) 4 ; 4

D) 3 ; 3 E) 2 ; 4

12. indique el nombre de los siguientes 

fenómenos nucleares y dé la suma de las 

partículas que faltan para balancear.

1- ,9K40 + .........-  £ at

II. 92U 235+ „n '- *  “ K r+  ^ °B a  + ........

A ) Decaimiento p+; fisión nuclear; 4

B) Decaimiento p ; fisión nuclear; 4

C ) Captura electrónica; fusión nuclear; 3

D) Captura electrónica; fisión nuclear; 3

E) Captura electrónica; fisión nuclear; 4

13. Calcular la energía cinética máxima de los 

e le c t r o n e s  e m it id o s  (p  )  en  ¡a 
desintegración radiactiva del ,He6. según

2He6 ®Li +  ,p° .

Datos: masas atómicas

2 He =  6,0189 urna.

3 L¡ =  6,0151 urna.

A ) 3,53 MeV. B) 2,89 MeV. C) 4,5i MeV.
D) 3,8 MeV. E) 5,4 MeV.

14. En cuanto a las diferencias entte una 

reacción nuclear y una reacción qusmica.
I. Se generan nuevos elementos; no 

pueden producirse nuevos elementos.
II. Participan partículas dei núcleo; sólo 

participan por lo general electrones 

externos.

¡II. La velocidad de reacción depende de 

factores externos; no dependen de 
factores externos (P, T, etc.).

Es (son) correcto (s)

A ) 1 y 111 B) 1 y II C ) 11 y 111
D) Sólo I E) Sólo 11

15. No pertenece al campo de estudio de la 
química nuclear:

A ) Radioactividad natural

B) Transmutación nuclear
C) Fisión nuclear

D) Rayos catódicos
E) Reacción termonuclear
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Químíea

16. El Co-60 es un gran emisor P‘ y rayos y, se 
emplea para el tratamiento del cáncer.
tl/2 =  5,27 años. Entonces lo incorrecto es:

A ) Un núcleo de Co- 60 se logra desintegrar 
en 2 mitades en 5,27 años.

B) Si se tiene 20 mg iniciales, luego de 
15,81 años se tendrá 2,5 mg de Co-60.

C ) Si inicialmente una muestra contiene 2 
billones de núcleos, luego de 5,27 años 
quedan un billón de núcleos de Co-60.

D) Luego de 2 períodos, se habrá 
desintegrado 3/4 de la masa inicial.

E) Al calentar, la vida media no varía.

17. El Pu-239 se sintetiza en los “reactores d e  

cría". ¿Cuál d e  los siguientes reacciones 
debe corresponder a la producción d e  

Pu-239?

A ) MPu238 (d, p)
B) 95Am 243 (d,p)

C) geCf242 (n,ot)
D) ¡^U238 (a, 3n)
E) Hay más de una reacción indicada

18. El torio - 231 es el producto de una emisión 
alfa, y es radiactivo, emitiendo radiaciones 
beta. Indique el núcleo padre del ¡^Th231 y 
el producto hijo de la desintegración del 
soTh231, respectivamente.

A ) 92U235 ; 9lPa231

B) «F u 236 1 síAc231
C) ¡«Pa235 ; «¡Pa231

D) 93NP235; 92U231

E) Hay mas de una solución indicada

19. El isótopo radiactivo tritio, ,H3, tieneunavida 
media de 12,3 euros. Estime la edad de una 
muestra de cierto whisky escocés que 
contiene tritio en una cantidad que es 0,4 
veces de la cantidad inicial (al momento 
que se fabricó el whisky).

A ) 18,2 años B) 16,4 años C ) 20,2 años

D) 12,8 años E) 15,2 años

20. ¿Cuál de las afirmaciones corresponde a las 

reglas de estabilidad nuclear?.

I. El número de protones y/o neutrones 

debe ser par.

II. Mínima energía de enlace por nucleón.

III. Encontrarse en la banda de estabilidad.

A ) Sólo 1 B) I y III C ) I, II y III

D) I y II E) II y III

21. Respecto a las aplicaciones de los 

radioisótopos, no corresponde:

A ) El radioisótopo cobalto -  60 se usa en 

radioterapia para controlar el cáncer con 

rayos gamma

B) El oxígeno - 18 se usa para determinar 

el mecanismo de reacción en la 

fotosíntesis .

C) El radio isótopo Na - 24 se usa para 

detectar males del corazón

D) El potasio -  40 se usa para calcular la 

edad de la tierra

E) El tritio se usa para detectar fallas 

internéis en los materiales metálicos

22. Se suministra a un paciente enfermo de la 

tiroides, una dosis de lO^tg de yodo - 131 

en forma de yoduro de sodio acuoso. Al 

cabo de 17 días. ¿Qué cantidad de núcleos 

de I - 131 aún permanecen?

Datos:

t]/2 =  8,5 días Im ol = 6,022.1023

A ) 2,3.108 B) 1.15.1016 C ) 2,3.1016

D) 1,15.10" E) 131
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C a p í tu lo  IV
Q u ím ica  N uclear

23. Una reacción de desintegración nuclear es 

de primer orden y se transforma el 30 % 

durante 35 minutos. ¿Qué porcentaje de 

reactivo queda al cabo de 5 horas?

Dato: ln 1,43 = 0,35 ; log 1,43 = 0,155

A ) 2 2 % B) 52,5 % C) 62,5 %

D) 4,7 % E) 10 %

24. Con respecto a las reacciones nucleares de 

fusión y fisión, indique verdadero (V ) o falso 

(F ) según corresponda

I. Es una reacción de fisión:
235 , , I „ 137 ™ 97 „  1
92 0 n 52 Te + 49 Zr + 2 o n

II. La fisión nuclear se controla con barras 

recubiertas con cadmio, el cual absorbe 

neutrones

III. Un ejemplo de reacción termonuclear 

es:

]  H , H — j He + 3 MeV

IV. La producción de energía nuclear de 

fusión es importante en la industria 

privada

A ) V W F  B) F FW  C) W F F

D) VFVF E) FFW

25. La masa isotópica del 23Niss es igual a 

57,953 u.m.a. ¿Cuál es la energía de enlace 

por nucleón de este núclido?

Datos:

1 p =  1,008 urna 

1 n =  1,009 urna

A ) 868 MeV. B) 302 MeV. C) 186 MeV.

D) 403 MeV. E) 508,3 MeV.

26. Uno de los núcleos más estables es el 
Mn-55(Z=25), siendo su masa nuclídica 
igual a 54,938 urna. Determinar su energía 

total de ligadura y la energía de ligadura 
media por nucleón respectivamente.

Dato:

Masa de:
protón = 1,00 783 urna 
neutrón =  1,00 867 urna 

1 urna = 931 MeV.

A ) 482 Mev y 8,77 Mev
B) 248 Mev y 7,88 Mev
C) 145 Mev y 7,86 Mev
D) 485 Mev y 4,88 Mev

E) 148 Mev y 6,88 Mev

27. Calcular la cantidad de calor liberado 

cuando 4moles de helio se convierten en 
oxígeno según:

4 c — 8O l6 
Siendo las masas isotópicas del 80 '“ y 2H e', 
15,99491 y 4,0026 urna respectivamente.
1 cal =  4,18xl07 erg

A ) 3,34x10" cal B) 6,34x10'“ cal
C )3,43xl0 '° cal

D) 6,43x10" cal E) 9,41 x 10" cal

28. En el núcleo del sol se presenta la reacción 
de fusión:

^H + ^H -  jH e + E

Hallar la energía liberada en Mev.

Datos:

i H = 2,02 urna 2 *"*e = 4,01 urna

1 urna =  931 Mev

A ) 27,93 B 16,08 C) 15,2
D) 25,02 E) 40,02
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y
C A P Í T U L O

Estructura 
Atómica 11

A. Louls Víctor de Broglie, físico francés, planteó la teoría de la dualidad de la materia, que es uno de los 
principios fundamentales de la mecánica cuántica, debido a ello fue galardonado con el premio Nobel en 
1929.

B. Wemer Kart Heiseinberg, físico alemán, planteó el Principio de Incertidumbre o de indeterminación , 
que es otro de los grandes principios de la mecánica cuántica y definió el orbital atómico. Por sus grandes 
aportes a la física teórica recibió el premio Nobel de 1932.

C. Erwin Schrodlnger (1887-1961); Físico australiano, en 1926 dio a conocer su famosa teoría de la 
mecánica ondulatoria, planteando la famosa ecuación diferencial que lleva su nombre. En 1933 recibió el 
premio Nobel junto con Paul Dirae por su trabajo sobre la mecánica ondulatoria y la estructura atómica.
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E s t r u c t u r a  A t ó m ic a  I I : -  
j JO D E L O  A  TÓM1CO M ODERNO

_ _ _ _ _ —     1 — :------- ■—   <

OBJETIVOS
• Comprendere! comportamiento del electrón en un sistemaatómico en base a los tres principios 

de la mecánica cuántica: cuantización de la energía, propiedad dual de la materia y el principio- 
de incertidumbre. . • ;

• Entender el m odelo atómico moderno que se rige por una expresión matemática muy compleja, 
llamada ec u a c ió n  d e  o n d a  de Schródinger, y qué de la solución de ésta resultan ciertos 
parámetros numéricos llamados números cuánticos.

• Ser capaz de manejar el significado y aplicaciones de los cuatro números cuánticos para describir 
las características de los estados cuantizados de energía (n iveles, subniveles y orbitales) y  del 
electrón.

• Realizar la distribución electrónica de cualquier especie atómica (átomos neutros e  iones).
• Establecer los momentos angulares d e l  electrón e n  base a l m o d e lo  v e c t o r i a l  d e lá t o m o .

INTRODUCCIÓN

Aún cuando la teoría de Bohr permite explicar de manera satisfactoria los espectros del hidrógeno 

y de otras especies que contienen sólo un electrón, no puede explicar ios espectros que se observan en 

especies atómicas polielectrónicas. Las preguntas que se plantearían son ¿Cómo explicar las lineéis 

espectrales de átomos polielectrónicos? ¿Existen realmente los subniveles de energía? ¿Cómo están 

ordenados los electrones en el átomo? ¿Cómo se comportan los electrones en el sistema atómico?.

Para dar respuesta a estas preguntas, los científicos desarrollaron la mecánica cuántica, según la cual 

los electrones poseen propiedades de onda y de partícula. En modelos atómicos anteriores se 

consideraban a éstos solamente com o partículas macizas pequeñas viajando en órbitas circulares o 

elípticas alrededor del núcleo.

Los objetos de gran tamaño com o pelotas de golf, automóviles, etc. en movimiento obedecen las 

leyes de la mecánica clásica (Leyes de Newton), pero el movimiento de las partículas muy pequeñas 

com o electrones, protones y neutrones se rige mediante la mecánica cuántica; ésta describe mejor el 

comportamiento de las partícuicis submicroscópicas.

Los principios fundamentales de la mecánica cuántica en ¡a que se fundamenta el m odelo atóm ico 

m oderno o átomo m ecano-cuántico son:
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1. PROPIEDAD DUAL DE LA MATERIA

Q u itá is -a

Fue propuesta por el físico francés Louis de Broglie en 1 924 en los siguientes términos. “Los cuerpos 

materiales que viajan a una cierta velocidad poseen dos propiedades (carácter dual): propiedad de 

partícula (propiedad m ecánica) y propiedad de onda (ondas de materias)” . Las ondas de materia 

siempre están asociadas en la partícula en movimiento, no se propagan en el vacío, no son ondas 

electromagnéticas y, por lo tanto, nunca llegan a adquirir la velocidad de la luz.

La longitud de onda (A) asociada a una partícula de masa “m ” y velocidad “v” serta com o se muestra 

en la siguiente figura:

 ^ ^ 7 - ...................
m

Deduzcamos una fórmula para relacionar X, m y v.

Para ondas electromagnéticas, que también poseen 2 propiedades (onda-partícula) tenemos:

h c
Según Einstein: E =  me2 y Según Planck: E =  —

Igualando: m e2 =  —  -* A =
A me

Para ondas de materia, la velocidad es “v ” , entonces tendremos:

p i  “ I l I t í S T r i L i y  ■gr'jnue'y-id'vbíUtTljdtf pequena 
W upara cuerpos macroscópicos), la longitud de 

(onda (A) es extremadamente pequeña

El razonamiento que siguió L. de Broglie fue: si Planck demostró que las ondas electromagnéticas 

poseen propiedad de partícula o  corpuscular (propiedad mecánica), entonces se debe también cumplir 

lo contrario, esto es, que las partículas com o el electrón, protón, neutrón, etc. deben poseer también 

propiedades de onda (ondas de materia).

La propiedad dual se cumple para todo tipo de cuerpos materiales, grandes (m acroscópicos) o 

pequeños (m icroscópicos), pero mayor significado tiene para partículas microscópicas, ya que para 

cuerpos grandes es insignificante, debido a que su longitud de onda es extremadamente pequeña, 

insensible a los instrumentos de medida.

La hipótesis de Louis de Broglie fue comprobada experimentalmente en 1 927 por los científicos 

norteamericanos J. Davison y  L. Germer, quienes demostraron que un haz de electrones producía el 

fenóm eno de difracción que es propio de las ondas; y en Inglaterra, G. Thomson (hijo de J. Thomson), 

en forma independiente, también demostró el fenóm eno de la difracción producido por electrones 

acelerados.

Niels Bohr propuso el princip io de com plem entariedad según el cual, la propiedad dual (onda 

-partícula) nunca se presenta en form a simultánea en un determinado fenómeno.
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Capítulo V
Estructura Atómica ¡I: Modelo Atómico Moderno

Por esta razón las propiedades ondulatorias del 

proyectil no pueden detectarse con ningún 

instrumento de medida existente.

En el caso de un electrón:

h , 6,62 x 10 34 Joule . s
a  = ---------  =■-> A  =  -------- '----------------------------------------

n i.v  (9,109 x 10 31 kg)(60m/s)

.-. A = 1,21 x 10 5m

lis un valor correspondiente a la radiación 

infrarroja (onda electromagnética), la cual es 
medióle con ciertos instrumentos.

La propiedad de onda tiene mayor 
fOKlVSlÓN: ¡s ig n ific a d o  sólo a n iv e l 
■.v.fsj»afta..-isiibmicroscópico o microcosmos 

(atómico o molecular).

10 '"m .

2. PRINOPIO DE INCERTIDUMBRE_____________ ________________________________________________________

Fue propuesto en 1 927 por el físico alemán W erner Heisemberg con el siguiente enunciado:"Es 
imposible determinar con exactitud el momento lineal y la posición de una partícula pequeña (electrón, 
protón, neutrón, etc) que viaja a una gran velocidad, simultáneamente”.

Para el caso del electrón, el momento lineal (masa del electrón multiplicada por su velocidad, m.v) 
suele detectarse mediante una radiación electromagnética; pero, al mismo tiempo, de su posición no 
se sabe nada (es incierta); por otro lado, la posición se determina haciendo interactuar un fotón con el 
electrón, pero perturba en forma considerable el movimiento de este último, por lo que es incierto su 
momento.

Esta incertidumbre entre el momento (p =m .v ) y la posición se expresa mediante la siguiente 
expresión matemática:

 "•«

Ax . Ap ;> • —  
4n

La ecuación expresa una relación inversa entre Ax y Ap, es decir, si se conoce con menor 

incertidumbre (o  mayor precisión) la posición, entonces el momento del electrón es más incierto (mayor 
es el error). Si se conoce con mayor precisión (m enor error) el momento, entonces la posición es 
incierta (mayor es el error). Si no es posible evaluar con exactitud la posición y momento en forma 

simultanea, no será posible determinar con exactitud la trayectoria del electrón cuando gira alrededor 
del núcleo.

Donde:
Ax =  incertidumbre o error en la medida de la posición 
Ap  = incertidumbre o  error en la medida del momento 

h =  constante de Planck

Ejemplo

Calcular la longitud de onda asociada a un 

proyectil disparado por un fusil, cuya velocidad es

de 60 —  y masa 2x10 2 kg. Compárese con la 
s

longitud de onda asociada a un electrón, 

asumiendo que se mueve a la misma velocidad. 

Resolución:

En el caso del proyectil, según de Broglie:

h , 6,62 x  10'34Jou le.sX = -----  =» A = —r-------------------------
m.v (¿ x  10 2kg)(60m/s)

.-. A =5,5 x  10 '3,|m

Es un valor demasiado pequeño en comparación 
con el átomo, el cual posee un tamaño del orden
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Química

Ejemplo:
Si el error en la medida de la posición (Ajc)  del electrón es 2x10 8 cm, ¿cuál es la incertidumbre en el 

momento?

Resolución:

Ap =  2,63x10 20g.cm/s

3. ESTADOS COAKTIZAPOS DE ENER6ÍA ___________

En el átomo existen diversos estados energéticos cuantizados (niveles, subniveles y orbitales). La 

cuantización de energía para ios niveles fue un gran aporte de Niels Bohr.

Los electrones sólo pueden existir en determinados estados de energía. Si pasan de un estado 

energético a otro, deben emitir o  absorber energía en forma de un fotón.

La frecuencia de la radiación que se emite o absorbe se encuentra relacionada con el cambio de 

energía mediante la ecuación siguiente:

ORBITAL ATÓMICO O NUBE ELECTRÓNICA (REEMPE) ________________

De acuerdo al principio de incertidumbre, no es posible determinar una trayectoria definida para ei 

electrón; por lo tanto, se hace necesario definir una región espacial energética donde existe la mayor 

probabilidad de encontrar al electrón, llamado orbital o nube electrónica. Cada orbital puede contener 

un máximo de 2 electrones con spin o rotación (alrededor de su eje imaginario) opuestos.

Un orbital se puede definir com o la función de onda (\|j)  de un electrón. El cuadrado de la función 

de onda, ( i|i2), define la distribución de la densidad electrónica en el espacio alrededor del núcleo.

Cuando se dice que un electrón está en cierto orbital, se quiere decir que la distribución de la 

densidad electrónica o la probabilidad de localizar al electrón en el espacio está descrita por el cuadrado 

de la función de onda asociada con ese orbital. Un orbital atómico en consecuencia tiene una energía 

característica y cuantizada. Así por ejemplo, la densidad electrónica en el núcleo atómico es cero 

(i(/2=0 ), significa que no existe ninguna probabilidad de que un electrón se encuentre en el núcleo 

atómico.
f ' .....................   * ...........................................................................................          * •* .

j El orbital es la región espacial energética de manifestación más probable del electrón (reempe). I 
i También se llama nube electrónica o  función de onda. i

Se sabe: Ap =
h _ 6,62 x 10~27ergios x s 

4 rt. A x  4 x 3,14 x 2 x 10"8cm

AE t  h . v o

Donde:
v = frecuencia de !a radiación 
c = velocidad de la luz 

AE =  energía de un fotón emitido o absorbido
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Capítulo V
E structura A tóm ica II: M odelo A tóm ico M oderno

En la figura 5.1 se muestra un ejemplo ilustrativo de función de onda (ijr) u orbital y el cuadrado de 
función de onda ( i|j2) en el átomo de hidrógeno.

Figura 5.1:
a ) Orbital atómico que rodea a un núcleo atómico. La 

densidad electrónica desciende con rapidez, pero 
en forma constante al aumentar la distancia con 

respecto al núcleo.

b)  Distribución probabilística radial para un electrón 
en el átomo de hidrógeno. La figura muestra que

a una distancia de 0,529 Á  existe la más alta 

probabilidad (99 % ) de localizar al electrón en el 
átomo de! hidrógeno.

Cuando se dice que el electrón se encuentra con mayor probabilidad en el orbital, debe entenderse que 
el electrón pasa el mayor tiempo en dicha región espacial 

Tipos de orbitales según el contenido electrónico:

Orbital Orbital Orbital
apareado desapareado vacío

o lleno o semilleno

Donde:

El símbolo 1 representa a un electrón con spin o giro antihorario alrededor de su eje; 1 representa 
a un electrón con spin horario.

ECUACIÓN DE ONDA Y IOS NÚMEROS CUÁNTICOS ________ ■ ' '_____________________  _ '

El estudio de los átomos y las moléculas según la mecánica cuántica es de tipo matemático.
El físico austríaco Erwin Schródinger en 1 928, en base a la mecánica ondulatoria y teniendo en 

cuenta la propiedad dual de la materia, desarrolló una ecuación matemática muy compleja llamada 
ecuación de onda. Esta ecuación dota al electrón de doble comportamiento (onda-partícula) y 
cuantifica la energía de los estados energéticos para el electrón sobre la base de ciertos parámetros 
numéricos llamados números cuánticos.
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Químíea

La ecuación de Schródinger es la siguiente:

i í i  + « lí ,+ Ü i ♦. * £ 21 (e- v )* = q
Óx2 ■ 6y2 S z2 " ’ h2. .

V    _____     :----- ............. . ~ .... ..J

Es una ecuación diferencial de segundo orden, muy difícil de resolver manualmente, porque 
involucra muchas variables. Cada solución representa un estado particular del electrón y se describe 

mediante un conjunto de tres números cuánticos: n, {  y m(. Las soluciones de la. Ecuación de 

Schródinger también indican las formas y orientaciones espaciales de los orbitales atómicos, 
relacionadas con los números cuánticos tym ,.

En 1 928, Paúl Dirac reformuló la mecánica cuántica no relativística de Schródinger teniendo en 
cuenta la teoría de la relatividad de Albert Einstein, creando así la mecánica cuántica relativística, que 

involucra en su solución -los cuatro números cuánticos: n, ?, m t y  ms (número cuántico de spin 

magnético).

Tabla 5.1 Los números cuánticos describen los estados energéticos del electrón y también proporcionan tres 
características fundamentales deI orbital, tal como se indica en forma resumida

Número cuántico ?. Determ ina paira..el electrón . D efine para e l orbital

Principal (n ) El nivel principal de energía El tamaño 0  volumen efectivo

Secundario 0  

azimutal ( ( )

El subnivel donde se encuentra, 
dentro de un determinado nivel de 
energía

La form a geométrica espacial

Magnético (m :)
El orbital, donde se encuentra 
dentro de un determinado subnivel

La orientación espacial que 
adopta bajo la influencia de un 
campo magnético externo

Spin magnético (m s)
El sentido de rotación 0  giro 
alrededor de su eje imaginario.

En el átom o m oderno o  m ecano-cuántico, el nivel de energía queda definido por “n", un subnivel 
de energía se define con valores d e n y t ,  un orb ita l por n, C y ms, y un electrón queda definido por los 
cuatro números cuánticos: n, C, m, y m,.

A  continuación se hace una descripción detallada de cada número cuántico.

Jonde:
y, z , representan los ejes coordenados en el 

espacio tridimensional

1» función de onda del electrón
6 símbolo de derivada parcial
m masa del electrón
V energía potencial de un electrón
E : energía total de un electrón.

ó2 Y
se lee: segunda derivada parcial de la

ÓX2
función de onda respecto al eje “jr” .
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Capítulo V
Estructura Atómica //: Modelo Atómico Moderno.

1. NÚMERO CUÁNTICO PRINCIPAL (n ).
Describe el nivel de energía principal que el electrón ocupa; por lo tanto, toma valores enteros a partir 

de uno (1).

n = l ,  2, 3 , 4 , 5 , 6 , 7 , . . . “  
K , L ,M , N t O , P ,Q , . . .

Notación
espectroscopios

Notación 
Njr8”  cuántica

Cuanto más alejado del núcleo se encuentre un electrón, ocupará un nivel con mayor energía y será 

menos estable.

La capacidad electrónica de un determinado nivel “n” se halla con la reg la  de Rydberg:

#m ax = 2n2

Donde:
n = 1 

n =  2 

n =  3

2(1)2 =  2e" 

2 (2 )2 =  8e‘  

2 (3 )2 = 18e-

n =  4 

n =  5 

n =  6

2(4)2 =  32 e ' 

2(5 )2 = 50e~ 

2(6 )2 =  72e-

Como la capacidad de un orbital es de 2 electrones, el número máximo de orbitales en un nivel “n” 

será igual a 2n2 dividido entre 2:

#  orbitales en nivel "n" = n

El número cuántico principal también define el volumen efectivo del orbital; por lo tanto, a mayor 

valor de n, mayor es el tamaño del orbital.

z*
Figura 5.2 Tres órbitaies de tipo “s” de diferente 
tamaño, debido a que pertenecen a diferentes 
niveles (n). A menor “n", menor tamaño o 
volumen del orbital, y, a mayor “n ”, mayor 
volumen del orbital.

n=l n=2 ií=3
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Q u lm is a

2 .  NÚMERO CUÁNTICO SECUNDARIO (0

También es denominado número cuántico azimutal o  de! momento angular; para el electrón 

determina el subnivel de energía donde éste debe encontrarse dentro de un nivel “n” .

Además, define la forma geométrica del orbital o  nube electrónica.

Para cada nivel de energía se cumple que “t" puede tomar valores enteros desde cero hasta (n -1 ), 

inclusive.

1 ,2 ,3 ............ , n -1

desde hasta
(mínimo valor) (máximo valor)

Se usa una notación con letras minúsculas o  notación espectroscópica (s, p, d, f, g, . . . )  para 

representar a ciertos valores de "V  que definen un determinado subnivel, tal com o se indica en la 

siguiente tabla.

Tabla 5.2. Relación de subniveles y ¡a-forma de orbitales atómicos

Subnlielés
Denominación

espectroscópica
Valores de

Forma de los 

orbitales

s Sharp 0 esférica

P principal 1 dilobular

d diffuse (difuso) 2 tetralobular

f fundamental 3 compleja

y

r
&

K  ■. i■i,i

- J

Forma esférica

Orbital “p" 

Forma dilobular

Orbital “d ” 

Forma tetralobtilar

Para hallar el número de subniveles en un nivel basta hallar los valores permitidos de “C”, así:

• n =  1(K) -  {  =  0 • n = 3(M ) -  f = 0 , 1 , 2

(s ) ( s ) . (p ) . (d)

n =  2 (L ) - ( = 0 , 1  
(s) ,(p)

n = 4 (N ) -  f = 0 , 1 , 2 , 3  
( s ) , (p ) , (d) ,(0
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Tabla 5.4 Muestra e l núm ero m áxim o de orbitales y electrones p o r  cada tipo de subniveI de energía.

Subnivel
Orbitales

Número de 
orbitales 
(2* +  1)

Número
máximo
e - (4 í+ 2 )

Notación

s ( f  =  0)
1 t 

s
1 2e~ s2

P  (c =  1)
i i  w  i i  

P, Pv Pz
3 6e" P 6

d ( t  =  2)
11 11 11 11 11 

dxy  dx z  d z2 dy z  d x 2- y 2
5 10e‘ d'°

f ( f  =  3) i i  i t  ¡ i 11 i i  11 11 7 H e - f »

I #  de orbitales en un subnivel “í ” =  2( + 1

Figura 5.3. Muestra la gráfica de los principales orbitales atóm icos teniendo en cuenta su orientación espacial.

a ) Orbital s : {  =  0 b ) Orbitales p: f  =  1 (form a d¡lobular)

m { = 0 : forma esférica - m ,‘ >1,0, -1 6 mr - - 1,0, O

Z Representan a 3 orbitales “p
orientaciones son:

c ) Orbitales d: C- 2  (forma tetralobular) =

dzx

y  *  ’p '

djy (mí = ± 2 ) djcz<me = ± l ) dx V (mt=  + 2)
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En la siguiente tabla indicamos la notación cuántica de los subniveles hasta el cuarto nivel 

Tabla 5.3 Relación del núm ero de subniveles p o r  cada nivel energético.

C a P Í t u l °  ^ _________________________________ Estructura Atómica II: Modelo Atómico Moderno.

Niveles d e  energía  (n ) Subniveles Número dé subniveles

1 ó  K { =  0 (s ) : 1 s 1

2 ó  L
í  =  0 (s ) : 2s 

í =  1 (P ) : 2p
2

3 ó M
l  =  0 (s )  : 3s 
f =  1 (p ) : 3p 
(  =  2 (d ) : 3d

3

4 ó  N

f = 0 (s ) : 4s 
( =  1 (p ) : 4p 
f =  2 (d ) : 4d 
H =  3 (f ) : 4f

4

Jobre la base de los ejemplos anteriores, concluimos que en un nivel “n” existen “n” subniveles.

#  de valores de “í ” o #  de subniveles en “n” = n

3. NÚMERO CUÁNTICO MAGNÉTICO (m,).
Para el electrón, indica el orbital donde se encuentra dentro de un determinado subnivel de energía. 
Para el orbital, determina la orientación espacial que adopta cuando el átomo es sometido a la acción 

de un campo magnético externo.
En cada subnivel (0 , “m,” puede tomar valores permitidos: 0, ±1, ± 2 , . . . ,  ±?, a s í:

m, = + t , . ., + 1 ,0 ,1 ,  . • • , - t ó mf = - f , . i O •f . .  *1

Veamos ejemplos ilustrativos: 
f =  0(s) =* m, =  0 <  >  —

El subnivel “s” posee un solo orbital y con una sola orientación

■ +1(-1) o

í*=l(p) —-> m( =

Px

0 o
Py

l ( + l )  < > -
Pz

El subnivel “p" posee 3 orbitales, con tres El subnivel “d ” posee 5 orbitales, con cinco
orientaciones diferentes. orientaciones diferentes.
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C apítulo V
Estructura A tóm ica ¡I: Modelo Atómico Moderno

4. NÚMERO CUÁNTICO DE SPIN MAGNÉTICO (m„)
Indica el sentido de rotación del electrón alrededor de su propio eje. Sus valores permitidos

son: m = ±  'A

Cuando un electrón rota o  gira genera un pequeño campo magnético, es decir, actúa com o un 
pequeño microimán. En base a esta cualidad del electrón en el sistema atómico y molecular, se logra 
explicar las propiedades magnéticas de una sustancia química.

Figura 5.4 Spin o rotación de dos electrones. Se observan los supuestos giros en sentido antihorario y en sentido 
horario, los microimánes se forman debido al spin.

Antihorario Horario

A  continuación realicemos la combinación de números cuánticos para el primer y segundo nivel de 
energía

n = l t= 0 = ^ m /= 0  —-i- m ¡-± ió

n = 2 (=

m t = 0  •=£ m ¡ = ± f i

f +l(-l)-=z- m,-±U

1  .=£. m  ( =  - 0 (0) = £  m s= ± f i

m ¡= ± !4

En el cuadro anterior se observa que cada orbital está definido por el juego de valores de n, H y m (,

y que posee 2 e  con spin magnético + 'A  y - 'A
1 i

+ 'A - ‘A

Además, un electrón está definido por el juego de valores de n, C, m, y ms.

Í07

www.FreeLibros.me



Huímísa

Veamos la aplicación práctica de los números cuánticos en distribución electrónica de las especies 
atómicas (átomos neutros e iones)

Notación cuántica de un subnivei 
con cierto contenido electrónico

En forma análoga se representa un orbital. 

Ejemplo 1
Para el caso de un subnivei

n i
#e

4 d ® ) - '#£

E Subnivei (1=2) 
Nivel (n= 4)

Se lee: en el cuarto nivel de energía, el 
subnivei “d ” contiene 6 electrones.

Subnivei 
 ►Nivel

Ejemplo 2
Para el caso de un orbital

3Px
- f —'1—*■ El orbital px (orbital “p" orientado en el eje *) 
— ► Nivel (n=3)

Se lee: en el tercer nivel de energía, subnivei 
“p” , en el orbital “p„” hay 2 electrones.

ÍHSTRIBUCtóN’o C O N n G U Íaa#  E lt^Ó N iC flffe fc f : v   , ■ ' '

Consiste en distribuir los electrones en tomo al núcleo en diferentes estados energéticos (niveles, 
subniveles y orbitales). Primero realizaremos la distribución por subniveles, lo que involucra la 
distribución por niveles; finalmente analizaremos la distribución electrónica por orbitales, la cual se rige 
por principios.

1. DISTRIBUCIÓN POR SUBNIVELES.
Se efectúa según el principio aufbau (e l término alemán “aufbau” significa “construir" o  hacer la 

distribución electrónica), que establece lo siguiente: los electrones se distribuyen en orden creciente 
de la energía relativa de los subniveles.

La energía relativa de un subnivei u orbital se evalúa sumando n y f:

Er = n -  C

Si los subniveles u orbitales poseen la misma energía relativa, éstos se denominan “degenerados”, 
entonces la distribución electrónica seguirá el orden creciente de los niveles energéticos (n).

Primero, aprenderemos a evaluar la energía relativa de los subniveles, que es igual a la energía 
relativa de sus orbitales.

Ejemplo 1:
¿Qué subnivei posee mayor estabilidad, 3d o  4s?

Resolución:
Evaluando la energía relativa de ambos

Subnivei 1 ■;-

3d 3 2 5

4s 4 0 4

La energía y la estabilidad guardan relación 

inversa.

El subnivei 4s tiene menor energía relativa, por 

lo tanto tiene mayor estabilidad, y el subnivei 3d 

tiene mayor energía relativa, por lo lanto tiene 

menor estabilidad.
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Capítulo V
Estructura Atómica li: Modelo Atómico Moderno

Ejemplo 2

¿Cuál de los siguientes subniveles posee mayor energía? ¿Qué subnivel es el más estable? : 5d, 7s, 4f ó
6p?

Resolución:

Evaluando las energías relativas de cada uno de los subniveles tenemos:

Subnivel , n
5d 5 2 7

7s 7 0 7

4f 4 3 7

6p 6 1 7

Se observa que todos poseen la misma energía relativa, entonces- se trata de subniveles 
“degenerados”; en este caso, el orden de energía (energía absoluta) se efectúa con el valor de “n” : 

Energía: 4 f < 5 d < 6 p < 7 s  

Estabilidad: 4 f > 5 d > 6 p > 7 s

Luego, el de mayor energía es 7s y el de mayor estabilidad es 4 f

Regla de Móllier. Es una forma práctica para realizar la distribución electrónica por subniveles según 
el principio Aufbau. También se llama comúnmente regla de “serrucho”.

4 * V '  ? -
i*** X

✓
S2E=£>S2

n
S2 s2fl/y s2 s2 s2

,4-
* "V*-

SUBNTVELES ♦ <
* ,

\ v,.! • ■
, . „ . ’'MV -

4 <? 
p 6

P V
w ^

w ^P6

d10
dI° l

/ / «  

(/y //
d í0

4 '  &  ' f 14
(  t&

f 14
V

Capacidad real ;  i g w 1 % .
Capacidad teórica LwJSL'* XnÁSetiL

m m m

Observamos que a partir del quinto nivel, los niveles o capéis están incompletos.

Los subniveles que se encuentran en un mismo nivel energético se escriben en una misma vertical. 

El llenado de los electrones en los subniveles mostrados se realiza entonces de izquierda a derecha 
y de arriba hacia abajo en forma diagonal, según el orden indicado por las flechas.

De esta manera se ocupan primero subniveles de menor energía relativa y luego los de mayor energía 
relativa.
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. Química

Ejemplo 1

Realizar la distribución electrónica del fósforo 

(Z=15 )

Resolución:

El átomo de fósforo en estado neutro (Z=15), 
posee 15 protones y también 15 electrones, 

entonces aplicando la regla de Sarrus.

S llif t íS 's ífe

Sub- J
niveles j

s2-»- s2 s2 

p‘ p5

Luego la dútrubición electrónica es 

I5P=ls22s22p63s23ps

En forma análoga al ejemplo 1, la distribución por
niveles del átomo de germanio es:

4,
3

2 .

1
\  \  \  \  /-----Electrones

'  ‘  de valencia
f e  j  u  isa !4é;

A partir de esta distribución por subniveles, 
establecemos la siguiente distribución por 

niveles:

3

E jem plo 2

Realizar la distribución electrónica del germanio 
(Z=32 ) y determinar:

a ) El mayor nivel

b ) El número de electrones en el mayor nivel

c ) La cantidad de subniveles. - 

Resolución:

Sabiendo que el átomo de ^Ge posee 32 
electrones, tenemos:

Mayor nivel Rpta:^

i - s s

d‘° w -  4 electrones en el nivel 4 Rpta: b

En forma lineal será

ajGe =  1 s22s22p63s23p64s23d 104p2

Ejem plo 3
Realizar la configuración electrónica del 
manganeso (Z=25 ) e indicar el número de 
electrones en subniveles principales, electrones 
en el último nivel y electrones en el penúltimo 
nivel.
Resolución:

 Último nivel
•8- S- I

P

d5 d 

2tr

Contiene 12e~ 
en subniveles “p*

Observamos que el átomo de manganeso posee 
12e en el subnivel “p” , 2e ‘ en el último nivel y 
13e en el penúltimo nivel (n =3 )

Luego en forma lineal será:

25Mn =  ls2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d5
4.

3
2

i a  1 3 6  2 5
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Capítulo V
Estructura Atómica II: Modelo Atómico Moderno

CONFIGURACIÓN ELECTRÓNICA KERNEL 0 SIMPLIFICADA
La regla de distribución practica puede ser escrito en forma lineal, lo cual posee muchas ventajas 

com o por ejemplo: realizar la distribución electrónica simplificada o  “Kemel” (término alemán que 
significa “corazón”) haciendo uso de la configuración electrónica de un gas noble; visualizar de manera 
rápida el número de electrones de valencia; ubicar un elemento en la tabla periódica moderna; deducir 
rápidamente el número de elementos que hay en cada período de la tabla periódica; etc.

ls2|2s22p* 3s23p6 4s23d104p6 5s24d105pé 6s24 f145d106p6 7s25 f146d107p6

[2He] [ 10Ne] [ 18Ar] [36Kr] [ MXe] [86Rn] l l f c -

Se observa que ios gases nobles son elementos que presentan sus distribuciones electrónica completas 
en los subniveles “s” y “p" del último nivel (mayor nivel energético); por lo tanto; sus orbitales están 
apareados, siendo por ello químicamente estables.

Ejemplos:
Realizar la distribución electrónica Kemel de 
nitrógeno (Z = 7), magnesio (Z = 12), hierro 
(Z=26 ) e Ytrio (Z =  39).
Resolución:
Prim ero desarrollarem os la distribución 
electrónica completa y luego la notación Kemel.
a ) 7N = l s 22s22p3- 7N = [ 2H e]2 s22p3

El último nivel es 2 (n=2 ), por lo tanto, posee 
2 niveles y 5 e  de valencia.

b) 12Mg =  .ls^s^pfes2 -  ,jMg =1 ,0Nel3s2

[Nel

El último nivel es 3, por lo tanto, posee 3 
niveles y 2 electrones de valencia.

c ) 26Fe = 1 s22s22p63s23pfi4s23d'> -  26Fe =  [ lsArJ4s23d°
y-

[Arl
El último nivel es 4 y posee 8 electrones de 
valencia (electrones del último nivel y 
electrones del penúltimo nivel, subnivel “d”)

d ) 39Y =  1 s22s22p63s23p64s23d'°4p65s24d1
V

iKrl

3<Y =  Í36Kr15s24d'
El último nivel es 5 y posee 3 electrones de 
valencia (electrones del último nivel y 
penúltimo nivel, subnivel “d” ).

Para los elementos representativos (grupos “A” de 
la tabla periódica), los electrones de valencia son 
los del último nivel o nivel de valencia.
Para los elementos de transición (grupos “B” de 
la tabla periódica), los electrones de valencia son 
los del último nivel y penúltimo nivel no saturado 
(subnivel “d ")

DISTRIBUCIÓN ELECTRÓNICA DE ÁTOMOS 
IONIZADOS
I. Para e l anión, se procede así:

Primer paso: se determina la cantidad de 
electrones del anión.
Segundo paso: aplicar la regla de Sarrus. 

Ejemplo:
Realizar la distribución electrónica de: 
a ) gO 2 b) 15P 3
Resolución:
a) 80  2 =  ls22s22pf' =  [,„Ne]

10e-

b) l5P 3 = ls22s22p63s23p6 = [ leArj

I8e-

E1 ion anión óxido (O  2)  y el ion anión nitruro 
(N  3), al ganar dos electrones y 3 electrones 
respectivamente adquieren la estructura 
electrónica de un gas noble (mayor estabilidad).
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Üuimica.

II. Para el catión, se procede así:
Prim er paso: aplicar la regla de Sarrus para su 
respectivo átomo neutro.
Segundo paso: se debe tener en cuenta que 
los electrones que pierde el átomo son del 
último nivel o  capa, luego de la penúltima 
capa, en ese orden. En un mismo nivel el

orden de salida es: —  n{* ’ nP ’ ns> (de mayor 

a menor energía relativa)

Ejemplo:
Realizar la distribución electrónica de:

b ) 16S+a ) MNa+l 
Resolución:

i—►  “Sale"

a) u Na =  ls22s22p63 P
I ^—  mayor nivel

JiN a ^  =  ls22s22p6 =  [Ne] 

lOe

c ) 26Fe*

del 3p por ser de mayor 
energía que 3s

h ) 16 S =  [N e ]3 s Z 3 p ®  I Lo»_2*<I»e -salen- son

í i T  U
Mayor nivel

¿sS =  [Ne]3s2 3p2

145

c ) 24 Fe = [A r]4 s 3 d
^-------Mayor nivel

26Fe3= [A r]4s°3d5= [A r] 3d5

2¿ “salen" del Ultimo 
nivel (4s) y le sale 
del penúltimo nivel (3d)

Ejem plo 1
Aplicar correctamente la regla de Hund en p4 

Primer paso: p4 = —— -  —
P* P> Pz

'l i
Segundo paso: p4 = —  —— — es la distribución 

pedida.
Pr Py Pz

23 i

Por lo tanto, la siguiente distribución:

Px Py Pz
es incorrecta porque no cumple con el principio 
de máxima multiplicidad.

Ejemplo 2
Para el subnivel 4d7, determinar la cantidad de 
orbitales apareados y orbitales desapareados. 
Resolución:
Aplicando ia regla de Hund en 4d7 (recordar que 
el subnivel d posee 5 orbitales)
4d7 _ J J _  1 l _J 1_______ •

dxy dxz d z 2 dyz d x 2 - y 2 
'

2 orbitales apareados y
3 orbitales desapareados

Ejemplo 3
Realizar la distribución electrónica por orbitales 
para el átomo de flúor (Z =  9)
Resolución:
Primero realizamos la distribución porsubniveles 
aplicando la regla de Sarrus y luego para cada 
subnivel aplicamos la regla de Hund.

9F =  ls2 2s2 2p5

2 .  DISTRIBUCION POR ORBITALES.

Se efectúa mediante el principio de máxima
m ultiplicidad o  de Hund, que establece lo
siguiente: ningún orbital de un mismo subnivel
(de igual energía relativa) puede contener dos 
electrones antes que ios demás contengan por lo 
menos uno; es decir, primero se debe dejar
todos los orbitales a medio llenary luego empezar 
el llenado con spines opuestos.

11 H

ls 2s 2p, 2p 2p
Y-------------

Distribución electrónica orbital - spin

También se expresa como:

9F =  ls22s22p2 2p2 2p‘

y
Distribución electrónica orbital
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Ejem plo 4
En el átomo de oxígeno (Z =  8), determinar los 
posibles valores de los números cuánticos para el 
último electrón en distribuirse.
Resolución:

• Cada electrón posee o  n , { ,  m ( y m

• Se determina por o  Sarrus y Hund 

Q = l sI2gl 2jí®—►cuatro últimos electrones

►f=1 (subnivel p) 
►n=2(segundo nivel)

Distribuyendo por orbitales los cuatro últimos 
electrones según la regla de Hund tenemos:

2p

--------- (

m i 1 1
4  % 2 p , 2P<

+1 0
6 -1 0 +i i

último electrón

valores de

Entonces los probables números cuánticos para 
el último electrón en distribuirse son:

n = 2 f = 1 
m( = +l m s = -l/2

n  = 2 í  = 1 
m, = -1 ms = -1/2

El problema tiene dos soluciones probables. 

E jeióplo 5
Si el último electrón en distribuirse en un átomo 
posee los siguientes números cuánticos: n=3, 

C=2, m ,=0, ms=  + '/2 ., ¿cuál es su carga nuclear? 
Resolución:
El último electrón se encuentra en el tercer nivel 

(n =3 ), subnivel “d ” ( í= 2 ),  orbital "3d22" (m ,=0 )

y con spin antihorario o (m s= + ‘/ z ) ,  entonces con 
esta información podemos reconstruir la 
configuración electrónica, así:

zE = [ igAr]4s23d3 f  —— -— -  ■— - —
V+2 * 1 0 - 1 - 2

.-# e  = 2 3  =*• Z = 23

3. PRINCIPIO DE EXCLUSIÓN DE PAUL1
En un átomo, no pueden existir 2 electrones 

cuyos 4 valores de sus números cuánticos sean 
iguales; al menos deben diferenciarse en el spin 
(m s).

Este principio se fundamenta en el hecho de 
que 2 electrones que están en el mismo orbital y 
poseen el mismo sentido del spin presentan 
repulsiones muy fuertes entre sí debido, a sus 
campos magnéticos iguales.

Electrones que presentan spines paralelos en 
un mismo orbital no pueden coexistir, porque 
los polos iguales se repelen o rechazan.

La transcendencia del principio de exclusión 
es fijar la capacidad de un orbital con 2e ; por lo 
tcinto, un orbital no puede contener más de dos 
electrones.

Ejemplo

Determine los números cuánticos de los 
electrones en el átomo de litio (Z = 3 ) y 
comprobar el principio de exclusión de Pauli. 
Resolución:

a b e
1 1 I

- 2 ? s 1 c> — L —L  
ls  2s

,Li = 1s 22s ' o

Electrón n t m, m.

a 1 0 0 +  '/2

b 1 0 0 _l/2

c 2 0 0 + V2

Los tres principios, estudiados en la j 
distribución electrónica se aplican a átomos 
no excitados, es decir a átomos en su | 
estado basa!.
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PARAMAGNFnSMO Y D1AMAGNET1SMO ______________________________________________________

Las sustancias químicas (simples o compuestas) que son atraídas por un campo magnético generado 
por un imán o electroimán se denominan paramagnéticas; este comportamiento se debe a la 
existencia de electrones desapareados en su distribución electrónica atómica o molecular. En 
contraste, hay sustancias químicas que son débilmente repelidas o no son atraídas por un campo 
magnético, se denominan diamagnéticas. En este caso sólo existen electrones apareados en su 
estructura atómica o  molecular.

Una regla útil para determinar si un elemento es paramagnético o diamagnético es la siguiente: si el 
átomo posee uno o más orbitales desapareados será paramagnético, en caso contrario, es decir, si 
todos los orbitales son apareados, será diamagnético.

El efecto magnético puede medirse colocando un tubo de ensayo lleno de la sustancia sobre una 
balanza, suspendido de un hilo largo y colocado por debajo un electroimán. Al encender la corriente las 
sustancias paramagnéticas com o el manganeso son atraídas por el campo magnético. La atracción 
paramagnética por mol (6x 1023 átomos) de sustancia se mide pesando la muestra antes y después de 
encender la corriente que genera el electroimán.

Figura 5.5 Balanza de Gouy. Una sustancia paramagnética es atraída hacia un campo magnético y una sustancia 
diamagnética es repetida débilmente.
a) El electroimán está desconectado; la balanza está b) El electroimán está conectado y surge un campo 

en equilibrio. magnético; la balanza pierde el equilibrio,
notándose que la sustancia paramagnética, 
aparentemente, tiene mayor peso.

y r r
CJICOs

c) El electroimán está conectado; la balanza pierde el equilibrio, notándose que la sustancia diamagnética es 
repelida por el campo, con una pérdida aparente de peso.
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En forma mas simple se muestra el paramagnetismo y diamagnetismo según la figura 5.6

Figura 5.6 Se muestra la interacción de un campo magnético externo con sustancias paramagnéticas y 
diamagnéticas:
a) Las líneas del campo magnético interaccionan con ó ) Las líneas del campo magnético son repelidas por 

la sustancia (paramagnética). la sustancia (diamagnética).

Susceptibilidad magnética o momento magnético ( p ) .

Es la medida de la fuerza relativa con la que es atraída una sustancia paramagnética por un campo 
magnético externo; el valor de esta fuerza relativa está relacionado en forma directa con el número de 
orbitales desapareados:

p  = \¡k(k ~ 2)
! Donde:
| k = número de orbitales desapareados

Para sustancias químicas diamagnéticas, “k" es igual a cero (0), entonces el momento magnético es 

cero (0): k =  0 -*■ p  =  0.
Existen algunos elementos paramagnéticos llamados ferrom agnéticos, com o por ejemplo: el hierro 

(Fe), cobalto (Co), níquel (N i), etc., los que, cuando se les somete a la acción de un campo magnético 
externo, sufren una atracción fuerte y se imantan en forma permanente.

Ejemplo 1
Si el momento magnético del tecnecio es 5,92 y 
su distribución electrónica posee 5 niveles de 
energía., ¿cuál es el número atómico del 
tecnecio?
Resolución:
Si el momento magnético, p  =  5,92, entonces: 
(5,92)2 =  k (k+2 )
Tanteando el valor de “k” , resulta k=5 ó 5 
orbitales desapareados que probablemente 
pertenezcan al subnivel “d” .

1 * 1 1  r
d = ■

d, d dyz x

Además el tecnecio posee 5 niveles de energía y 
la distribución electrónica debe terminar en 
subnivel “d ”. Luego la distribución electrónica 
completa debe ser:

T e  = [36Kr]5s24d5 de donde
' T '

43 e

Z =43

Ejemplo 2
El momento magnético del paladio (Z=46 ) es 
cero (es diamagnético). ¿Cuál es la distribución 
electrónica correcta del paladio?

Resolución:
Por dato:

p = 0  =*■ k=0 (no posee orbitales desapareados)

i6Pd =  [36Kr]5s24d'
| i i 11 *. t : 1 j

Observamos 2 orbitales desapareados (k=2 ), 
entonces la distribución electrónica anterior es 
incorrecta.

Realizando un salto electrónico de 2e del “5s” 
hacia el “4d", tenemos:

« Pd = |36Kr]5s';°4d,(!̂ .-LL 11  l l  11  l l j

Como k =  0 =» p  =  0, la configuración

electrónica es la correcta.
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Distribuciones electrónicas especíales 
(anomalías)

En los elementos de transición, que en la 
Tabla Periódica corresponden al grupo “B”, 
reconocibles porque su distribución electrónica 
termina en el subnivei “d ”, se observa que el 
llenado de electrones de este último subnivei 
presenta anomalías en 2  casos muy importantes: 
en el grupo VIB, el cromo (Z = 24) y el molibdeno 
(Z =  42), cuya distribución termina en d4 

(inestable),.debe pasar a d 3 (estable); en el gnipo 
IB, el cobre (Z=29), la plata (Z=47) y el oro 
(Z=79 ), cuya distribución termina en d9 

(inestable), debe pasar a d i0 (estable).
El patadio (Z=46), cuya distribución electrónica 
termina en d8 (inestable), debe pasar a d'° 
(estable).
Ejemplos:
Distribuciones electrónicas del grupo IVB

,C “ 1  vacío
Ia! ina)  ilC r= !IgAr] 1ÍH _L  _L  _L  _L  G  0 “ “ staNe

45 ' 3d------------'

= [ ISAr] J _  _L  _L  J _  _L  JL estable
4s 1---------- v---------- 13d

=InAr] ísbd5 (C.E. correcta)

El cromo presenta 6  orbitales desapareados, 
lo cual se comprueba con el valor 
experimental de su momento magnético

M =  v̂ ( 6  + 2) =  6,93 

Es un elemento de alta susceptibilidad 
magnética porque su momento magnético es 
mayor que el de otros elementos.

b ) La distribución electrónica del molibdeno es 
semejante al cromo 42M o= (36Kr]5s'4d5

Distribuciones electrónicas del grupo IB
__________________ desapareado

a) r
„Cu=r,.Ar] 1IV: 11 11 l i  ü  ÍIL  Ófreaable

45 '----------- 5 ----------- '

[«Ar] J L  1 1  1 1  l i  l i
4s'— — a -

Ó estable

Se observa que el cobre presenta un orbital 

desapareado en el último nivel energético o 

cuarto nivel de energía.

I— i
b ) 4 7 Ag =  1 3 6^ 1 5s2 4d9  

4?Ag= [3 6 Kr]5s 14dI°

c-j 7 9 AU =  [5 4 Xe]6s2 4 f1 45d9 

7 9 A u =  [5 4 Xe]6s14 fu 5d10

Elementos de transición interna (regla de 
by-pass)

La distribución electrónica de los elementos 

cuyo último subnivei es f logra una mayor 

estabilidad cuando un electrón realiza una 

transición de último subnivei “ f” al siguiente 

subnivei “d ”, esto es aplicable a un gran número 

de elementos lantánidos y actínidos.

Ejemplo:

r -»
9 2 U =  [8 6Rn]7s2 5f4 6d (C.E. incorrecta) 

92^“  íg6Rn]7s2 5f36dI (C.E. correcta)

Ejemplo I

Hacer la distribución electrónica más estable del 

gadolinio (Z  =  64)

1— v
6 4 G d=  !5 4Xe]6s2 4f8  5d

MG d= [5 4Xe]6s2 4f7 5d1

Ejemplo 2

Realice la distribución electrónica más estable del 

protactinio (Z=91).

r * *
9,Pa =  [86Rn]7s25f36d

ísCu=[isAt] 4s'3d10 (C.E. correcta)
-  9 iPa =  l86Rnj7s25f26d1

216

www.FreeLibros.me



Capítulo V
Estructura Atómica II: Modelo AtómicaModemo

/  M o d e l o  V e c t o r i a l  d e l  A t o m o  /

Dentro de los experimentos emciales durante 
1 910-1 930 para aclarar la estructura del átomo, 
surgió un hecho difícil de explicar:

¿Por qué una línea del espectro d e  un 
elem ento, al hacerle pasar por un campo 
m agnético, se desdoblaba en  otras líneas? La 

primera modificación al m odelo de Bohr para 
explicar este resultado fue propuesto por Amoid 

Sommerfeld, al plantear las órbitas elípticas. Pero 
al hacerse mas intenso el campo magnético, esta 
líneas podían desaparecer. ¿Cómo explicar este 

comportamiento? Se supuso en primer lugar la 
existencia de momentos angulares cuantizados, 

los cuales provienen de los movimientos que 
desarrolla el electrón, éstos se relacionan con los 

números cuánticos o  mecánica ondulatoria de 
Schródinger para poder cuantizarlos.

Los momentos angulares cuantizados son la 

base del m odelo vectorial del átomo. Veamos 
primero la definición del momento lineal. 

Momento Lineal (p ) .  Es denominado también 

cantidad de movimiento, es un vector paralelo a 
la velocidad de un cuerpo que sigue un 
movimiento rectilíneo y se define como:

= m . v donde: m =  masa

v =  velocidad

Figura 5.7 Muestra un móvil en movimiento rectilíneo 

donde en un instante cualquiera, p y  v son vectores 
paralelos.

 *■?
-v

- ^ Q g Q 1

Concepto. El m odelo vectorial de un átomo es 
una interpretación que se da al movimiento del 
electrón en función de tres momentos angulares: 

e l momento angular orbital (L ) ,  el momento 

angular de spin del electrón (L s ó S ) y el 

momento angular total ( J ).

1. Momento angular orbital (L ) .

Si el movimiento de un electrón alrededor del 
núcleo se asume com o circular, entonces la 

velocidad v es tangencial a la órbita y por lo tanto 

p en la misma dirección que v . El momento 

angular orbital L es perpendicular ai plano que 

contiene el vector r y el vector p , y está definido 

por el producto vectorial de r y p :

L = r x p

Donde:

L =  momento angular orbital 

r =  vector posición 

p =  momento lineal del electrón

Figura 5.8 El electrón desarrolla un movimiento de 
traslación alrededor del núcleo atómico y se genera el 

momento angular orbital (  L ) que es perpendicular al 
plano de traslación que contiene al vector momento 

lineal p y al vector posición r, cuya magnitud es el 
radio de la órbita (r).

El módulo del momento lineal es: p = m . v
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Químisg

Según la ecuación de onda de Schródinger, el 
momento angular orbital está cuantificado con el 

número cuántico secundario o azimutal “ f” ,

donde: h = — , llamado 
2tc

según: L = J l ( l  + l )h

constante de Dirac.

Momento angular orbital magnético (L z).

Es la proyección o  componente del momento 

angular orbital ( L )  en la dirección del campo 

magnético extem o ( B ), que se hace coincidir con 

el eje “z ” tal com o se indica en la figura 5.9.

figura 5.9 Se muestra la proyección del uector L respecto 

al eje “z "(L zj

B

cangro
magnético

La cuantificación (módulo) del momento 

angular orbital magnético (L z )  se realiza con el 

número cuántico magnético (m f)  según:

L z =m,h

Recordemos que el número cuántico magnético 
(m t)  tiene los siguientes valores permitidos:

m. = + £ ,..., 0.......- i .  ó

m, =  0 ,___ , + (

En forma resumida tenemos:

m( = 0, ±  1, ±2 , ±3 , ± 4 ,  ± {

Por lo tanto, las posibles proyecciones o 

componentes del momento angular orbital en el 

eje “z ” serán:

Oh,± lh ,± 2 h ,± 3 h ........, ±  íh

Además, el ángulo polar del vector del momento 

angular está restringido según:

L, mth 
cos8 = —  = 1

L <Ji(.e + l)h

Ejemplo:

Si un electrón se encuentra en un subnivel 2p, 

¿cuántas proyecciones en el plano y en el espacio 

posee el momento angular orbital L?. ¿Cuáles 

son los posibles valores del ángulo polar (0)? 

Resolución:

Para un subnivel 2p, donde: n =  2 y f =  1 

el módulo del momento angular orbital es

4 L =  J<¡ (C + I )  h 

Como l  =  1 -* L = ^1(1 + 1) h =  h

Los valores de mf son +1,0, -1, luego

+ Hi

KZ i*

Esto significa 3 orientaciones posibles en el 

espacio, con los siguientes ángulos “0” , respecto 

al eje "z ” .

J2* J2 ■»'

M  = °  í  

w  =  ~ i  $  e - 45°

218

www.FreeLibros.me



Capítulo V
Estructura Atómica íl: Modelo Atómico Moderno

La gráfica de esleís orientaciones en el plano son:

■ Z

+1-R.
- ^ e / T X

e
m,= +1

0 = 45° 0 =  90°

m, = -1 

8 = -45°

Como esto se desarrolla en el espacio, sus respectivas gráficas espaciales serán:

eje “z” .i

\

/ / 1 \ l

mj = - i

Toda estas gráficas se pueden resumir según la figura 5.10

Figura 5.10 Se presenta un diagrama simplificado que muestta cualquier hemipíano que contiene al eje Z  paralelo 

al campo magnético. B

En el plano

z 4
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Química

b) Se muestran las tres superficies, dos conos y un 
círculo, donde se encuentran con mayor 
probabilidad los vectores del momento angular que 

concuerdan con los orbitales p.

En el espacio 
Z .

B

Campo 
de radio magnético

fi externo

2. Momento angular de giro o spin del

electrón (S  o Ls)

Se atribuye al movimiento de rotación que 

realiza e l electrón alrededor de su propio eje 

(Goudsmit y Uhlembeck así lo propusieron para 

explicar los experimentos de la estructura fina de 

los espectros atómicos), el cual genera el 

m omento angular spin (S  ó  L s)  que es 

perpendicular al plano de rotación del electrón.

Figura 5.11. El electrón al girar sobre su eje, desarrolla 

un momento angular específico para él (S )

El módulo del vector momento angular spin 

del electrón se cuantifica mediante el número 

cuántico de spin (s), según:

Ls = S = v̂ s(s + 1) h

La mecánica cuántica relativista de Dirac 

introdujo el número cuántico spin (s ) com o una 

propiedad natural del electrón que só lo  puede 

tom ar el va lor único 1/2. Por lo tanto, el único 

valor posible de momento angular spin es:

L. = S =
21 2

S = 0,87 h

Momento angular de spin magnético (S r ó L , ).

Es el componente o proyección del momento 

angular spin en el eje “z", en la dirección del 

campo magnético externo (B )

Fue Wolfang Pauli (1 925) quién propuso que el 

momento angular del spin tuviera propiedades 

similares al momento angular orbital con la 

condición de que sólo fueran posibles dos 

componentes en  el eje “z” , dirección en la cual 

actúa un campo magnético externo, B . Estos 2 

componentes corresponden a las 2 orientaciones 

observadas para el spin que sé designan com o 

S , cuyo módulo es

S =m  h

Donde:

ms, es el número cuántico de spin magnético que 

posee 2 valores que son + V4 y - 'A.

Sz=+'/2Í
s = -y2-is

Luego, se obtiene:
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Gradeando se tendría:
Figura 5.12 El momento angular de spin del electrón esta espacialmente cuantizado, ya que sólo tiene 2 

orientaciones permitidas con respecto a un campo magnético B. Una orientación tiene una componente en la

dirección Z, tal como Sz =  -  — fi y la otra tiene un componente S. = -1

Sz= + f h

Spin dirigido 
hacia arriba

2 i  k

Campo
magnético
externo

Spin dirigido 
hacia abajo

Estas conclusiones teóricas respecto a “S.” , se produjeron a partir del experimento de Stem-Gerlach.

Experimento de Stem - Gerlach (1922)
Un haz lineal de átomos de plata que han sido previamente calentados en un homo pasa a través de 

un campo magnético no uniforme e incide sobre una placa de vidrio que actúa com o detector. 
Podemos considerar que el haz está construido por dos haces primarios, uno con átomos cuyos 
electrones poseen spin hacia arriba y otro con átomos cuyos electrones poseen spin hacia abajo. La 
fuerza magnética que actúa sobre los átomos de uno de los haces primarios es opuesta a la que actúa 
sobre el otro, consecuentemente uno de ellos es desviado hacia arriba y el otro hacia abajo. Las 2 

proyecciones + 0,5 h y -0,5 h del momento angular spin demuestran que siempre esta cuantizado, bien 
hacia arriba o bien hacia abajo. Esta cuantización de la orientación del momento angular del spin se 
llama cuantización espacial, justificada teóricamente por Paúl Dirac y E. Jordán.

Figura 5.13: En el experimento de Stern-Gerlach, un haz de átomos de plata pasa entre ¡os polos de un imán de 
intensidad variable (n o  homogéneo). Se observa que los átomos de plata se desvian en igual cantidad hacia arriba 
y hacia abajo. Entonces habrá igual distribución de las dos clases de spines, por lo que se detectan dos manchas de 
igual intensidad en ¡a placa detectora.

Se debe recordar que el átomo de plata posee un orbital desapareado tal com o se indica a continuación 
4?Ag = [36Kr|5sl4d").
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Q u m ú s a

3. Momento angular total ( J)
. Por los conceptos básicos de física, se sabe 

que si dos vectores se hallan en un punto de 
origen común, presentarán un vector resultante 
de ambos, com o una suma vectorial; así para los 
vectores que determina el momento angular 
orbital (L  )  y el momento angular de giro o spin 
(S )  del electrón, se define el momento angular 

total ( J ) del electrón como;

J - L + S

El módulo del vector momento angular total (J) 
está cuantizado de acuerdo con:

W iC i  + D h

Donde: j, es el número cuántico del momento 
angular total, el cual posee dos valores para cada

valor de “t” , según: j=  f ±s; com o “s” =  -  ̂ ; se 

obtienen:

Ejemplo:
Determine los valores del momento angular total 

(J ) y realice sus gráficas correspondientes para 
un electrón en un subnivel 3d.
Resolución:

Para un electrón en 3d se tiene: n =  3 ; f =  2 
Luego el módulo del momento angular orbital (L ) 
sería:

L = (£ + 1) h =» L = v/2(2 + l )h  L = ,/6h
Además, el módulo del momento angular de giro

ñ s  
2

o spin (S) es un valor constante S = i — h = 0,87 h

Así, el número cuántico del momento angular 
total Q) será

j-H j =
_ 5

/ = 4 í  :

j - ¿  2 ,  j ~ 2

Finalmente el módulo del vector del momento 
angular total (J) es:

J = /)(j + Oh

J =

J =

, - lN 2 2 J 2

' M\  2 2 , 2

Gráficamente se puede representar así:

Figura. 5.14. Muestra los 2 valores deI momento angular total (J ) de un electrón en el subnivel 3d de acuerdo al 
modelo vectorial del átomo. La suma vectorial del momento angular orbital L y del momento angular del spin S 

determina el momento angular total J.
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P r o b le m a s  R esueltos

Problema 1
R esp ec to  al c o n c e p to  m o d ern o  d e l
comportamiento de un electrón, ¿cuál(es)
proposición(es) es(son) incorrecta(s)?
I. El electrón posee una longitud de onda 

asociada muy pequeña que no puede 
detectarse con instrumentos de medida.

II. Es imposible medir simultáneamente la 
. posición y la velocidad de un electrón con

exactitud o  precisión.
III. Los electrones de un átomo ocupan ciertas 

regiones de probabilidad, llamadas orbitales 
atómicos.

Resolución:
Analizamos cada una de las proposiciones
I. Es falso, porque el electrón posee un 

comportamiento onda-partícula según Luis de 
Broglie, la longitud de onda asociada esta 
dado por:

m .v

Entonces, cuando la masa es pequeña com o 
la del electrón, su longitud de onda es un valor 
alto y los instrumentos de medida detectan 
dicho valor.

II. Es verdadero, porque corresponde al principio 
de incertidumbre de Heisemberg, según el 
cual el electrón no tiene una trayectoria 
definida en el espacio, sino que se mueve en 
regiones de probabilidad (orbitales).

III. Es verdadero, en el átomo actual los 
electrones ocupan orbitales o  regiones de 
probabilidad, las que a su vez forman 
subniveles.

R p t a  :  I

Prablema 2
Determine la relación de las longitudes de onda 
de una partícula “P” y una partícula “a ” usando 
sus respectivas velocidades promedio con las 
cuales son emitidas por un radioisótopo

Resolución:
Para una partícula “p” la velocidad promedio es 
«¡,=270 000 km/s
Para una partícula “a ” la velocidad es 
va=20 000 km/s luego según el principio 
onda-partícula.
La relación de longitudes de onda es:
Ap = h/mp.Vp = mc .vc ^

K  h-/lTV v« mp-v(i

Recordando que las masas de las partículas
tienen la relación

m„ -  4 mpl.,6„ =  4 mp
mp melcc,r6r me
Además se sabe: mp =  1836 me

Reemplazando en la ecuación (1)
Ap (4m p) (20 OOOkm/s)

An (m e)  (270 000 km/s)

)  (4 x  1836 xyí )  (20 000 km/s)
=► —£•=---------------- s---------------------- = 544

A° G j/) (270 000 km/s)

Problema 3
Indique los enunciados que no corresponden a
los números cuánticos.
I. El número cuántico secundario o azimutal (?) 

determina el subnivel de energía y la forma 
del orbital.

II. El número cuántico magnético (m f)  define el 
orbital donde se encuentra el electrón en un 
determinado subnively la orientación espacial 
del orbital.

III. El número cuántico principal (n ) determina el 
nivel de energía y el tamaño o  volumen del 
orbital.

IV. El número cuántico de spin magnético (m s) 
nos indica el sentido de giro del electrón 
alrededor del núcleo.

V. Los 4 números cuánticos derivan de la 
ecuación de onda de Shródinger.
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Resolución:
El número cuántico de spin magnético nos indica 
el sentido de giro del electrón alrededor de su 
propio eje (sentido de rotación), así: 
ms =  +1/2 rotación antihoraria. 
ms =  -1/2 rotación horaria.
Por otro lado, de ia ecuación de onda de 
Schródinger, solo pueden derivarse los 3 primeros 
números cuánticos (n, f y m(). Años más tarde 
Paúl Dirac introduce el cuarto número cuántico 
(m j  según la mecánica cuántica relativista

Problema 4
Una de las siguientes proposiciones es incorrecta:
A ) En un nivel de energía “n” existen “n-1” 

subniveles.
B) En un subnivel de energía con un valor de “ l” , 

máximo existen (2 n -1) orbitales.
C) En un nivel de energía “n", hay “n2” orbitales.
D) En un subnivel de energía hay un máximo 

de “4 í+2 ” electrones.
E) En un nivel de energía “n” el número máximo 

de electrones también puede expresarse
n  ”  1

como: £  (4í + 2)
t-o

Resolución:
Evaluamos cada proposición:
A ) Es falso, porque el número de subniveles 

coincide con el valor del número cuántico 
principal o nivel de energía “n” . Por ejemplo 
en el nivel n=3 hay 3 subniveles (s, p y d).

B) Es verdadero, porque en un subnivel hay 
(2 t+ 1) orbitales, pero cuando es máximo
se cumple c = n - 1 , entonces él 
número de orbitales =  2f +  1.

= 2 (n - l )+ l  
=  2n-l

C) Es verdadero, porque en un nivel de energía 
“n” , el número máximo de electrones es 2n2, 
pero cada orbital contiene 2 electrones com o 
máximo, entonces:

2n2
Número de orbitales = ------ = n 2

2

D) Es verdadero, porque en un subnivel el 
número de orbitales es 2 (+ 1, pero un orbital 
posee un máximo de 2e', entonces: 
número máximo de electrones = 2(2í + 1)

=  4C+2
E) Es verdadero, porque en un nivel de energía el 

número máximo de electrones se puede 
obtener sumando el número máximo de 
electrones de sus respectivos subniveles 
(4C+2)

f R p t a : A

Problemas
Determinar qué valores de números cuánticos 
son probables para un electrón del orbital f.

n í m, m ,
A ) 4 3 -4 ±1/2
B) 3 1 -1 ±1/2
C ) 2 2 0 ±1/2
D) 3 1 +2 ±1/2
E) 5 3 -2 ±1/2
Resolución:

El subnivel “f” ( f =3 ) sólo existe en niveles 

superiores a 3, o  sea n¿4. Entonces las posibles 
soluciones serán: (A ) y (E). Analicemos cada una 
de ellas.
A ) Es incorrecta, porque, para 

{= 3  =» m, =  ±3, ±2, ±1 ,0  
y no puede tomar valor “ - 4”

E) Es correcta, porque para 

C =  3 =» m, =  ±3, ±2, ±1 ,0  
y entonces el valor “ -2 ” está permitido.

RpUv E

Problema 6
Establezca la relación correcta entre los números 
cuánticos y sus significados.
1. n, f, m, II. n, t, m, y ms III. f =  1
IV. n + f V. m,
a) Orbitales dilobulares
b ) Energía relativa de un orbital
c ) Orientación espacial del orbital
d ) Definen a un orbital
e )  Definen a un e~
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Resolución:
Debemos recordar que un valor de “n” determina 
el nivel de energía del electrón. Los valores de 
“n” y un subnivel.
Los valores de “n", “c” y “m,” definen a un orbital. 
Los valores de los 4 números cuánticos definen a 
un electrón (e  ). Además para P=l, el subnivel 
“p” posee orbitales con 2 lóbulos (dilobulares).

Por otro lado la energía relativa de un orbital es la 
suma de valores de “n” y “f"

R p ía i f - d ,  II -e , I l l - a ,  IV -b , V -c

Problema 7
Para un electrón que se encuentra en el siguiente 
orbital

Marque lo incorrecto:
A ) El valor mínimo del número cuántico principal 

es n =  3.
B) Ei único valor del número cuántico 

secundario es C =  2.

C) Los valores posibles del número cuántico 
magnético son:
m ( =  -2, -1 ,0, +1, +2

D) Los valores posibles del número cuántico de 
spin son +1/2 ó - 1/2

E) El electrón pertenece al átomo de un 

elemento donde: z ¿ 20

Resolución:
El electrón corresponde a un orbital tipo “d ” 
(tetralobular), específicamente es d x¡ ¡

Luego para un subnivel “d” 0 = 2 ) lo que 
corresponde a un valor mínimo de “n” =  3 

— f =  0,1 y 2.

Por otro lado, si P =  2, el número cuántico 
magnético puede tomar cualquiera de los 
siguientes valores:

m ( =  ±2, ±1 ,0  
Ademáis, para un elemento cuyo Z =  20, su 
distribución electrónica es:

ls2,2s2,2p6,3s2, 3p6,4s2 
Como se observa, no posee orbitales “d” .

Rpta::É

Problema 8
¿Qué proposición es incorrecta?
I. En un determinado nivel, e l orden de 

estabilidad de los subniveles es:
f <  d <  p <  s

II. El orbital ls es el de mayor estabilidad para 
todos los átomos.

III. Los orbitales 4pz y 5s son “degenerados” .
IV. En un átomo excitado, también se aplica ei 

principio de aufbau.
Resolución:
Revisando cada enunciado
I. Es verdadero, porque tomando com o ejemplo 

el 4to. nivel el orden de energía relativa es:
4s <  4p <  4d <  4f 

y com o la estabilidad es inversa a la energía, 
se cumple:

4f <  4d <  4p <  4s
II. Es verdadero, porque el orbital ls posee la 

menor energía relativa y por lo tanto la mayor 
estabilidad.

III. Es verdadero, porque, al compararlos, sus 
energías relativas son iguales

O rbitales i ñ ' ‘ Er

4pz 4 1 5

5s 5 0 5
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IV. Es falso, porque cuando un átomo esta 
exc itad o  se p rodu cen  trans ic ion es  
electrónicas de estados de menor a mayor 
energía, por lo que no se cumplen los 
principios de la distribución electrónica.

Rpta: IV

Freblema9
Dada las siguientes distribuciones electrónicas: 
X : ls22s2 2p63s2 
Y : 1 s22s2 2p63s‘ 4s'
¿Qué enunciado es correcto?
A ) Las distribuciones electrónicas de X e Y 

corresponden a elementos diferentes.
B) En X, el átomo se encuentra en su estado 

excitado
C) En Y, el átomo se encuentra en estado basa!.
D) Las distribuciones electrónicas de X e Y 

pertenecen a elementos consecutivos.
E) Las distribuciones electrónicas de X e Y 

corresponden al mismo elemento.
Resolución:
La distribución electrónica en X corresponde a un 
elemento cuyo Z=12 y se encuentra encestado 
basal de acuerdo al principio de aufbau.
La distribución electrónica en Y  corresponde al 
mismo elemento, pero se encuentra en estado 
excitado por la transición de un e  del 3er. nivel al 
4to. nivel.

X: ls22s22p63s23p° 4s° } b ^ °

Y :  Is 22s22p63 s '4 s '}
excitado

Rpta: t í

Problema 10
¿Cuántos elementos poseen 2 orbitales 
desapareados en el tercer nivel de energía? 
Resolución:
De acuerdo a la condición, realizamos la 
distribución electrónica hasta el 3er. nivel y 
aplicamos la regla de Hund para obtener 2 
orbitales desapareados.

Primera solución:

ls 2 2s2 2p6 3s2 3p2{  -¿2-
3p, 3Py 3p2

Hay 2 orbitales desapareados y corresponden a 
Z =  14 (Si)

Segunda solución:

l s 22s22p63s23p4í  —-L
1 3Pj, 3p, 3p2

corresponden a Z =  16 (S)

Tercera solución:

l s 2 2 s 2 2 p 6 3 s 2 3 p 6 4 s 2 3 d 2 j  Q - Q . - - - - - - - - - - -

corresponden a Z =  22 (Ti)

Cuarta solución:

l s 22s22p63s23p64s23d8j — — — —  —  

corresponden a Z =  28(Ni)

|  Rpta: 4

Problema 11
Determine la cantidad de electrones que posee 
un catión trivalente, sabiendo que su átomo 
neutro posee 12 orbitales llenos y el resto 
semillenos.
Resolución:
Si el átomo Xo posee 12 orbitales llenos y el resto 
semillenos, su configuración es: 

l s 22s22p63s23p64s2 3d7

Y

10 orbitales 
llenos

1

(ñ) (ñ)

En total se observan 12 orbitales llenos y e l Z=27. 

Luego para el catión trivalente aX*3

Número de electrones =  27-3 =  24
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Problema 12
¿Cuántos electrones desapareados hay en cada 
uno de los siguientes iones: S2 , Cl y Ni2+ 

respectivamente?

Z : S =  16, C1 =  17, Ni =  28 
Resolución:
Para ia distribución electrónica de iones debe 
considerarse lo siguiente:
En un anión (ion negativo) la distribución 

electrónica es equivalente a la de un átomo 
neutro con el mismo número de electrones.
En un catión (ion positivo) la distribución 
electrónica se realiza teniendo en cuenta que el 
átomo empieza a perder electrones en el último 
nivel.

Así tenemos:
a) ,<¡S 2 : ls 22s22p63s23p6}  18e'

Se observa que no hay orbitales desapareados
b) 17C1 : ls 22s22p63s23p6 }  18e‘

Se observa que no hay orbitales desapareados
c ) En este caso partimos del átomo neutro:

28N i : l s 2 2s2 2p 6 3s2 3p 6 4s® 3d 8 .

Luego que el átomo se ioniza perdiendo 2e~ 
del cuarto nivel (es el nivel más externo), la 

distribución electrónica del ion es

2sN¡ + 2  : 1 s 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 6 4s 0 3d 8
l

Regla 
de Hund

Posee 2 orbitales desapareados 

Problema 13
Un catión divalente posee 13 electrones en la 

capa “M” . Indique qué conjunto de números 
cuánticos no es probable para un electrón de su 
átomo neutro en su estado no excitado.

n C m, m s
A ) 3 2 0 ± 1 / 2

B) 1 0 0 ± 1 / 2

G) 4 0 0 ± 1 / 2

D) 2 1 - I ± 1 / 2

E) 4 2 + 1 ± 1 / 2

Resolución:
Para el catión divaiente, se considera que ha 
perdido 2 e en el último nivel (cuarto nivel), 
entonces su distribución electrónica (D.E.) es 

1 s 2 2s 2 2p 6 3s® 3p®4s °3d® }  23e" 
com o se observa, también posee 2+6+5 = 13e 
en el tercer nivel (capa M)
Luego la D.E. de su átomo neutro es 
ls2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d5 }  25e"
Se observa que no posee electrones en el 
subnivel 4d, donde n =  4 y C =  2 ________

Problema 14
Considerando las anomalías en la distribución 
electrónica del grupo del cromo (MCr y .,2Mo) y en 
el grupo del cobre ( 29CU, 17Ag y 79Au), marque 
verdadero (V ) o  falso (F ) según corresponda
I. El 2.,Cr posee 4 orbitales desapareados
II. E lion 2,Cr+ lesisoelectrónicoconelion,sM n +2

III. Los números cuánticos del único electrón 
desapareado del cobre son: n =3, t=2, m ,= - 2,

'' m ,=  + l/2 .
Resolución:
I. Es falso, porque para el cromo, la distribución 

electrónica más estable es:

24Cr : [ , 8 A r ]4 s ' 3d 5

l l

©
4s

© © © © ©

Se observa 6  orbitales desapareados
II. Es verdadero, porque las distribuciones 

electrónicas de timbos cationes son iguales: 
24Cr+ l : [ lsAr]4sl>3d5

(Perdió le ’ del último nivel)
25Mn+2: [ l8Ar]4s°3d5

(Perdió 2e~ dei último nivel)
III. Es falso, porque la D.E. más estable del átomo 

de cobre es:
^Cu : [,8Ar]4s,3d"’
Donde se observa que el único electrón 
desapareado posee notación cuántica 
n =  4, C =  0, m, =  0 y rns =  +1/2

Rpta: FpT
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Problema 15
Considerando el principio de exclusión de Pauli

(1 925), ¿qué enunciado no corresponde?

I. En un orbital apareado de un átomo al estado 

basal, 2 electrones poseen necesariamente 

spin contrario.

II. Dos electrones que' pertenecen a átomos 

diferentes pueden tener los 4 valores de sus 

números cuánticos iguales.

III. Dos electrones que pertenecen a un átomo 

excitado pueden poseer todos sus números 

cuánticos iguales.

IV. Dos electrones que pertenecen a orbitales 

d i fe r e n te s  en  un m ism o  á to m o  

necesariamente se diferencian en el número 

cuántico magnético.

Resolución:
I. Es verdadero, pues según el principio de 

exclusión de Pauli, 2 electrones en un mismo 

átomo no pueden tener sus cuatro números 

cuánticos iguales.

II. Es verdadero, pues si 2e son de átomos 

diferentes, sus cuatro números cuánticos 

pueden ser iguales

Ejemplo:

3Li: dik ___
d ls  2s

1
«a

4Be: Li> 
4 ls

4  u
2s

Com o se observa ea y eb poseen 

n = 1, C =  0, m, =  0 y m ,=  +1/2

III. Es verdadero 

Ejemplo:
Salto

uNa: I s ^ s W

Na* : l s 22s22p5- ^ i  
ii 3s 2| ^ c itad o

Los números cuánticos de los 2 electrones del 

último nivel del átomo de sodio excitado son 

iguales: 3,0,0, +'A.

IV. Es falso, porque los orbitales pueden 

corresponder a diferentes subniveles y el 

número cuántico magnético puede coincidir:

[Rpta: Sé io IV

Problema 16
El ion Y  2 tiene la siguiente distribución

electrónica orbital-spin.

11 11 11 11 1 : 

ls  2s 2px 2py 2pz

Indicar lo que no corresponde

A ) El ión es diamagnético.

B) El elemento Y es probablemente divalente.

C) El átomo neutro posee 2 electrones 

desapareados.

D) El número atómico del elemento es 10

E) La suma de los números cuánticos de su 

último electrón es 1,5.

Resolución:

Evaluamos las proposiciones:

A ) Es verdadero, pues el diamagnetismo es la 

oposición que presenta una especie atómica 

a la acción de un campo magnético (polos de 

un imán) y ocurre cuando todos’ los orbitales 

están apareados!

B) Es verdadero, porque en la distribución 

electrónica del átomo neutro se observa 2 

orbitales desapareados

gY  : I s 22s22p‘*
I

_LL®_ <LL

Considere que la valencia puede tomarse 

com o el número de orbitales desapareados.

C ) Es verdadero, por lo explicado en (B).

D) Es falso, porque Z =  8
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E) Es verdadero, porque, en la distribución 
electrónica del anión Y 2, el último electrón 
esta apareado y en el orbital 2p2, donde: 

n =  2, C =  1, m, =  -1, ms =  - 1/2

2p<<> J ±  _LL i®
2px 2pt . 2p?

m( =*» +1 0 -1

Sumando los números cuánticos:

2 +1 -1 - — =  1,5 
2

Rpta: D

Problema 17
Determine el número de orbitales apareados en 
el átomo de un elemento paramagnético si el 
valor de su momento magnético V ’ es 6,93 y 
posee 5 niveles de energía.
Resolución:
Un elemento paramagnético es aquel que se 
atrae con un campo magnético y esta propiedad 
esta relacionada en forma directa con el número 
de orbitales desapareados:

n =  v'kfk + 2)

Por dato:

6,93 = Jk ( k + 2)

Luego, por tanteo, teniendo en cuenta que “k” es 
un número entero y positivo, se obtiene k=6, es 
decir, 6 orbitales desapareados y por dato 5 
niveles de energía, entonces su distribución 
electrónica es:

[36Kr] 5 s ' 4d5

© _ ©  ( H ( £ _ © _ © _
5 s v________ .,________ /Y

4d
En consecuencia, el elemento posee un número 
atómico igual a 42, se trata de molibdeno C^Mo) 
Posee 36e apareados, esto es 18 orbitales 
apareados

Problema 18
Respecto al m odelo vectorial del átomo, diga Ud.
qué enunciado es incorrecto
A ) Explica los espectros de absorción y emisión, 

para átomos pollelectrónicos.
B) Los momentos angulares del electrón están 

cuantificados por los números cuánticos.

C) El vector momento angular spin ( L s)  está

cuantizado por valores de “m ,”
D) Para un electrón en un orbital 3d, uno de los 

valores para la magnitud del momento

angular total ( J )  es h

E) El vector momento angular orbital es siempre 
perpendicular al plano que contiene al vector 
posición y momento lineal.

Resolución:
Analicemos cada proposición:
A ) Es verdadero, porque el m odelo vectorial está 

basado en los principios de la mecánica 
cuántica, por lo tanto, explica los espectros 
atómicos de átomos monoelectrónicos y 
polielectrónicos.

B) Es verdadero, porque el modelo vectorial 
plantea que para el movimiento de un 
electrón alrededor del núcleo existe el 

momento angular orbital ( L )  y para su 

movimiento de rotación alrededor de su 
propio eje existe el momento angular spin 

( L s). Según el gráfico:

las magnitudes de los momentos angulares 

son: L = ^t(í + 1) h 

Ls = i/s(s + 1) h

C ) Es falso, porque el momento angular spin 
tiene un valor único.
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D) Es verdadero, para un orbital “d” (C =  2), 

entonces la magnitud del momento angular 

total J (J = L + Ls)  es: número cuántico del

momento angular total.

Además:

c :

í + s = 2 + i  =  |

s = 2 " í - f
Reemplazando, “J” toma 2 valores

J = V5/2 (5/2 + 1) h =  J ^ h ó  
2

J - v/3/2(3/2 + l )h  = - ^ ñ  
2

E) Es verdadero, por lo visto en la parte teórica.

Problema 19
Para un electrón cuyos números cuánticos son: 

n=5, (=3 , m¡=-i-3, rns= - 1/2, determine los 

valores de los momentos angulares L , L s y J , así 

com o sus respectivas proyecciones frente a un 

campo magnético externo B. Indique los valores 

del momento angular total.

Resolución:
Como C=3, entonces el momento angular orbital

L =^3(3 + l )h  =2v5h

Su proyección en la dirección de un campo 

magnético es L, =  m, h 

+3h

! m,h

+2h 
+ lh 
0

- lh
- 2 h
-3h

, Química

Es decir 7 proyecciones 

Gráficamente serán:

Lz = -3 tí ■

El momento angular spin es:

S * \/s(s + l )h  = - ^ h

Sus proyectos S, son: Sz -m ,h
5h
,5h

El momento angular total posee 2 valores:

J = t/i (j  + O h 

Donde: j =  número cuántico del momento 

angular total, posee 2 valores fraccionemos

. ÍC * s = 3 + 1/2 = 7/2 
J \c - s = 3 - 1/2 = 5/2

Reemplazando, obtenemos 2 valores:

J = ^ 2 (7 / 2  + l )h  = -3Mh 
2

J = /5/2_(5/2 + l ) h = ^ Í h
2
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Capítulo V
Estructura Atómica II: Modelo Atómico Moderno

Problema 28
De acuerdo al siguiente gráfico del experimento 

de Stem y Gerlach, qué distribución electrónica 
no presenta el efecto observado en el 

experimento.

campo magnético pantalla
no homogéneo fluorescente

Resolución:
El experimento de Stem y Gerlach demostró que 
el momento angular spin (S) del electrón posee 2 

orientaciones probables en el espacio y son de 
sentido contrario, por lo que el número cuántico 
de spin magnético (m s)  toma 2 valores: 
ms =  +1/2 ó  ms =  -1/2
Esto se observa experimentalmente en átomos 
con 1 orbital desapareado.

Problema 21
Para e v id en c ia r  experim en ta lm en te  e l 

comportamiento ondulatorio del electrón, se 
em pleó un cristal de cloruro de cesio con una 
“rejilla” en la que la menor distancia entre los

iones fue 3,5 A  ¿A qué velocidad se deben 

bombardear los electrones para que su longitud 
de onda asociada coincida con este parámetro de 
malla cristalina?
Datos: m j =  9,11 x 10‘28g

h =  6,62 x 10 27 ergio.s 
Resolución:

Como la distancia interiónica en el CsCl es del 
orden atómico, se asume entonces com o la 
longitud de onda asociada al electrón:

X =  3,5 A  =  3,5 x 10 8 cm 

m =  9,11 x 10 28 g ; h =  6,62 x 10 27 erg.s 
v =  ???

Por de Broeiie: A - ■ ^ 
m .v

6,62xl0 ‘ 27g . - ^ ^ . s  
v = _h _  = ___________________ s 2

mA (9 ,t i x 10 28g )(3,5x 10'8cm)

= 2,08 x 10s cm/s 
v  =  2080 km/s

Pnblema22
De acuerdo ai m odelo mecano-cuántico de 
Schródinger señale verdadero (V ) o falso (F):
I. La función de onda “ i|i” es la función de 

probabilidad de! orbital.
II. En el átomo de hidrógeno, la máxima 

probabilidad electrónica se dará a una

distancia radial r=0,529 A

III. Los números cuánticos que resultan de su 

resolución son n, f, m, y ms

IV. Es un modelo netamente estadístico donde es 
más apropiado usar el valor promedio de sus 
variables

Resolución:
En la ecuación de Schródinger: 

ip - »  Función de onda (orbital) cuya solución 
da los 3 primeros números cuánticos (n, 

C, mc)

xp2 -* Función probabilidad. En el átomo de 
hidrógeno la probabilidad electrónica es

máxima a r= 0,529 Á.

En términos de probabilidad, las variables que se 
toman son generalmente promedios.

j Rpta: F V F V

Problema 23
Relacione adecuadamente las proposiciones:
I. Número cuántico principal (n )

II. Número cuántico azimutal ( ( )

III. Número cuántico magnético (m ;)
IV. Número cuántico de spin magnético (m s)
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a. Indica la orientación espacial del orbital y 

cuantifica el momento angular orbital 

magnético (L z ).

b. Indica el sentido de rotación del electrón y 

toma dos valores (± 5 0 % ) según el 

experimento de Stem-Gerlach.
c. Nos da la idea del tamaño del orbital y el 

contenido energético principal del electrón.

d. Indica la forma geométrica del orbital y 

cuantifica el modulo del vector momento 

angular orbital

Resolución:

Según el significado y/o concepto de los números 

cuánticos y su relación con el m odelo atómico 

vectorial.

ita: Ic -  lid - l l ia  *-JVb

Problema 24
Según las siguientes configuraciones electrónicas: 
A: ls2 2s2 2p6 3s‘ B: ls2 2s2 2p6 4s'

Las proposiciones correctas serán:

I. En “A ” la configuración es en estado basal.

II. Si “A ” y “B” son del mismo elemento, 

entonces “B” está en estado excitado.

II!. El paso de “A ” a “B” requiere absorción de un 
fotón.

IV. La configuración electrónica de “A" es 

incorrecta.
Resolución:
A: ls2 2s2 2p6 3s‘ B: ls2 2s2 2p6 4s'

A  y B son átomos neutros y poseen la misma 

cantidad de electrones y también el mismo “Z”, 
por lo tanto, se trata del mismo elemento 
químico.

Pero la parte terminad de la configuración es 

diferente pues “A ” al absorber 1 fotón, su electrón 

externo 3s' se promovió a 4s', entonces “B” está 
en un estado excitado.

Problema 25
Un átomo “E" posee la mitad más uno de la 

cantidad máxima de electrones que puede tener 

otro átomo en orbitales de energía relativa 6, en 

su subnivel también de energía relativa 6. 

Determine el número atómico mínimo del átomo 

“E”.
Resolución:

Los orbitales de energía relativa 6 son:

6s2 , 5p6 y 4d '“ —* 18 é, máximo 

Er =  6 = n +  C

6 0  6s

5 1  5p

4 2  4d

El átomo en mención debe tener 10 electrones (la 

mitad de 18 más 1) en “4d”

JE -*  ls22s22p63s23p°4s23d'°4p65s' 4d'°

Como es átomo neutro: t

Z = N5 é = 47 Er= 6

Problema 26
En el átomo de Bohr la velocidad que posee el 

e le i trón en una órbita es 1,1x10® cm/s si absorve 

una energía igual a 5,2 x  10 12 ergios.

¿A qué nivel salta el electrón?

Dato:

le.v. =  1,6x10 12 ergios 

Resolución:

Sea: n, =  nivel inicial n2 =  nivel final

V) = 2 ¿ J Ü L cm/s =  1,1 x 10® cm/s - » n, =  2

Para salto electrónico se aplica: 

AE =  13,6ev

*1 “ 2 

Reemplazando en o 

5,2 xl0 ‘ ,2ergios = 13,6ev

n, = 5

J L - J - i  . . . ( « )
n,2 n,2

1 1 l,6x 10~12 ergios

1 ev
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Dadas las siguientes proposiciones, indicar 

verdadero (V ) o falso (F )
I. Las propiedades ondulatorias de una 

partícula se manifiesta con mayor 

significación a nivel de microcosmos.
II. Según de Broglie, la longitud de onda de 

las ondas de materia está definida

1 hcomo: A =  —
P

III. La propiedad dual de los cuerpos 
materiales se manifiesta en forma 
sim ultánea en un determ inado 
fenómeno.

A ) V W  B) VFV C ) W F
D) F W  E) FVF

Determine la mínima incertidumbre de la 
velocidad en m/s para un electrón, cuya 
incertidumbre en la posición es 10 10 m '

A ) 0,58x1012 B) 3,4x104 C )5 ,8x l O5
D) 4,8x107 E) 5,9x10*

De las siguientes proposiciones referentes a 
lo s  n ú m eros  c u á n t ic o s  n y f 
respectivamente, diga cuál es correcta:

A ) La forma de la capa electrónica en un 
nivel de energía y la energía del electrón

B) Los movimientos de los electrones y 
energía del electrón en un instante 
dado.

C) El volumen de la región en la cual se 
mueven los electrones y la forma del 
orbital

D) El nivel energético principal y la forma 
del orbital

E) Los niveles de energía del electrón en 

un estado dado y los movimientos de los 
electrones.

4. Respecto a los números cuánticos señale la
proposición incorrecta:

A ) n : define el volumen del orbital
B) f : determina la orientación espacial del 

orbital
C) m,: cada valor define un orbital atómico 

dentro de un subnivei
D) ms: indica el sentido de rotación del 

electrón alrededor de su eje imaginario.
E) El juego de valores de n, f y mt definen 

las características de un orbital atómico 
y resultan de la ecuación de Schródinger

5. De acuerdo a la configuración electrónica,
marcar la proposición incorrecta

A ) El máximo número de electrones en un 
nivel esta dado por 2 n2.

B) En un subnivei, el máximo número de 
electrones está dado por 2 ( 2 f + 1 ).

C ) En un orbital hay com o máximo dos 
electrones.

D) En un mismo átomo no pueden existir 
dos electrones que tengan sus cuatro 
números cuánticos iguales.

E) En todo átomo los electrones ocupan 
e s ta d o s  d e  m a y o r  e n e r g ía  
preferentemente para tener mayor 
estabilidad.

6 . Respecto a la distribución electrónica,
indicar lo que no corresponde:

A ) Según la notación 3d^,,existen 2 

electrones con el mismo valor de “m t’\
B) Teóricamente, en nivel 7 pueden existir 

a lo mas 98 electrones.
C) En un subnivei difuso, existen a lo más 5 

electrones que poseen
ms = + 1 / 2

D) Según la notación 7p2, necesariamente 
los 2  electrones tienen igual “n” y “{ ”

E) El catión 25Mn+ 2  es isoelectrónico con el 
átomo neutro 23V
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9.

Se tienen 3 electrones cuyos números

cuánticos n, (, m ,y ms son respectivamente:

Electrón 1 : 3,0,0,+1/2
Electrón II : 3, 2,0, -1/2
Electrón III : 3 ,2,-2 ,+1/2
Con respecto a la energía de los electrones

I, II y  III podemos afirmar

A ) I =  II =  III B) I <  II <  III C ) I >  II >  III 
D) I <  II =  III E) I >  II =  III

El átomo de un elemento presenta 4 niveles 
de energía y 9 electrones en la capa “M”. 
¿Cuáles son los números cuánticos del 
último y penúltimo electrón en distribuirse 
d e  su c a t ió -n  m o n o v a l e n t e ,  
respectivamente?

A ) (3,2, -2, +1 /2) y (3, 0, 0, +1/2)
B) (4 ,0 ,0 ,+  1/2) y (4 ,0,0,-1/2)
C ) (3 ,2 ,+2,+1/2) y (4, 0, 0,+1/2)
D) (4, 2, -2, +  1/2) y (3,0, 0,+1/2)
E) (4,2, -2, - 1/2) y (3, +2, -2, +1/2)

La configuración electrónica de un átomo 
neutro en su estado basal es 1 s22s22p63s23p2. 
A  partir de esta única información deduzca 
en el orden respectivo:
I. Número de electrones no apareados.
II. Número de electrones en la capa de 

valencia.
III. Número atómico.

U .

A ) 4, 4, 14
D) 3,6,28

B) 2,4, 14 C) 3, 2, 14 
E) 2,8,14

10. Cierto catión d'rvalente posee 2 e en la capa 

“O” y además su número de masa es igual 
a 118. Determinar la cantidad de neutrones.

A ) 36 
D) 34

B) 52 C)68 
E) 28

En un átomo no excitado, el juego de los 
probables cuatro números cuánticos para el 
último electrón en distribuirse son: 
n =  4, l =  1, m, =  0, m s =  -1/2 
Este átomo es isóbaro con Kr-80. ¿Cuál es 
el número de neutrones?

A ) 35
D) 55

B) 45 0  47 
E) 48

12. Un catión divalente posee 18 electrones en 
los subniveles difusos. Indique la 
proposición incorrecta:

A ) El átomo neutro posee 5 niveles de 
energía

B) El número atómico es 46
C) El átomo neutro es paramagnético

' D) El último electrón tiene los probables 
números cuánticos: 4,2,0, -1/2.

E) El catión divalente es isoelectrónico con 
101t'Ru

13. Señalar la distribución electrónica indicada
incorrectamente:

A ) ¡oCa*2 =  li«Ar]4s°

B) 7N =  —  — — ■-----  —
ls  2s 2px 2py 2pz

C) „C o t3=  [ 18Ar]4s23d*

D) ,7C1 1 = [|0Ne]3s23px 3py2 3pz2

E) wCr =  [ lgAr]4s'3ds

14. De las proposiciones:
I. El 2,Cu posee 9 electrones en orbitales 

con energía relativa 5.
II. La susceptibilidad magnética del 24Cr es

6,93 por lo tanto tiene 6 electrones 
desapareados

III. El átomo de plata (Z =  47) pertenece al 
grupo d e l cob re, en tonces su 
configuración será:

I^KrjSsMd10 
Es (son) correcta(s):

A ) Sólo I 
D) I y II

B) II y III C) Sólo II 
E) I, II, III
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Estructura Atómica II: Modelo Atómico Moderno

15. Señale la especie química que presenta 
mayor paramagnetismo (mayor momento 
magnético)

A ) Mg(Z =  12) B) Sc+3 (Z =  21)
C ) Fe(Z =  26)
D) O 2(Z =  8) E) Cr(Z = 24)

16. La susceptibilidad magnética {¡i) del niobio 
(Z=41 ) es 5,9. ¿Cuál es su configuración 
electrónica?

A ) IKr]5s2d3 B) [Kr]5s'4d4 C ) [Kr|5s°4d5
D) [Kr]5s°4d4 E) [Ar]4s23d3

17. Indicar verdadero (V ) o  falso (F ) respecto 
a las siguientes proposiciones
I. Los momentos angulares se generan por 

los movimientos del electrón.
H. El número cuántico de spin posee un 

valor único que es 1/2.
III. Para un electrón se tiene 2 valores del 

m omento angular total (J )

L ,
IV. Si ?=1 y cos0 =  — , entonces 0=45°

L

(valor único).
V. El momento angular orbital, aumenta a 

medida que el electrón se aleja del 
núcleo.

A ) VFFFF B) VFVFV C ) VW FV
D) FVFVF E) V V V W

18. Marque la proposición falsa según 
corresponda para el m odelo vectorial del 
átomo.

A ) Si f =  1, el momento angular orbital 
posee 3 proyecciones en la dirección 
del cam po magnético externo.

B) Si C =  1, entonces un valor del número 

cuántico de momento angular total (j) 
es 3/2

C) El experimento de Stern y Gerlach 
demostró que el número cuántico de 
spin magnético (m s) tiene dos valores.

D) El momento angular orbital es 
perpendicular al plano de traslación del 
electrón

E) La magnitud de la proyección del 
m om ento angular spin es 0,86 h

19. Sobre el m odelo vectorial del átomo,
¿cuántas proposiciones son falsas?
I. En un orbital “d ” la magnitud del 

momento angular orbital es 2,4 h.
II. En el caso anterior, la proyección del 

m om ento angular toma 5 valores.
III. El número cuántico de spin toma 2 

valores.
IV. El número cuántico de momento 

angular total ( j )  tiene com o único valor 
í +1 .

V. La magnitud del momento angular spin 
es 0,86 h

A ) 1 B) 3 C ) 4
D )2 E )5

20. Señalar ia aseveración incorrecta:

A ) Según Louis de Broglie, un electrón 
describe trayectorias ondulatorias, 
cuando gira alrededor del núcleo

B) Según el principio de incertidumbre es 
imposible determinar con exactitud la 
posición y el momento del electrón en 
forma simultánea. Por lo tanto, es 
necesario conceptuar el orbital

C) El número cuántico principal (n ) define 
el nivel de energía y el tamaño de la 
nube electrónica. -

D) Según la teoría de Broglie lá longitud de 
onda (A.) asociada a la onda partícula del 
electrón en el segundo nivel del átomo 
de hidrógeno sería aproximadamente

8,6 Á
E) La incertidumbre m ínim a en el 

m om ento de un electrón esta dada por
h

4it AX
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21. Marque verdadero (V ) o falso (F ) para cada 

proposición:

I. Según Louis de Broglie, una onda 

electromagnética “pilotq" debe estar 

asociada y guiar el movimiento de un 

electrón. *

II. Para partículas macroscópicas, la 

longitud de onda asociada a su 

movimiento no es coherente con el 

tamaño de la partícula.

III. El principio de incertidumbre de W. 

Heisemberg y su mecánica matriciai 

tuvo contradicciones con la mecánica 

ondulatoria de Schródinger.

IV. Heisemberg plantea la incertidumbre en 

la determinación simultánea de la 

posición y velocidad del electrón en el 

sistema atómico.

A ) W F V  B) FVFV C ) FVFF

D) WVF- E) FW F

22. Respecto al modelo vectorial del átomo no 

es correcto afirmar:

D) El módulo del momento angular spin 

(s) cambia de valor según el nivel de 

energía donde esté el electrón.

E) El vector momento angular orbital (L  j

posee un número lim itado de 
orientaciones a lo largo del eje “z” , 

reflejando esto en el número de 

orbitales que posee un subnivei.

23. Las siguientes funciones de onda muestran
los últimos electrones de la configuración

de un átomo:
I. iK3,2, +2,-1/2)

II. i|>(4,0,0, +1/2)

III. r|r(3, 1, 0, -1/2)
Señale lo incorrecto:

A ) I posee mayor energía relativa
B) El orbital en 11 es de forma esférica.

C) II y III, son orbitales degenerados

D) En III el electrón posee mayor número 
de posibles trayectorias en tomo al 

núcleo.
E) En I, el orbital es de forma tetralobular.

A ) El vector momento angular orbital 

L )  está asociado al movimiento de

tra s la c ión  d e l e le c tró n  y es 

perpendicular al plano de la órbita.

B) Este modelo se basa en la mecánica 

ondulatoria y toma en cuenta los 

números cuánticos para cuantificar el 

modulo de los vectores.

C) El vector momento angular total

puede tomar dos valores probables para 

un electrón, dependiendo esto del 

número cuántico spin.

24. Según las proposiciones que se dan, 

indique la veracidad (V ) o  falsedad (F): 
i. Las especies 22Ti+2 y 20Ca son 

isoelectrónicas.
II. El átomo que posee 9 electrones en 

orbitales “p ” tiene Z =  15

III. La distribución correcta del 79Au es: 

[ 54Xe]6s24 f l'l5 d 9

IV. El átomo de carbono en estado excitado 

tendrá la siguiente distribución 
electrónica:

6C *: ls22sl 2p\2p 'y2p\

A ) FW F  B) V W V  C) W F V

D) FFVF E) FVFV
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25. Indique la alternativa incorrecta sobre !a 

configuración electrónica y las propiedades 
magnéticas:

A ) 26Fe*3 : [18A r ]4 s°3d5

B) 9F -  : [ I0Ne]

C) 13A1: 1s22s2 2p6 3s2 3p'

D) El Cr(Z = 24) es menos paramagnético 

que el Fe(Z=26)
E) El 12Mg y jf.Kr son elementos 

diamagnéticos

26. Indique verdadero (V ) o falso (F ) lo 
siguiente:

I. El agua tritiada se obtiene en forma 
artificialy se usa com o gran combustible

II. El agua pesada se obtiene por 

electrólisis sobre el agua potable 
mediante el proceso de difusión

III. Respecto a la temperatura de ebullición 
o 2>  H2

IV. El agua pesada se usa en los reactores 

nucleares, ya que desacelera a los 

neutrones

A ) FFFF B) F FW  C) VFFF
D) V V W  E) VFFV

27. En una especie hidrogenoide, el potencial 

de ionización es 217,6ev. ¿Cuál es el 

diámetro de la órbita si el electrón gira en el 
tercer nivel de energía?

A ) 2,38 Á  B) 1,58 Á  C) 6,28 Á

D) 3,18 Á  E) 4,4 Á

28. Respecto al modelo atómico de Bohr, sus 

aportes son:

I. Introduce el valor de:

n = 1, 2, 3, 4, 5, 6, 7, . . . a 

posteriorm en te  llam ado n ive les  

principales de energía

II. Determina el potencial de ionización de! 

hidrógeno igual a 13,6 ev.

III. Explica la existencia de los subniveles 

de energía.

IV. Explica los espectros en el átomo de 

hidrógeno

A ) I y II B) I, II y III C ) II y III

D)III y IV E) I, II y IV

29. Señale cuántos elementos tienen en su 

estructura atómica el último electrón en 

distribuirse, definido por los números

cuánticos que guardan la siguiente relación 

(n"2 +  m()  =  2

A ) 6 B) 5 C )4

D )8  E) 10

30. Según el modelo vectorial del átomo 

señalar la proposición incorrecta.

A ) L = r x p

B) S tiene dos valores

C) Para í =1, ¡ Us | = 0 , ±  h

D) Sz tiene dos valores

E) J = h
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C A P I T U L O

Gasificación 
periódica de los

Elementos 
Químicos

A  Dimitrl Mendeleev (1834-1907), químico ruso, propuso la primera tabla periódica de los elementos, que 
permitió comprender mejor un gran número de analogías entre los elementos y permitió predecir 
nuevos elementos y sus propiedades, propulsar así el desarrollo de la química.

B. Se observa algunos elementos no metálicos (Cl, Br, C) y metálicos (Au, Cu). El cloro es un gas verdoso, 
tóxico y bactericida; el bromo es un líquido rojo oscuro, tóxico y quema la piel; el carbono en sus formas 
más comunes es sólido negro; los metales son buenos conductores eléctricos y caloríficos.

C. Se observa que metales diferentes producen llamas diferentes, este hecho constituye un ensayo 
cualitativo preliminar para reconocer a los metales: la primera llama es de color amarillo brillante, 
producida por sodio; la segunda llama es de color violeta, producida por potasio; la tercera llama es de 
color rojo-ladrillo, producida por calcio; la cuarta llama es de color verde, producida por bario.
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C l a s if ic a c ió n  P e r ió d ic a  —  

¿j DELOS ELEMENTOS QUÍMICOS

'owetwos;;:;->-' .  V- 7  . -  ■-
• Conocer el desarrolló croñotógicode-los diferentes intentos para descubrir la le^ natural de los 

elementos químicos qué permita ordenarlos o  clasificarlos para un estudio sistemático y ágil de
• laspropiedádes físicas y  químicas.

• , Comprender ei experimento de H. Moseley con ios rayos X para descubrir la ley periódica natural 
, d e  los elementos químicos. , , . , ; . . V

'• '. Sér .capaz de'diférenciar los diferentes elementos químicos en la labia periódica moderna: 
ubicación (período y grupo) y  propiedades (físicas y químicas), principalmente de lo? elementos 
representativos. • . , ... . .

1 Entender la variación regular por grupo y periodo de las propiedades atómicas: radió atómico, 
. radio iónico, energía de ionización, afinidad electrónica y  eiectronégatividad. • '

INTRODUCCION

La tabla periódica se ha vuelto tan 
familiar que forma parte del material 
didáctico para cualquier estudiante, más 

aún para estudiantes de química, medicina 

e ingeniería. De la tabla periódica se 
ob tien e in form ación  necesaria del 

elemento químico, en cuanto se refiere a su 
estructura interna y propiedades, ya sean 

físicas o químicas.

La presente tabla periódica moderna 
explica en forma detallada y actualizada las 

propiedades de los elementos químicos, 

tomando com o base a su estructura 
atómica.

| Abundancia de los elementos químicos en la corteza terrestre 
I (incluidoslosocéanosy.¡aatm ó s fe r a ) . j p 1 ■:> '

Según sus propiedades químicas, los elementos se clasifican en metales y no metales. Hay más 
elem entos metálicos que no metálicos. Los mismos elementos que hay en la tierra existen en otros 

planetas del espacio sideral. El estudiante debe conocer ambas clases, sus propiedades físicas y 

químicas importantes; no memorizar, sino familiarizarse, así por ejem plo familiarizarse con la valencia 

de los principales elementos metálicos y no metálicos, no en forma individual o aislada, sino por grupos 

o  familias (i, II, III, e tc ) y de ese m odo aprender de manera fácil y ágil fórmulas y nombres de los 
compuestos químicos, que es parte vital del lenguaje químico.
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Química

Durante los primeros 25 años del siglo XIX, se descubrieron unos 20 nuevos elementos. A medida 
que ei número de elementos conocidos aumentaba resultaron evidentes las semejanzas físicas y 
químicas entre algunos de ellos. Entonces los químicos entendieron que el estudio de las propiedades 
de los elementos químicos era más fácil agrupándolos según sus propiedades semejantes en base a una 
ley natural. En busca de esta ley natura!, muchos químicos lograron ordenar a los elementos; pero recién 
en 1 913 Henry Moseiey descubrió el principio o ley natural que guía la clasificación moderna: las 
propiedades de los elementos son funciones periódicas de sus números atómicos. El descubrimiento 
de estaley periódica, necesitó dos acontecimientos previos: (1 ) el establecimiento de una serie de pesos 
atómicos consistentes y dignos de confianza y (2) la concepción dei átomo nuclear con un número 
definido de protones e igual al número de electrones que giran a su alrededor.

1. U S  TRIADAS DE JOHAN DÓBEREINER (1 817) __________________
El químico alemán Johan Dóbereiner (1 780 -1 849). agrupa los elementos hasta entonces conocidos 

eti serie de tres elementos llamándoseles triadas.; Los elementos que pertenecen a una triada poseen 
propiedades químicas semejantes. Además, el elemento central tiene un peso atómica (P.A.) 
aproximadamente igual a la semisuma de los pesos atómicos de los elementos extremos.

Mencionemos a tres triadas, considerando en la tercera, ¡as densidades de los elementos com o 
propiedad variable:

{Primera triada 

Peso atómico {

Li Na K

7 23 39
O  P.A (Na) =  •

39
=  23,00

Segunda triada {

Peso atómico {

Ca Sr Ba

40 87,6 137
O  P.A (Sr) = 40 + 137

Tercera triada { C1 Br I

Peso atómico { 35,5 80 127

Densidad { 1,56 g/ml 3,1 g/ml 4,95 g/ml

t> PA(Br) = 35,5 * ]?- 7 =81,25

D(Br) = l ’5— 4'9- = 3,26 g/ml

Hacia 1 850, los químicos habían llegado a identificar unas veinte triadas. Se descartó esta forma de 
agrupar porque se descubrieron nuevos elementos cuyas 
propiedades no cumplían con las triadas.

2. ORDENAMIENTO HELICOIDAL O TORNILLO TELÚRICO DE 
QJANCOURTOIS (1 862)
Geólogo francés, propone una clasificación periódica de los 

elementos en forma de hélice que llamó caracol telúrico. En un 
cilindro trazó una hélice con unángulode  45° sobre ía báse y en  ella 
se fue colocando lo elementos én función creciente de susjsesos 

. atómicos, de"tal manera que la línea vertical (generatriz) del cilindro 
intercepta a lo elementos con propiedades semejantes
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3. LEY DE U S  OCTAVAS DE JOHN NEWUNDS (1 864)
El químico inglés John Alexander Reina Newlands ( I  838 - i 898) ordenó ios elem entos químicos 

hasta ese entonces conocidos en grupos de siete elementos cada uno, en función creciente a sus pesos 

atómicos, de tal m odo que el octavo elem ento tenía propiedades semejantes al primer elemento, del 

grupo anterior. Esta forma de clasificar a los elementos se llamó le y  de  las octavas .

Esta denominada “ley” , fue ridiculizada por sus contemporáneos en la Royal Chemical Society, de 

tal m odo que se negaron a publicar su trabajo, debido a que dicho ordenamiento no cumplía con ia 

semejanza en propiedades para elementos con pesos atómicos altos. Sin embargo, muchos años 

después (23 años) a Newlands se le otorgó el máximo honor de la Royal Chemical Society debido a  esta 

importante contribución al desarrollo de la Ley Periódica de los elementos.

Ejemplo:

Hay 7 elementos f P.A. Creciente'

PR IM ERA ' ELEMENTO ' Li Be B C N 0 F
.SERIÍLw, PESO ATÓMICO 7 9 11 12 14 16 19

SEGUNDA :'**e íSm ento ' Na Mg Al Si P S C1
-SSSSPw PESO ATÓMICO 23 24 27 28 31 32 35,5

i m ! -
TERCERA '̂éS S jeo to ' K Ca Ti V As Se Br
J E B f c PESO ATÓMICO 39 40 47,9 51 75 79 80

i------------------------------- _ -------------------------------1
14 elementos (ya no se cumple la ley de las octavas)

Si consideramos com o “primer elem ento” al nitrógeno de la serie primera; entonces el “octavo 

elem ento” (dentro de la segunda serie) sería el fósforo; luego “N” y “P” deben tener propiedades 

semejantes. Pero si esta vez, nuestro “primer elem ento” es el cloro, entonces para llegar al “octavo 

elem ento” (que tenga propiedades semejantes) deberíamos considerar que la tercera serie esté 

constituida de 14 elementos, lo que significa que se incumple con la LEY DE LAS octavas .

4. TABLA PERIÓDICA DE DIMITRI MENDELEEV Y LOTHAR MEYER (1 869)
Se denomina tabla periódica porque el ordenamiento está basado en la variación periódica de las 

propiedades de los elementos.

El químico ruso Dirnitri.IvanovichJdendele.ev (1 836- 1 907) y el químico alemán Julius Lothar Meyer 

(1 830 - 1 895), tomando com o base trabajos de investigación que realizaron simultánea e 

independientemente, confeccionaron una tabla periódica de los elementos, que eran semejantes en 
el ordenamiento y  en propiedades.
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Se basó principalmente en las propiedades físicas (especialmente el volumen 
M E Y E R '  , . .  "  ■

atÓmiCO J.

Meyer consideró el volumen ocupado por determinados pesos fijos  de los diversos elementos. En 

tales condiciones, cada peso contenía el mismo número de átomos de sus elementos, esto significaba 
que la razón del volumen de los diversos elementos era equivalente a la razón de los volúmenes de los 

átomos simples que componían dichos elementos (volumen atómico).

Gráficamente, se tiene:

Gráfica S. 1 Se observa la variación regular del volumen atómico en función del peso atómico de los elementos que 
hasta ese entonces se conocía.

Se basó principalmente en las propiedades químicas (tipo de óxido, tipo de 
M E N D E L E E V  i  ~ "hidruro, valencia, etc.)

Según Mendeleev, las propiedades de los elementos constituye una función periódica de su peso 
atómico; en otros términos, las propiedades de los elementos varían en forma sistemática con el peso 
atómico.

1. Los 63 elementos conocidos hasta ese entonces fueron ordenados en función creciente a  su peso 
atómico, en series (filas) y grupos (columnas).

2. Asigna a los elementos de un mismo grupo una valencia; así los elementos del grupo III tendrán 
valencia igual a tres; por lo tanto, el número de grupo era igual a la valencia.

3. Los elementos de un mismo grupo poseen propiedades semejantes; así por ejemplo, forman óxidos 
e hidruros de fórmulas similares porque tenían igual valencia.

4. La tabla posee ocho grupos.
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Tabla 6.1 Tabla periódica de Mendeleev, donde se muestra la variación regular de las propiedades de los 

elementos en función del peso atómico. Se indica la fórmula genera! de los óxidos e hidruros de los elementos 

por grupos o familias

V  " . ..
3 : .

i r f l Ü P i S G R I - '

- í  -  -  . .. l i i I I I ■ . I V ' v  • Ü .  v i V I I V I I I

Serie» R , 0 R O R 2 O 3 r o 2

H „ R

R 2 0 5

h 3r

r o 3

h 2 r

R 2 ° 7

H R

r o 4

1
H
1.0

2
L ¡ Be B c N O F
6,9 9.0 10,8 12,0 14,0 16,0 19,0

3 Na Mg Al Si P S Cl
23,0 24,3 27,0 28,1 31,0 32 1 35,5

4 K Ca 7 T i V Cr M n Fe Co Ni
39.1 40,1 47,9 50,9 52,0 54,9 55.8 58,9 58,7

5
Cu
63,5

Zn
65,4

? 7 As
74,9

Se
79,0

Br
79,8

6
Rb Sr Y Zr Nb Mo 7 Ru Rh Pd
85,5 87,6 88,9 91,2 92,9 95,9 10!.I 102,9 106,4

7 Ag Cd In Sn Sb Te I

107,9 112,4 114.8 118,7 121,6 127,6 126,9

8
Cs Ba ? Di ? Ce
132,9 137,3

138 140

9 - -

10
- ? Er ? La Ta w - Os Ir Pt

178 180 182 184 145 197 198

1 1
- Au - Hg TI -  Pb Bi - _ - _

199 200 204,4 207,2 209,0

1 2
- - - Th - - u - - -

231 270

VENTAJAS DE ESTA TABLA

1. Permitió tener una visión más general de la clasificación periódica de los elementos al ordenarlos por 
grupos y períodos.

2. Ai dejar ciertos casilleros vacíos, predijo la existencia de nuevos elementos y sus propiedades físicas 

y químicas. Por ejemplo en el grupo 111 y IV, predijo la existencia del Escandio (Eka boro), Galio (Eka 
aluminio), Germanio (Eka silicio), etc.

El prefijo “Eka’’ proviene del sánscrito que significa primero-, así, Eka silicio sería el primer elemento 
bajo el Silicio en el mismo grupo.
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Tabla 6 J  Comparación de las propiedades del Eka silicio (Germanio)predichasporMendeleevylas observadas 
experimentalmente, luego del descubrimiento del Cermanio.

-  — v.\ s r » ' ,í r - ? 7 '
-- - * ’*"*■ c- z r  *• 

. Propiedades
a.. ;  -!>

Eka s iliá ja Q ^ ^ ic íi^ s )
?. Gem íanlo 

/ (observadas)

Peso atómico 

Color del metal 

Densidad 

Fórmula del óxido 

Densidad del óxido 

Temperatura de ebullición

72

gris oscurecido 

5,5 g/m!

e o 2

4,7 g/ml

menor que 100°C

72,6

blanco grisáceo 

5,35 g/ml 

G e02 

4,7 g/ml 

86°C

Como se puede apreciar en la tabla anterior, existe una gran aproximación entre los valores reales - 

y  predichos, debido a ello, esta tabla tuvo gran éxito durante muchos años.

DESVENTAJAS DE LA TABU

Son varias, si la comparamos con las características actuales que se manifiestan para cierto grupo de 

elementos, así tenemos:

1. Los metales y no metales no se encuentran bien diferenciados.

2. Se asigna valencia única para cada elemento; actualmente se sabe que algunos elementos tienen 

más de una valencia.

3. Ciertos elementos no cumplían el orden creciente del peso atómico, por lo que Mendeleev permutó 

arbitrariamente algunos elementos de un grupo a otro. Por ejemplo:

Debió ser: Estaba así:

V IA  V IIA  V IA  V il A

'^ 1

1.26,9 ; ';’T27,6; ‘

En 1 913, el científico inglés Heniy Jeffreys Moseley (1 887 -  1 915), luego de realizar trabajos de 
investigación con los rayos X generados por diversos metales (generalmente pesados), descubre la ley 
natural de los elementos que establece lo siguiente:

o,atómico (Z);'qñiH í̂OSesiinâ qliSnp̂ odlĉ eatfjóum!
rtuclear.
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A  continuación veamos el experimento de Moseley y las conclusiones a la que llegó:
Figura 6.1 Tubo de rayos catódicos que genera ios rayos X] que utilizó Moseley cambiando constantemente el ánodo 
o anticátodo.

Tabla 6.3 Longitudes de onda ( i )  y frecuencia (v ) de la línea Kaen los espectros de rayos X de algunos elementos 
que utilizó Moseley como electrodo positiuo o ánodo.

.E lem ento ■*. z ^ 'C x A )

■V" r  .&tj }-'vv
yx lÓ '3( » ' )

Ti 22 2,745 1,092

V 23 2,503 1,199

Cr •24 2,290 1,310

Mn 25 2,102 1,427

Fe 26 1,936 1,550

Co 27 1,789 1,677

Ni 28 1,658 1,809

Cu 29 1,541 1,947

Zn 30 1,435 2,091

La línea Ka del espectro de rayos X, de un elemento se forma cuando los rayos catódicos 
chocan con un electrón de la capa K (n =  1), aquél es expulsado, entonces un electrón de la capa L 
(n = 2 ) “salta” al nivel K, emitiendo radiación electromagnética que forma la línea espectral Ka de 
rayos X. Ahora, la vacante de la capa L se llena con un electrón M que desciende a dicha capa, 
emitiendo con ello la radiación característica de esta transición. Luego se inicia un efecto en 
cascada, mediante el cual un electrón desciende de su nivel al anterior que tiene energía más baja 
y da origen al espectro de rayos X de un elemento dado.
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Graficando longitud de onda y frecuencia tabuladas anteriormente en función de la carga nuclear 

tenemos las gráficas mostradas a continuación:

Gráfica 6.2
a)  Por una diferencia de un protón en el núcleo

atómico existe una variación constante de 
“A", lo que demuestra la variación regular de 
longitud de onda con la carga nuclear (Z).

1.0 2.0 3.0 MA)

b ) Variación directamente proporcional entre la

raíz cuadrada de la frecuencia ( f i )  y carga 

nuclear (Z )

3,937x10

3,777x10*

3,619x10

3,462x10'

3,304x10'

22 23 24 25 26

A  partir de las mediciones de la frecuencia y en consecuencia de Jv de los rayos X emitidos, se 

puede determinar e l número atómico del elemento a partir de la gráfica 6.2 (b )
La relación entre frecuencia y número atómico que halló Moseley es:

Donde: a y  b  son constantes para todos los elementos

Moseley demostró que si los elementos químicos se ordenan en función creciente asu carga nuclear 
(Z ) en la tabla periódica de M endeleev, no era necesario realizar ninguna permutación de los elementos; 

por lo tanto, las propiedades de los elementos dependen del número atómico y no de la masa o  peso 

atómicos.

Ejemplos aplicativos
Ejemplo 1

Señale el metal que genera la línea Ka de los 
rayos X de mayor iongitud de onda: . - 

Cr(Z=24); Fe(Z=26); Mn(Z=25); N i(Z=28);
T i(Z=22)
Resolución:
Como k y  Z son inversamente proporcionales, la 
mayor longitud de onda (2.) será generada por el 
metal de menor Z, que es el Ti (Z  =  22).

E jemplo 2

Dado los metales: N i(Z=28),Ag(Z=47),:ty (Z = 7 4 ) 

Cu(Z=29) y V (Z=23). ¿Cuál de ellos geheiaJíí’ 

línea Ka de rayos X con mayor frecuencia? 

Resolución:

La frecuencia y carga nuclear son directamente 

proporcionales, luego el de mayor Z (W ) generará 

la línea Ka de mayor frecuencia.
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TABLA PERIÓDICA MODERNA (actual)

Fue diseñado por el químico aiernán J. W emer, en base a ia Ley de Moseley y la distribución

electrónica de ¡os elementos. Además tomó com o referencia la Tabla de Mendeleev.

DESCRIPCIÓN GENERAL
1. Los 109 elementos reconocidos por la Unión Internacional de Química Pura y Aplicada (IUPAC) están 

ordenados según el número atómico creciente, en 7 períodos y 16 grupos (8 grupos A y 8 grupos

B). Siendo el primer elemento h idrógeno (Z = l )  y el último reconocido hasta el momento, 

meitnerio (Z= !09 ); pero se tienen sintetizados hasta el elemento 118.

2. Período. Es el ordenamiento de los elementos en línea horizontal. Estos elementos difieren en 

propiedades, pero tienen la misma cantidad de niveles en su estructura atómica.

Tener presente que: Número de período = número de niveles del átomo

Perío'dó'l; .
Cantidad de

Elem entosV ;.,

1 2 H y He

2 8 Li, Be........Ne

3 8 Na, Mg, . . . ,  Ar

4 18 K, C a ,. . .,  Kr

5 18 Rb, Sr.......Xe

6 32 Cs, Ba,. . . ,  Rn

7 23 Fr, R a ,. . .

• Cada período (excepto el primero) comienza con un metal alcalino y termina con un gas noble.

• El séptimo período está incompleto.

• El sexto período es el que posee mayor cantidad de elementos (es el período mas largo).

3. Grupo o Familia. Es el ordenamiento de los elementos en columna. Estos elementos presentan 

similar disposición de sus electrones externos; de allí que forman familias de elementos con 

propiedades químicas similares.

GRUPOS "A"

Están formados por los elementos representativos donde los electrones externos o electrones de 

valencia están en orbitales “s” y/o “p”; por lo tanto, sus propiedades dependen de estos orbitales.

Las propiedades de los elementos representativos dentro del grupo o familia varían de manera muy 
regular, a ello se debe el nombre de elemento representativo.

250

www.FreeLibros.me



C ap ítu lo  V I
Clasificación Periódica de los Elementos Químicos

! 'Grupo ' E lectrones de valencia Denominación

1A .................. ns' Metales alcalinos (excepto H)

HA .................. ns2 Metales alcalinos tórreos

11IA Boroides o tórreos

IVA Carbonoides

VA .................. ns2 np3 Nitrogenoides

VIA Anfígenos o calcógenos

VIIA Halógenos

VI11A
.................. ns2 np6

He =  ls2 (caso de excepción)
Gases nobles o gases raros

Los electrones de valencia, para un elemento representativo, es el número de electrones en el nivel 
extem o que interviene en los enlaces químicos.

Las propiedades químicas similares o análogas de los elementos de un grupo, se debe a que poseen 
igual número de electrones de valencia, lo cual indica a su vez el número de grupo.

GRUPOS"B"
Están formados por elem entos d e  transición, en cuyos átomos el electrón de mayor energía relativa 

están en orbitales “d" o  “f” ; y  sus electrones de valencia se encuentran en orbitales “s” (del último nivel) 
y/o orbitales “d ” o  “f” ; por lo tanto sus propiedades químicas dependen de estos orbitales.

Se denominan elem entos transición, porque se consideran com o tránsito entre elementos metálicos 
de alta reactividad que forman generalmente bases fuertes (1A y HA) y los elementos de menor carácter 
metálico que poseen más acentuado su tendencia a formar ácidos (1IIA, IVA,. . . ,  V1IA).

Las propiedades de los elementos de transición dentro del grupo o familia varía en forma irregular.

G ru p o ’
Configuración electrónica 

terminal ,

IB .................. n s 'ín -D d 10 Familia del cobre (metales de acuñación)

I1B .................. ns2(n - l )d 10 Familia del zinc (elementos “puente”)

IIIB ...,.............. ns2(n - l)d ' Familia del escandio

IVB .................. ns2(n - l )d 2 Familia del titanio

VB .................. ns2(n - l )d 3 Familia del vanadio -

VIB .................. ns'(n- l )d 5 Familia del cromo

VIIB .................. ns2(n- l )d 5 Familia del manganeso

V1IIB

.................. ns2(n - l )d 6

.................. ns2(n - l )d 7

.................. ns2(n - l)d 8
Elementos ferromagnéticos (familia del Fe, Co y Ni)
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El grupo V1I1B abarca tres columnas (familia de Fe, Co y Ni). Los elementos del grupo IB (Cu, 

Ag y Au), así com o también los elementos de! grupo V1B (Cr y Mo), no cumplen la regla de 
distribución electrónica; com o ya analizamos oportunamente.

Los elementos del mismo grupo generalmente difieren en sus propiedades. Los elementos de 
transición interna (tierras raras), poseen electrones de mayor energía relativa en orbitales “ f” y 
pertenecen al grupo 11IB; a éstos se le denominan lantánidos y actínidos, cuya abundancia en la 
naturaleza son muy escasas y muchas veces se les encuentra sólo en forma de trazas combinados 
con otros elementos, razón por la cual se les llama “tierras raras”.

Lantánidos (lantanoides) comienza con lantano (Z =  57) y  termina en lutecio (Z=71), poseen 

propiedades semejantes al lantano.

Actínidos (actinoides) comienza con actinio (Z=89 ) y termina en lawrencio (Z =  103), poseen 
propiedades semejantes al actinio.

CLASIFICACIÓN DE LOS ELEMENTOS POR BLOQUES : . .  :

Considerando el último subnivel en la distribución electrónica de los elementos, éstos se clasifican 
en cuatro bloques (s, p, d y 0 lo que permite identificar el grupo al cual pertenece cada elemento. El 
elemento cuya configuración electrónica termina en subnivel “s” o “p” es representativo (grupo A ); si la 
configuración electrónica termina en subnivel “d” es un elemento de transición (grupo B); y si la 
configuración termina en subnivel f, es un elemento de transición interna o tierra rara (grupo 11IB).

La clasificación por bloques, permite ubicar un elemento en la tabla periódica, es decir, indicar el 
número de período y el número de grupo.

UBICACIÓN DE UN ELEMENTO EN LA TABU  PERIÓDICA.
Cada elemento pertenece a un casillero de la tabla y puede ubicarse conociendo su número atómico 

(Z ) de acuerdo a los siguientes pasos:

Primer paso: tener presente que en un átomo neutro, Z es igual al número de electrones 

Segundo paso: realizar la distribución electrónica y analizar:
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Período  =♦ está dado por el nivel externo o mayor nivel (lo  que determina el número de niveles del 

átomo)

Grupo “ * si el último subnivel es “s” o  “p”, entonces es del grupo “A ”; si el último subnivel es “d”, 

entonces es del grupo “B” ; y si termina en subnivel “f” , pertenece a tierras raras (grupo H1B).

N* Grupo = N“ é de valencia = N* é en “s” + Na i en “p”

 ^ __ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ ___ _ t t
rubnivelei del 
mayor nivel (n)

Ejemplos:

Indicar el número de períodoy el número de grupo para los elementos Mg( Z=  12), C1(Z= 17) y G a(Z=31)

" t  -a -  ,
„  M l - l . ’ » ’ * 1* ?  „ C l - [ 10NCJ 3 f tp ®  ¡ g S .- .T

T _ J
n®3

11=4

hISSHBffy Na Grupo =  Na de é de valencia =  N¿ é“s” +  Na é“d”
f  f

últim o penúltimo 
n ivel nivel

Ejemplos: Indicar el número de período y el número de grupo para el vanadio (2=23 ) y hierro (z=26 )

vm

>• 23V = [ 18A r ] Á ^  2.
L >.ij= 4 '  t_*.n=4

Para elementos del grupo VIIIB, IB y I1B se deben considerar una regla práctica adicional:

Grupo
laÉitefcw»
m s w B '

* SlSv 
•IB / . " l !B

Nae '“s” + N »e  “d ” 8 9 10 11 12
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Ejemplos:

11

29C u = [18Ar] 4 ¡lfid&  {  '  «K h -fc K r ] ^  l ? “

Los elementos de transición interna pertenecen al grupo IHB; entonces el periodo sólo depende del 

último nivel (nivel más externo) que puede ser 6 ó  7, es decir lantánidos o  actfnidos, respectivamente.

Ejemplo:

61Pm = [s4X e ] 6 ^ 4 f®
Gnq>o =  IUB | gs m  

'-------- ► Penodo =  6 J

ClASinCAaÓN DE LOS ELEMENTOS SEGÚN SU ORIGEN

1. Elementos naturales. Se encuentran en la naturaleza, en forma libre o  formando parte de un 

compuesto químico. En total son 90 elementos, desde el hidrógeno (Z =  1) hasta el uranio (Z=92), 

excepto el tecnecio (Z=43 ) y prometió (Z=61) que son artificiales. Los mismos elementos que hay 

en el planeta fierra están presentes en otros planetas del espacio sideral.

2. Elementos artificiales. Se obtienen mediante una transmutación nuclear.

Actualmente son JjLelementos reconocidos (nombre y símbolo) por la 1UPAC:

T c (Z =4 3 )yP m (Z =6 1 )

Elementos con número atómico mayo/ a 92, llamados elementos transuránidos, desde 

neptunio(Z=93) hasta meitnerio (Z=109). Las reacciones de síntesis de los transuránidos lo 

tratamos en transmutación nuclear (capítulo IV).

Los elementos artificiales están formados sólo de radioisótopos.

A  partir del elemento 110, para indicar el nombre genérico de los elementos; la 1UPAC ha 

recomendado el uso de símbolos de tres letras, que por ahora no tiene mayor importancia.

1. METALES
Son en total 84 elementos, (significa que son la mayoría) y sus propiedades generales son: 

Propiedades físicas
• Son sólidos, excepto el Hg que es líquido, esto es a temperatura ambiental (25°C).

• Poseen temperatura de fusión (T r)  y temperatura de ebullición variables, generalmente altas: 

Máximo (tungsteno: T, =  3410 °C).

Mínimo (mercurio: Tr =  -38,9 °C).

• Poseen densidad (p ) variable: entre ellos, el de mayor densidad, es el osmio (p=22,6 g/cm3) y el de 
menor densidad el litio (p=0,53 g/cm3).
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• Son maleables (se pueden transformar a láminas delgadas) y dúctiles (se pueden transformar a 
hilos), siendo el oro el más maleable y el más dúctil.

• Poseen brillo metálico debido a que reflejan la luz. .

• Poseen alta conductividad térmica.

• Poseen alta conductividad eléctrica a temperatura ambiental, los mejores conductores son Ag, Cu, 
Al y Mg, tal com o se indica en la siguiente tabla:

Tabla 6.4 Conductividad eléctrica de los metales mejores conductores, a 20°C

Metal
Conductividad eléctrica

Ag 66x106

Cu 64,5x10®

Au 49x106

Al O X o <3
1

Mg 25,4x10®

Observamos que el m ejorconductoreléctrico es ¡aplata. El orden, según laconductibilidad eléctrica, 
seria: Ag >  Cu > Au > Al > Mg.

Propiedades químicas
• En el nivel externo poseen 1 ,2 ,3 6 4  electrones.

En reacciones químicas, pierden electrones de valencia. La pérdida de electrones se conoce com o 
fenóm eno de oxidación; por lo tanto, los metales se oxidan y en sus compuestos (generalmente 
iónicos) se presentan com o cationes.

• En la naturaleza, la mayoría de los metales se encuentran formando sales y óxidos. Muy pocos 
metales, llamados metales nobles (Cu, Ag, Au, Pt, etc.) se encuentran en su estado nativo, es decir 
libres.

2. NO METALES

Son en total 22 elementos no metálicos y sus propiedades generales son:

Propiedades físicas
• Son malos conductores eléctricos.

• Son buenos aislantes térmicos, es decir que no conducen el calor con facilidad.

• Son opacos a la luz ordinaria; es decir no poseen brillo.

• No son dúctiles ni maleables, son quebradizos o  frágiles en estado sólido.

• A  condiciones ambientales son sólidos y gaseosos; excepto el bromo que es líquido.

C
 diatómico* z* H2, N2,0 2, F2 y Cl2

monoatómicos gases nobles

sólidos: B, C, Si, P, As, S, Se, Te, I y At

255

www.FreeLibros.me



@íwaiS& Químiea

Se debe recordar que las propiedades citadas son generales; por lo tanto, existen excepciones; así 
por ejemplo, el carbono en forma de grafito es buen conductor eléctrico y posee brillo metálico y el 
diamante es buen conductor calorífico que supera a muchos metales.

Propiedades químicas
• En el nivel externo poseen de 4,5 ,6  ó 7 electrones (excepto, H y He).
• En combinaciones binarias, normalmente ganan electrones para adquirir la estructura electrónica 

de un gas noble. La ganancia de electrones se llama fenóm eno de reducción; por lo tanto, los no 
metales se reducen y actúan com o aniones.

• En la naturaleza se encuentran libres ó formando parte de la mayoría de compuestos orgánicos e 
inorgánicos.

Semimetales o Metaloides
Son en total ocho elementos, todos en estado sólido (B, Si, Ge, As, Sb, Te, Po y At). poseen ciertas 

propiedades físicas intermedias entre los metales y no metales, especialmente la conductividad 
eléctrica. A  temperatura ambiental, ésta es baja, pero conforme aumenta la temperatura su 
conductividad aumenta, debido a esta propiedad se les utiliza en la fabricación de circuitos electrónicos, 
por ejemplo en relojes, radios transistores, microchips de computadoras, etc.

Los siguientes gráficos nos muestran la variación directa de la conductividad eléctrica con la 
temperatura, en el caso de semimetales y la variación inversa con la temperatura, en el caso de los 
metales.

Gráfíca 6.3. Variación de conductividad eléctrica en los metales y semimetales.

| Semimetall

Donde: C.E. =  conductividad eléctrica

ftvf.. ■ >*• í - í ' v-: ¿ , - -" • y  '. ■ ■■ ■ - ? : >
JLaclasificadón de los elementos en metales, no metale» y semimetales es según sus propiedades 

gj^egun sus propledades quimlcas, los elementos se dasifican sólo en metale» y no metales.

Carácter metálico (CM.)
Se llama también electropositividad, es la capacidad para perder electrones o capacidad para 

oxidarse. El elemento metálico al oxidarse provoca la reducción de otra sustancia por lo que se le llama 
agente reductor o  simplemente reductor.

En un período, el carácter metálico o  fuerza reductora de los elementos aumenta al disminuir la carga 
nuclear; y en un grupo aumenta, conforme se eleve la carga nuclear.
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Carácter no metálico (CNN).
Es la capacidad para ganar electrones o  capacidad para reducirse. Ei elemento no metálico al 

reducirse provoca la oxidación de otra sustancia por lo que se le llanta agente oxidante, o simplemente 
oxidante.

En un período, el carácter no metálico o  fuerza oxidante de los elementos se incrementa al aumentar 
la carga nuclear, y en un grupo aumenta, conforme disminuya la carga nuclear.

Figura 6.2 Variación de! carácter metálico y carácter no metálico por período o grupo.

n f ñ

M
'
\ “T “ U i %

yy-
1
i

? 1 
ÚI!•c >•

Hr
.i

Se observa que los metales alcalinos (IA ) son los de mayor carácter metálico y ios halógenos (V11A) 
son los de mayor carácter no metálico.

En cuanto al carácter metálico y no metálico, se excluyen a los gases nobles porque ellos no 
reaccionan en las condiciones ordinarias. Los únicos gases nobles que reaccionan para formar 
compuestos a ciertas condiciones y con reactivos muy especiales son el xenón y kriptón

Figura 6.3 Los elementos de mayor carácter metálico se encuentran en extremo izquierdo de la labia; y los de mayor 
carácter no metálico, en ei extremo derecho.

a ) Los metales del grupo IA y IIA son los reductores 
más fuertes o enérgicos

 n

Ejemplos aplicativos 
Ejemplo 1
¿Qué elemento es más electropositivo?
Li; Cs; Na; K; Rb 
Resolución:
Se trata de elementos del grupo IA (metales 
alcalinos); por lo tanto, el mayor carácter metálico 
es la de mayor carga nuclear Cs.

b ) Los no metates de! grupo VIA y VIIA son los 
oxidantes más enérgicos

Ejemplo 2

¿Qué elemento es oxidante más fuerte?

S; F; O; Cl; F 

Resolución:

Oxidantes más fuertes son los halógenos (VIIA) y 

entre ellos, el flúor (F ) es el más fuerte.
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Ejemplo 3

¿Qué elemento posee mayor fuerza reductora?

Fe; Ca; Zn; Al; Cu

Resolución;

E jemplo 4

Ordenar en forma decreciente según su poder 

oxidante a los siguientes elementos: Cl, Br, F y 1. 

Resolución;

La de mayor fuerza reductora será el elemento de Se trata de los elementos del grupo V1IA

mayor carácter metálico (IA  o  HA). De la relación (halógenos); la fuerza oxidante disminuye ai

anterior, el calcio (HA) posee mayor carácter disminuir la carga nuclear (Z ): luego el orden

Determinado número de propiedades medibles de los átomos muestran una variación periódica con 

el número atómico. Aquí describiremos la variación de las propiedades atómicas más importantes:

1. Radio atómico (RA)

Según el modelo atómico moderno, es muy difícil definir el radio atómico, porque según la mecánica 

ondulatoria, la densidad electrónica en tomo al núcleo disminuye progresivamente sin un límite definido, 

por lo que no podemos definir estrictamente e l nivel o  capa extema, por lo tanto es erróneo definir el 

radio atómico com o la distancia del núcleo hasta el nivel externo; sin embargo, el radio atómico es muy 

importante para explicar muchas propiedades de los elementos com o por ejemplo la densidad, 

temperatura de fusión, temperatura de ebullición , etc.

En los metales, los átomos están muy juntos, entonces es adecuado definir el rad io atóm ico com o 

la mitad de la distancia lntem uclear de dos átomos idénticos unidos mediante un enlace químico.

En caso de elementos no metálicos diatómicos (H2, Cl2,12, Br2, etc), el radio atómico se llama radio 

covalente, que es la mitad de la distancia intemuclear (longitud de enlace) de átomos unidos mediante 

enlace covalente simple.

En general, el radio atómico nos proporciona el tamaño relativo del átomo.

metálico. será: F >  Cl > Br >  I.
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Tabla 6.S Radio covaíente de algunos no metales, en picómetros (/ prn =  / x  IO 12 m )

_____________________________  Clasificación Periódica de los Elementos Químicos

Molécula
Longitud de 

enlace (prn)
Radio 

atómico (RA)

H - H 74 37

F - F 128 64

C l-  C1 198 99

Br - Br 228 114

1 - 1 266 133

Tabla 6.6 Variación del radio atómico en picómetros, por período y grupo de los elementos representativos

Periodo IIA JILA ’ IV VA V I V IIIA

l
H

37

He

50

Li Be B c N O F Ne
2

152 111 88 77 70 66 64 70

Na Mg Al Si P S Cl Ar
3

186 160 143 117 110 104 99 94

K Ca Ga Ge As Se Br Kr
4

231 197 122 122 121 117 114 109

Rb Sr In Sn Sb Te I Xe
5

244 ■ 215 162 140 141 , 137 133 130

Cs Ba TI Pb Bi Po At Rn
* 6

262 217 171 175 146 140 140 140

2 .  Radío iónico (Rl)

Se define en forma análoga al radio atómico, pero en átomos ionizados; por lo tanto, nos proporciona 

el tamaño relativo de los iones. Para determinar el radio iónico se considera posiciones adecuadas en 
la estructura cristalina de ün sólido iónico.

El tamaño real del átomo o  ion depende de su interacción con los átomos o iones circundantes que 

forman un cuerpo material. Además, es imposible aislar un sólo átomo o ion y medir su radio; por lo 

tanto, se requiere un método indirecto com o es la técnica de difracción de rayos X.
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Tabla 6.7 Radios iónicos de algunos elementos representativos, en picómetros

Período IA - JIA ■ (VIA*;';;’ VI IA

Li+ Be+2 O-2 F

60 31 140 136

Na+ Mg+2 Al+3 s-2 C1

95 65 50 184 181

4
K+

133

Ca+2

99

Ga+3

62

Se-2

198

Br

195

5
Rb+

148

Sr*2

113

In+3

81

Te“2

221

1

216

6
Cs+

169

Ba+2

135

H+3

95
* *

*  Los iones Po2 y AL no se hallan presentes en los compuestos que estos elementos forman, por 

lo que no se han determinado sus respectivos radios iónicos.

Figura 6.4 Relación de radio atómico y radio iónico de! elemento litio. Sólo con fines didácticos consideramos 

átomos e iones aislados y el nivel extemo limitado.

( Anión ) 

RI >  152 pm

■ I  S i  ■ '

,Li

( Átomo neutro

RA =  152 pm

’ + . 
R I;

Li

catión

RI =60 pm

En general, para cualquier elemento: R I' >  RA > R P

Explicación: (1 ) en el anión hay mayor número de electrones en el nivel externo, éstos se repelen y 

debido a ello el radio es mayor; (2) en el catión hay menor número de electrones y predomina las cargas 

positivas (protones); entonces los electrones externos son atraídos con mayor fuerza, disminuyendo así 
el radio.

260

www.FreeLibros.me



C apítu lo  V I
Clasificación Periódica de los Elementos Químicos

Ejemplos aplicativos 

Ejem plo 1

¿Qué especie atómica tiene mayor radio?

S+2, S '2,S y S "4 

Resolución:

Para especies atómicas de un elemento, el anión 
es el que tiene mayor radio (radio iónico); luego 
el orden será:

S 2 >  S >  S+2 >  S+4 

La respuesta es S 2 (ion sulfuro)

E jem plo 2

Señale la especie química de menor tamaño en:
p -l; p; p+1 . p +5.p + 3

Resolución:

Orden del tamaño: P '1 > P >  P *1 >  P+3 >  P +5 

La respuesta es P +5, puesto que ha perdido más 
electrones; por lo cual la fuerza de atracción del 
núcleo es más intensa.

Análisis de la variación del radio atómico
Sean dos elementos del segundo período:

3Li=ls22s‘ (RA = 132pm)

* Último electrón en nivel 2.
■ A  menos protones, menor fuerza •

de atracción del núcleo hacia el 
último electrón; por lo tanto, hay 
mayor radio.

Ejemplo 3
Indique !a. especie química que posee mayor 
radio atómico o iónico.

12Mg+2; , 0Ne; 9F '; sO 2; „N a*'

Resolución:

Las especies tienen igual número de electrones, 
pero diferente número de protones, son 
isolectrónscos. En este caso, el de m ayor carga 
nuclear (Z ) atrae con mayor fuerza a los 
electrones externos por lo que el rad io es m enor 
y el de m enor carga nuclear ejerce menor fuerza 
de atracción puesto que tiene mayor radio. Es 
decir el radio varía en forma inversa a la carga 
nuclear. Luego la de mayor radio es Q 2 (Z = 8 ) y 
ia de menor radio es Mg+2 (Z =  12).

Regla práctica:
 -----1 ■■■.. ■ " --------  —■■■■■.--  —-------- 1--------T --- --- V
' Para especies ' .Isoelectrónicas; el radio es 
inversamente proporcional a lá carga nuclear (Z).

• Último electrón en nivel 2.
A  más protones, mayor fuerza de

atracción del núcleo hacia los electrones 
externos; por lo tanto; hay menor radio.

en un período
Li y Ne

10N e =1 ¿2sl2p6 (R A =112 pm)

©

j En general, en un período, el radio atómico y radio iónico aumenta de derecha hacia la izquierda, es 
j decir, conforme disminuye el número atómico.
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Análisis de la variación del radio atómico en un grupo.
Sean dos elementos de grupo V11A: F y C1

9 F = ls 22s22p5

é

RA=64pm

1 7 C l= [1 0Ne]3s23p5

© " © .

• I  I

© \  X*©,.-.-

■ ■© . . © 

RA=S9pm

El cloro posee mayor número de niveles de energía; por lo tanto, disminuye la fuerza de atracción 
del núcleo hacia los electrones extemos y hay mayor radio.

Variación general de radio atómico y radio iónico en la tabla periódica

En el primer periodo se presenta una anomalía porque RA(H) <  RA(He).

Respecto a todos los elementos: íí?  ^  menor RA
[Fr O  mayor RA

Ejemplo 1
Ordenar en forma ascendente, según su radio 
iónico las siguientes especies iónicas: 25Mn+2, 

23Y:2̂ T i ; 2y 2aN i+í 

'Vús^fouéian:

Son elementos del cuarto periodo, ademas se 
que ei ‘•RT aumenta en un i* nodo .. 

disminuir ia Ortiga nuclear, luego tenernos.

23N Í* "  <  « M » " *  <  « V 1 <  a » » ' "

Ejemplo 2
Ordenar en forma decreciente, según el radio 
jónico, las siguientes especies:

9F , 80  2, 7N 3 y 6C 4
"kesóiucíon:
Son elementos del segundo periodo, luego el 

iadl - iónico aumenta al disminuir la carga 
niitlra;.

Sróen: sci 5 -í» rN 1 se. fO 2 >1^,F !
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3. Energía de Ionización (El) o Potencia! de io n izac ió n  ( P i ' t

Es la mínima energía requerida para quitar un electrón del nive! externo de un átomo en estado 
gaseoso y transformarse

Para un átomo (X ) *í>

El proceso es endotérmico porque absorbe o  gana energía.
Generalmente se expresa en kj/mol, esto es, la cantidad de energía en kj que se necesita para quitar 

un mol de electrones de un mol de átomos en estado gaseoso.
Para átomos polielectrónicos, se consideran la primera energía de ionización (El,), segunda energía 

de ionización (EI2), tercera energía de ionización (EÍ3), etc. para quitar un primer, un segundo, un tercer 
electrón, etc., respectivamente.

Así por ejemplo, para el neón (Z =  10) que tiene diez electrones, existen, desde la primera hasta la 
décim a energía de ionización, seis valores:

• Ne{8) + 2 080 kJ/mol =» N e ¿  + le ’
\__________ y

El,

• N e ¿  + 3 950 kJ/mol -*  N e ¿  + 1 e '

EL,

• N e (*j + 6 120kJ/moi -*  Ne(j) + le '

El» EÍ„

Para el sodio (Z = 11) tendremos, desde la primera hasta la decimoprimera energía de ionización, aquí 
indicamos seis valores: El,, Ei2, EI3 , EI4, EI5 y EI„, respectivamente.

• Na,g) +  495,9kj/mol -► Na(g, + e '  • Na(j, + 9540kJ/mol - »  Na(' )+ e ~

Na{g) + 4560 kJ/mol -► Na(¡ )+ e ~  • Na,*, + 13 400 kj/mol —* Na{', + e~

• N a ¿  + 6900 kJ/mol — Na(¡ , + e '  • N a ¿  + 16 600 kJ/mol -> Na,*, + e '

Después de que un electrón se haya retirado de un átomo neutro, la fuerzade atracción nu clear sobre 
los electrones que quedan aumenta porque la carga nuclear permanece constante y el número de 
electrones disminuye, entonces se necesita mayor energía para sacar otro electrón del catión, cuanto 
mayor es la carga del catión, mayor será la energía de ionización; por ¡o que se cumple:

El, <  El2 <  EL, <  El, <  El. <  EI6 <

• N e (^ +9370kJ/mol -*  N e *  + e"

El,

N e (’ ) + 12 200 kJ/mol - »  N e (*, + e"

El»

• N e ¿  + 15 000 kJ/mol -  N e ¿  + e '

a cationes

X(S) - Ei -
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Química

L a  ion iza c ión  d e  los  á to m o s , n o  s ie m p re  d e b e  s e r  p ro g re s iv o ; es  d ec ir , e s  p o s ib le  qu itar 

s im u ltá n ea m en te  m ás d e  un e le c trón .

En la  práctica , du ran te la  trasm u tación  nu clear, s e  e m p le a n  n ú c le o s  g igan tes  ( 6C +6, 5B +5, 7I\T7, gO +8, 

10N e +'°, 9F+9, e t c )  c o m o  “p ro y e c t ile s ” q u e  son  a c e le ra d o s  en  u n os apara tos lla m a d o s  c ic lo tro n es  y  

la n za d o s  con tra  n ú c leo s  p e sa d o s ; d e  e s e  m o d o  s e  han  s in te tizad o  lo s  e le m e n to s  transurán idos d e  ca rga  

n u c le a r  m a yo r  a  100.

Tabla 6.8 Energías de ionización de los 20 primeros elementos. Para los átomos polieiectrónicos se indica la 

segunda, tercera, cuarta, quinta y sexta energía de ionización en KJ/mol.

Z ” Elemento El, E I2 ^ E l¡> e i4 EIS EI6

l H 1 312

2 H e 2 373 5 248

3 Li 520 7 300 11 808

4 Be 899 1 757 14 850 20 992

5 B 801 2 430 3 660 25 000 32 800

6 C 1 086 2 350 4 620 6 220 38 000 47 232

V
7 N 1 400 2 860 4 580 7 500 9 400 53 000

8 O 1 314 3 390 5 300 7 470 11 000 13 000

9 F 1 680 3 370 6 050 8 400 11 000 15 200

10 N e 2 080 3 950 6 120 9 370 12 200 15 000

11 N a 495.9 4 560 6 900 9 540 13 400 16 600

12 Mg 738.1 1 450 7 730 10 500 13 600 18 000

13 A l 577.9 1 820 2 750 11 600 14 800 18 400

14 Si 786.3 1 580 3 230 4 360 16 000 20 000

15 P 1 012 1 904 2 910 4 960 6 240 21 000

16 S 999.5 2 250 3 360 4 660 6 990 8 500

17 C1 1 251 2 2 9 7 3 820 5 160 6 540 9 300

18 A r 1 521 2 666 3 900 5 770 7 240 8 880

19 K 418.7 3 052 4 4 1 0 5 900 8 000 9 600

20 C a 589.5 1 145 4 900 6 500 8 100 11 000
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Capítulo VI
.C la sifica ció n  Periódica de los Elementos Q u ím ico s

Tabla 6.9 Primera energía de ionizackSi de los elementos en kJ/mol

VTIIA

1
H

1812 HA

3
L i

520.3

4
B e

899.5
11

N a
495.8

12

» II1B

19
K

419

20
C a
590

21
S e
<81

37
R b
403

38
S r
550

39
Y
616

55
C s
376

56
B a
503

57
L a
538

87
F r
388

88
R a
509

69
Ac
490

1HA IVA VA VIA VUA

2
H e

2373
5
B

800.6

6
C

1086,4

7
N

1402

8
O

1314

9
F

1681

10
N e

2080
VH3B 13

Al
577,6

14
S i

786

15 16 17
C1
1251

18
A r

1521IVB VB VXB VI IB ( IB IIB 1012 999.6
22 23 24 25 26? ‘J 27 28 29 30 31 92 33 34 85 ' 36
T I V C r M n F e C o N i C u 2 n G a G e Aa Se B r K r
658 650 653 717,4* l 769,4 1 » 736,7 745,5 906.4 578,8 762.2 947 940,9 1140 1350
40 42 43» > 44 45 46 47 

Af
48 49 50 51 52 53 54

2 r N b M o Te H u R h M C d In S u S b T e I X e
660 664 685 702 711 720 805 731 867,7 558.3 708.6 831.6 869,3 1008 1170
72 73 74 75 76 77 78 79 80 81 82 82 64 85 86
H f T a W H e Oa I r P t Au H g TI P b B i F o A t f t»
654 761 770 760 840 880 870 890 1007 589.3 7153 703,3 812 931 1037
104
R f

105
D b

106sg 107
B h

108
H a

109
M t

110
D s

111
U u u

112
U u b

114
U u q

59 60 61 62 63 64 65 66 67 <8 69 70 71
C e P r N d P m S m B u G d T b Dy H o K r T m Yb L u
528 523 530 536 543 547 592 564 572 581 589 597 603 523

J P 91 92 93 94 95 96 97 98 99 100 101 102 103
T h P a U Np P u A m Cm B k C f E s Pm M d N o L r
soo 570 990 600 585 578 581 601 606 619 627 635 642 -

Gráfica 6.4 Variación regular por periodo de la primera energía de ionización de los elementos. Se observa que los 
metales alcalinos poseen las más bajas energías de ionización y los gases nobles, los valores más altos.

JO 20 30 40 90 «0
N É M o U M w n

70 N  90
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Variación general de energía de Ionización en la tabla periódica

f^ H iía ) .  Química

Es decir, generalmente:

(1) En un período, la energía de ionización (El) es directamente proporcional al número atómico o 
carga nuclear (Z).

(2 ) En un grupo, la energía de ionización (El) es inversamente proporciona! al número atómico (Z). 

También observamos que los metales tienen bajos valores de energía de ionización; es decir, son
fáciles de ionizarse para convertirse en cationes.

Los no metales tienen mayores valores de energía de ionización que los metales.

Los gases nobles poseen los más altos valores de energía de ionización.

El elemento de más alta energía de ionización (más dirí il de quitar el electrón) es el helio.

„  , . , , /El(IIA) >  EI(lllA )
Casos de excepción: En el mismo período | g ](y A ) >  e i (VIA)

Los casos de excepción se explica con la siguiente regla de estabilidad:

j Los átomos neutros o ionizados, que poseen todo sus orbitales llenos o desapareados en el 
j subnivei de mayor energía relátívarposeen una estabilidad adicionaYro sea, mayor estabilidad:

Ejemplos:

jĵ  B e =  ls * _ L L  l*  el último subnivei tiene orbital lleno, por lo que
'  4 2s | mayor estabilidad electrónica (mayor El)

. _  _  j  2 i " I*  el último subnivei no tiene sus orbitales llenos
II1A —» 5B — ls  Zs — _—  - —  > o semillenos; por lo tanto, no tiene estabilidad

¿Px Py Pz adicional (menor El)

Luego, se cumple: El (Be) > El (B)

y *  _ »  N =  ls22s2 1 1  1 1 * todos los orbitales del último subnivei están desapareados,
7 2p 2p 2p J hay mayor estabilidad electrónica (mayor El)

y ¡^  ^  o  =  ls22s2 1 1 1 1 1  * no todos los orbitales están desapareados,
2px 2py 2pz / hay menor estabilidad electrónica (menor El)

Luego, se cumple: El (N) > El (O)
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Capítulo VI
Clasificación Periódica de los Elementos Químicos

4. Afinidad electrónica (AE)

Es la energía emitida (generalmente) o energía absorbida (casos especiales) cuando una especie 

química gana un electrón en estado gaseoso. Esta energía está relacionada directamente con la 

capacidad del átomo para aceptar uno o más electrones.

X (g) +  e
- i  energía
(g )  f lo ra d * .

pro ceso  exotérm ico 

AE =  negativo

Ejemplos:

• Fíg) +  e - »  F '(g) + 333 kj/mol ■=> AE =  333 kj/mol

• Cl(g) +  é  -* Cl '(g) +  348 kj/mol AE =  -348 kJ/mol

• Om  +  é -> 0 (g) + 142 kJ/mol AE = -142 kJ/mol e

• S(g) + é -* S(g) + 200 kJ/mol -* AE = -200 kJ/mol

Observamos que la afinidad electrónica (en valor numérico) del cloro es mayor que la del flúor; 

esto se debe a que el cloro tiene m enor densidad electrónica en el nivel externo, por lo que el 

electrón que se añade ingresa con más facilidad, liberándose mayor energía.

p ro ceso  endotérm ico  

AE = Positivo

i p e rte n e c e  al g rupo HA, VELfto e s  un aniónIJHjH -<

Ejemplos:

• Be(g) +  é + 241 kJ7mol -• Be '(g ) =» AE =  +241 kJ/mol

• Mg(g) + é + 230 kJ/mol —► Mg(g) => AE = +230 kJ/mol

• Ca(gJ + é + 154 kJ/mol —* Ca(g) =» AE =+154 kJ/mol

• Ne(g) + é + 29 kJ/mol - »  Ne(g) — AE = + 29kJ/mol

• Xe(g) + é + 40 kj/mol —► Xe(g) -> AE = + 40 kJ/mol

Para el anión 0 (gJ + e + 870 kJ/mol —* 0 (g) => AE = 870 kJ/mol

En la práctica, es difícil medir la afinidad electrónica de los elementos, razón por la cual se han 

hallado la “AE” de pocos elementos; la mayoría son valores estimados teóricamente.

CASO ' 
ESPECIAL

v ,  ,  J . S  , energía 
* ( g )  T  C  +  absorbida

A_______________ AE
Cg)
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I%uímls®

Tabla 6.10 Afinidades electrónicas de los elem entos representativos, en kj/mol. Los valores que se encuentran entre 

paréntesis son estimados teóricamente.

1A 1IIA IVA -• VA i-^ V IA x í;" VI1A (V . v h ia

H

-77

He

(2 1)

Li Be B G -- N O F Ne

-58 (241) -23 -123 0 -142 -333 (29)

Na Mg Al Si P S C! Ar
-53 (230) -44 -1 2 0 -74 -20 0 -348 (35)

K Ca Ga Ge As Se Br Kr

-48 (154) (-35) -118 -77 -195 -324 (39)

Rb Sr In Sn Sb Te I Xe

-47 ( 120) -34 - 12 ! -1 0 1 -190 -295 (40)

Cs Ba TI Pb Bi Po At Rn

-45 (52) -48 - -10 1  - - 1 1 0 - 180 -270 -

Variación regular de afinidad electrónica en la tabla periódica

IA

IIA (£ h
aumenta . V IIIA

 ..................  ̂ ■ l,
la  A f i n i d a d 1

Generalmente:

(1) En un período, la afinidad electrónica aumenta conforme se incrementa la carga nuclear y se 

disminuye el radio atómico

(2 ) En un grupo, la afinidad electrónica aumenta al disminuir la carga nuclear y el radio atómico. 

También observamos que ios metales tienen bajo valor de afinidad electrónica; y los no metales,

tienen alto. El máximo valor de afinidad electrónica lo presenta el cloro.

Los gases nobles tiene bajo AE (son valores estimados), este bajo valor se debe a que estos 

elementos tienen los subniveles externos “s” y “p ” llenos, no tienen tendencia a aceptar electrones.
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C a p í t u l o  VI
.C larificac ió n  Periódica de los Elementos Q uím icos

5. Electronegatividad (EN.)

Es la fuerza relativa de un átomo para atraer electrones 
de enlace hacia su núcleo al unirse químicamente con otro 
átomo; en otros términos, es la capacidad del átomo para 
atraer electrones de enlace. La elec tronegatividad de ios 
elementos se expresa en unidad de energía según la escala 
de Linus Pauling, quien demostró que esta propiedad de los 
átomos depende en forma directa de la energía de enlace, 
ésta a su vez depende de la energía de ionización y la 
afinidad electrónica; por lo tanto, podemos afirmar:

Los elementos que tiene grandes energía de ionización 
y grandes afinidades electrónicas presentan valores altos 
de electronegatividad, por lo tanto son de alto carácter no 
metálico.

a l f l
Linus Pauling ( ¡  901 -1  994), tríllam e químico 
norteamericano, desarrolló una escala de 
electronegatividad de los elementos e hizo grandes 
contribuciones en fisicoquímica y biología molecular 
Obtuvo Premio Sobel de Química 1 954 por su trabajo 
sobre la estructura de las proteínas v el Premio Sobel 
de la Paz en 1 962.

Los elementos que tienen pequeñas energías de ionización y pequeñas afinidades electrónicas i 
presentan valores bajos de electronegatividad; por lo tanto, son de alto carácter metálico o i 
electropositivos. ;

La electronegatividad tiene mucha utilidad para describir cualitativamente el tipo de enlace químico 
entre los átomos.

Ejemplo: Para el enlace HC1

t r ™  / ’ i •  P .£ .  a tra íd o  con H  —  0 1
l i  L——I L. I •  m as fuerza  po r e l C1

A • •   ■ el enlace se  polariza

- p a r
e n iazan te (P .E .)

debido a  que:

EN. (Cl) > EN.(H)

En 1 934, Robert S. Mulliken, sugirió, sobre bases teóricas, que la electronegatividad (EN.) de un 
átomo, está dada com o la semidiferencia de su energía de ionización (El.) Y la afinidad electrónica (AE):

Un átomo, por ejemplo, el flúor que tiende a aceptar electrones fácilmente (gran AE. negativa) y 
unirse a ellos enérgicamente (gran El.), tiene gran electronegatividad. Por otro lado, un átomo como el 
litio o el cesio, que pierden fácilmente electrones (pequeña El.) y tiene poca tendencia a ganar 
electrones (AE. Negativa pequeña o positiva), tiene una pequeña electronegatividad. Hasta hace poco, 
sólo se han medido algunas afinidades electrónicas. Por esta razón, la escala de Mulliken tiene utilidad 
limitada.
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Tabla 6.11 Electronegatividad de los elementos según la escala de Pauling. Se observa la variación regular por 
período y por grupo de electronegatividad de los elementos.

IA v i UA

2.1* HA

3 4
L i B e
1 0 1.5
11 12

N a M e
0,9 1.2 nm
19 20 21
K C a Se
0,8 1 0 1.3
37 38 39

R b S r Y
0,8 1 0 1 2
55 56 f>7
Cs B a L a
0,7 0,9 l 1
87 S8 89
F r R a Ac
0,7 0,9 i. i

t -*y wr-'S? 57*3?%’̂
A U M E N T A

II1A IVA VA VIA VIIA

2
H *

í !
¿ f e

:6„
£fCf--á

•?? * 

m .

:?*-
v o
X8.5-

*9 • 

4.0

10

VIHB 13 
Al 
1 5

IM , .
á P '  • 
V-2.1

<T7.

I V

v  18
-;A r

¿■‘"rIVB VB VIB VTÍB / ' IB IIB hV&- y & -
22 23 24 25 2G 27 28 29 30 31 32 --3&; ,.36
Ti V C r M u F e C o N i Cu Zn G a Ge v a f e Se B r K r
1 4 1 5 1.6 1.6 1 7 1.7 1 8 1 8 l 6 1 7 1 9 -. 2 4 - 29
40 41 42 43 11 45 46 47 48 49 50 51 V52V * 53 1 54
Z r N b Mo Te R u R h P d Ag Cd In Sn S b T e I ,X e
1.3 1.5 1 6 1 7 1 8 1 8 1 8 1 0 1 6 1 6 1 8 1 9 21 S.5 • 2.6 '
72 73 74 75 7C 77 78 79 80 81 82 83 84 85 86
11f T a W R e Os I r P t A u H g TI P b Bi P o A i R n
1.3 1 4 1 ó 1 7 1 9 1 9 1 8 1.9 17 1.6 1 7 1 8 1.9 2,2

104
R f

105
D b

106
Sg

107
B h

108
H s

109
M t

110
Ds

111
U uu

112
U u b

114
U u q

58 59 60 61 62 63 64 65 no 67 68 69 70 71
C c P r N d P m Sm B u G d T b I)v l ío E r Tm Yb Lu
1 3 11 i.l 1 1 1 1 1.1 l.l 1 1 11 1 1 1 1 1.1 1 0 1.2

90 91 92 93 94 95 96 97 98 99 100 101 102 103
T h P a U Np

1 3
P u Am Cm Uk C f E s Fm M d No L r

1.2 13 1.5 1 S 1 3 1 9 i :> 1 3 1 3 1 3 1 3 1 3 1 5

Generalmente:

(1 ) En un período, la electronegatividad aumenta conforme se incrementa la carga nuclear (Z).

(2 ) En un grupo, la electronegatividad aumenta a! disminuir la carga nuclear.

Además observarnos que los metales tienen bajo valor de electronegatividad, los mínimos valores 

le corresponden al Cs y Fr; los no metales tienen alto valor de electronegatividad; el más electronegativo 

es el flúor. La variación de electronegatividad de los elementos de transición no son tan regulares; pero, 

en general, son similares al de los elementos representativos.

Podemos resumir la variación general de las propiedades atómicas de los elementos por período y 

grupo, de la siguiente manera:
Donde:

C.NM.= Carácter no metálico 
AE = Afinidad electrónica 
EN =  Electronegatividad 
El = Energía de ionización 

CM = Carácter metálico 
RA = Radio atómico 
R1 = Radio iónico
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C a p ítu lo  V i

Platino (Pt), se encuentra en pepitas 
de hasta 10 kg. Se utiliza en 
f a b r i c a c i ó n  d e  e q u i p  o s  
eléctricos, instrumentos delicados, 
joyería, etc. Se usa también como 
catalizador.

C lasificación Periódica

Silicio (Si), es el segundo elemento en 
orden de abundancia. En forma pura 
se u t i l i z a  en a r t i f i c i o s  
m icro -electrónicos, tales como 
baterías solares.

los Elementos Q uím icos

Paladio (Pd), metal muy resistente a 
la corrosión. Se usa para fabricar 
instrumentos quirúrgicos de alta 
calidad; también, como catalizador.

H ierro (Fe), es el cuarto 
elemento en abundancia v es el 
metal más barato y el más 
utilizado p or el hombre.

Níquel (Ni),descubierto en 1751. 
Su dureza y duración hacen que se 
utilice para fabricar monedas. Se 
usa también para proteger a metales 
suaves.

Polonio (Po), descubierto en 
1898, es el elemento natural más 
escaso, es gran emisor alfa para 
r e a l i z a r  i n v e s t i g a c i o n e s  
científicas.

Osmio (O s ) descubierto en 1 804, 
metal de olor penetrante que se 
utiliza en aleaciones de extremada 
dureza. Las puntas de plumas y las 
“agujas de tocacasets” tienen un 
60 % de osmio.

Irid io ( i r )  Descubierto en 1 804. 
Metal muy duro y difícil de trabajar 
o fundir, endurece a otros metales. 
E l “metro pa trón ” internacional 
está hecho de platino e Iridio.

Cadmio (Cd) Descubierto en 1 817. 
En form a de barras de control, se 
utiliza en las reacciones nucleares 
por su propiedad de absorber 
neutrones. También se usa en pilas 
de níquel y cadmio.
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M ercurio (H g ) Es prehistórico. 
Em pleado en te rm óm etros, 
barómetros, amalgamas dentales, 
interruptores eléctricos silenciosos y 
su vapor en el alumbrado de calles.

A lum inio (Al)  Descubierto en 
1 827. Es el metal más abundante 
p or su baja densidad y porque 
forma óxidos protectores, sus usos 
van desde tubos para dentífricos a 
alas de aviones.

Talio (T I) Descubierto en 1 861. Su 
principal aplicación está en sulfato 
de talio, que es un veneno mortal 
para ratas. Como es inodoro e 
insípido se mezcla con ciertos 
alimentos resultando una “golosina ” 
para el roedor.

Oro (A u ) Es prehistórico. Es el 
metal más maleable y dúctil. Se 
emplea como reserva internacional 
por su alto valor monetario, en 
trabajos de jo y e r ía  y en 
odontología.

Indio (In ) Descubierto en 1 863. 
Muy suave y maU'ible. Se usa en 
cojinetes de motores, en i rar¡sistores 
y  semiconductores, en aleaciones 
especiales de soldadura y como 
“goma ” que se adhiere al vidrio.

Estaño (Sn) Es prehistórico. 
Debido a que no se enmohece y 
resiste la corrosión, el estaño ha 
hecho posible las conservas en lata. 
Éstas tienen un recubrimiento de 
unos 4 x l0 's cm de estaño.

Plata (A g) Es prehistórico. Es el 
mejor conductor del calor y de la 
electricidad, sus sales son 
fundamentales enfotografía; cuando 
el Ag B r se expone a la luz 
experimenta un cambio químico que 
el revelador hace visible.

Galio (Ga)  Descubierto en 1 875. 
Se funde en la mano por su baja 
temperatura de fusión y se dilata al 
congelarse. Registra temperaturas 
muy elevadas p o r su elevado punto 
de ebullición ( i  983 °C).

Germanio (Ge) Descubierto en 
1 866. A l ser refinado, se vuelve 
lustroso y se convierte en un 
tnaterial de gran importancia para 
hacer semiconductores. Se usa 
mucho en la microelectrónica.

www.FreeLibros.me



C a p í t u l o  VI
C lasificación Periódica de los Elementos Q uím icos

DESCRIPCIÓN DE LAS CARACTERÍSTICAS DE ALGUNOS ELEMENTOS QUÍMICOS
1. Metales alcalinos (grupo IA) o  LI» Na, K, Rb, Cs y Fr\

No se encuentran libres en la naturaleza, se oxidan con suma facilidad y forman parte de 
diversos compuestos iónicos.
En la corteza terrestre, la abundancia en peso es: el sodio (2,6 %), el potasio (2,4 %), ios otros 
son poco comunes y el francio consta únicamente de radioisótopos de vida corta.

Se pueden obtener com o metales puros, mediante procesos electroquímicos a partir de sus 
sales y luego se les conserva en líquidos apolares com o el aceite mineral o dentro de una 
atmósfera inerte (sin oxígeno)
Poseen baja densidad; por lo tanto, son metales ligeros o livianos; bajo punto de fusión y 
ebullición respecto a los demás metales.

Metal Li Na K Rb Cs

Densidad (g/cm3) 0,534 0,971 0,862 1,53 1,87

Punto de fusión (°C) 186 97,5 62,3 38,5 28,5

Punto de ebullición (°C) 1 136 880 760 700 670

Poseen alta reactividad química, así por ejemplo, reaccionan con agua, oxígeno o halógeno en 
forma rápida. En cualquier caso pierden un electrón por cada átomo metálico.
Reaccionan vigorosamente con el H20, produciendo explosión en algunos casos.
Ejemplos:
Na + HjO —* NaOH + H2;j) +  calor 
K + H20  -* KOH +  H2(g) +  calor

2. Metales alcalinos térreos (grupo HA) o  Be, Mg, Ca, Sr, Ba y Ra
No se encuentran libres en la naturaleza, se encuentran formando compuestos.
El calcio y el magnesio son los más abundantes en la corteza terrestre, principalmente en forma 
de carbonatas y sulfatas; el berilio, estroncio y bario son los menos abundantes.
Todos los isótopos del radio son radiactivos y muy escasos.
Son de color blanco plateado, maleables, dúctiles, ligeramente más duros que sus vecinos del 
grupo IA y poseen baja densidad, por lo que son considerados también com o metales livianos.

Metal Be Mg Ca Sr Ba Ra

Densidad (g/cm3) 1,85 1,74 1,55 2,60 3,51 5

Punto de fusión (°C) 1 350 651 810 800 850 960

Punto de ebullición (°C) 1 500 1 1 1 0 1 170 1 150 1 140 1 1 0 0

Son menos reactivos que los metales del grupo 1A.
El Ca, Sr y Ba reaccionan con H20  lentamente a 25 °C para formar hidróxido e  hidrógeno (H2).
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3. Gases nobles (VlllA) o  He, Ne, Ar, Kr, Xc y Rn
Son gases incoloros, insípidos e inodoros y todos tienen puntos de ebullición y de fusión 

extremadamente bajos.
Se denominan también gases raros, por la escasez que tienen respecto a los otros elementos. 

Así, se encuentran en la atmósfera:

Elemento . He Ne Ar Kr Xe Rn

Porcentaje en 
volumen

0,005 % 0,0015% 0,94 % 0 ,0 0 0 1 1  % 0,000009 % 0 %

En esta tabla se observa que el argón posee mayor abundancia.
Actualmente los gases nobles tienen diversas utilidades; entre los principales tenemos.

H elio:
En los termómetros de gas, para medir temperaturas muy bajas.
Mezclado con oxígeno, para la respiración de los buzos a grandes profundidades.
Medio de transferencia de calor para reactores nucleares.

Neón:
Se usa para anuncios luminosos (genera el color rojo y anaranjado)

Argón y  Kriptón:
Se usan para rellenar focos luminosos incandescentes y luces de aproximación.

Xenón:
Mezclado con Kriptón, se usa para tubos de flash fotográfico de corta exposición.

Radón:
Se usa en radioterapia de tejidos cancerosos.

Anteriormente, hasta 1 962 se llamaban gases inertes porque se pensaba (de manera errónea) 
que no participaban en combinaciones químicas, actualmente se han preparado compuestos del 
xenón y kriptón. Luego de sesenta años de investigación, utilizando reactivos especiales y en 
condiciones de presión y temperatura adecuados, N. Bartlett obtuvo el primer compuesto de los 
gases nobles llamado exafloruro platinato de Xenón (XePtF6). Este descubrimiento le dio gran 
impulso a la investigación sobre la formación de compuestos de gases raros. Entre los compuestos 
principales preparados con gases raros se encuentran: XeF2, XeF4, XeOF4, X e0 2F2, KrF2, XeO „ KrOF4 

y Kr02. En todos ellos, el gas noble actúa con valencia par. Hasta el momento no se ha podido 
preparar compuestos de Helio, Neón, Argón y Radón.

4. Halógenos (VHA) o  F, a, Br, 1 y At
• El nombre halógeno proviene de un término griego que significa formador de  sales, porque la 

mayoría de ellos se les encuentra formando sales en las aguas marinas.
• Poseen moléculas diatómicas: F2, Cl2, Br2,12 y At2. Siendo este último radiactivo.
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• Son los elementos no metálicos de alta reactividad química, cuyo orden es:

p2 -> Cl2 >  Br2 >  12

• Su poder oxidante disminuye al descender en el grupo
• En general, son tóxicos y antisépticos.

A continuación, tratamos sobre las propiedades particulares o  específicas de cada halógeno.

Flúor:
- Es un gas amarillo pálido, tóxico y venenoso, que generalmente se obtiene a partir de sus sales.
- Se emplea para la fabricación de muchos compuestos útiles, tales com o gases refrigerantes (freón), 

teflón (plástico resistente al calor), y UF6, compuesto volátil de uranio utilizado en el método de 
difusión gaseoso para separar los isótopos U-235 y U-238.

- El ión fluoruro (F ')  se usa en la profilaxis de las caries dentelles (se encuentra en la crema dental). 
Fuente: CaF2 (fluorita)

• Cloro:
- Es un gas eimarillo verdoso, alteunente tóxico e irritante (un 10'4 °/o en ei aire, ya afecta las vías 

respiratorias).
- Sus aplicaciones son muy importantes y numerosas: en forma pura es blanqueador (de papeles y 

fibras textiles) y purificador de HzO; formando compuestos, lo encontramos en insecticidas (Ejemplo: 
DDT), anestésicos (cloroformo), plaguicidas, etc.

Bromo:
- Es un líquido rojo marrón, tóxico, denso y corrosivo, quema la piel, es desinfectante eficaz para 

piscinas.
- A la temperatura ambiental desprende un vapor muy irritante y  caustico.
- Descompone grasas, madera y papel y sus compuestos se utilizan com o sedantes de los nervios. 

Yodo:
- Es un sólido de color gris negruzco con cierto brillo parecido a los metales.
- Fácilmente se sublima, formando un vapor de color violeta.

La sal de mesa ( “sal yodada”)  contiene aproximadamente 0,02 % de KI que ayuda a evitar el bocio 
(enfermedad de la glándula tiroides, que se produce por deficiencia de yodo).

- Se emplea com o antiséptico y germicida en forma de tintura de yodo (m ezcla de alcohol y yodo).

S. Anfígenos o Calcógenos (VIA) o  0, S, Se, Te y Po
Oxígeno:
-  Gas incoloro y diatómico ( 0 2),  poco soluble en H20  (aún así la vida acuática se debe a la presencia 

de 0 2(s) disuelto en ella).
- Entre sus usos comunes tenemos: en tratamiento de aguas negras (servidas), blanqueador de la 

pulpa y del papel, en medicina para superar dificultades respiratorias y en muchas reacciones 
inorgánicas y orgánicas.

Azufre:
- Es un sólido verde amarillo, se emplea en la fabricación de ácido sulfúrico, pólvora negra, 

vulcanización del caucho, etc.
Selenio:
- Es un sólido, cuyo color varía de rojizo a gris, posee conductividad eléctrica, muy sensible a la luz, por 

ello se emplea en fotocopiadoras y celdas solares.
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6 .  Nítrogcnoides (VA) o  N, P, As, Sb y B¡
Nitrógeno:
- Es un gas incoloro (N2), la considerable abundancia en la atmósfera (78 % en volumen) y la 

abundancia relativamente baja de compuestos nitrogenados, se debe a que las moléculas de N2 son 
químicamente muy estables.

-  Se utiliza para la fabricación de amoniaco (NH,), ácido nítrico (HNO3), abonos (K N 0 3 y NaNCfj), 
fertilizantes, etc.

Fósforo:
-  Es un sólido, que se encuentra en forma de fósforo rojo y fósforo blanco, ambos son insolubies en 

H20. Se encuentran formando parte de muchos compuestos en los seres vivos.

Arsénico:
-  Es un sólido amarillo gris y sus compuestos son venenosos.

7. Hidrógeno
-  Es un gas incoloro (H2), inflamable, capaz de difundirse a través de algunos metales com o el Pd, Pt, 

Fe y Ag, debido a su pequeño peso molecular (es  el gas más ligero). Combinado químicamente 
forma parte del agua, hidróxidos, hidruros, algunas sales y en la mayoría de compuestos orgánicos.

8. Metales de transición (Grupo B), los principales son:
H ierro:
-  Es un sólido gris, uno de los elementos más comunes de la corteza terrestre, se encuentra bajo la 

forma de Fe20 3, FeC03, Fe30 4, FeS2, etc.
- Se oxida fácilmente.
-  En forma pura tiene pocas aplicaciones, en cambio posee mayor aplicación cuando está mezclado 

(aleado), así por ejemplo, tenemos al acero (m ezcla de C y Fe, principalmente).
-  Desde el punto de vista biológico, son indispensables para animales y vegetales, por eso se encuentra 

en la hemoglobina de la sangre cumpliendo una función vital.

Cobre:
-  Es un sólido rojizo, su principal aplicación es com o conductor eléctrico, también en la construcción 

de calderas y concentradoras, forma aleaciones importantes como: el bronce (Sn+Cu) y el latón 
(Zn+Cu).

O ro:
-  Es un sólido de color amarillo, resiste la acción de los agentes atmosféricos y de los ácidos fuertes.
- El agua regia (tres partes de HC1 y una parte en volumen de HNOj) lo disuelve.
-  Se encuentra en forma nativa en pequeñas cantidades, entre las arenas de algunos ríos o  bien 

asociados con ciertos minerales.
v  Entre las aleaciones más conocidas tenemos: oro de acuñación (con 10 % de cobre) y oro de 18 

kilates (25 % de cobre y 75 % de oro).

Plata:
-  Es un sólido de color gris claro, capaz de adquirir gran brillo por pulimentación.
- Buen conductor del calor y de la electricidad.
- Aleada con cobre se utiliza para la fabricación de monedas, en trabajos de orfebrería y en aparatos 

eléctricos.
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P r o b le m a s  R esueltos

Problema 1
Considerando que los elementos: S, Se y Te, 
conforman una triada de Dóbereiner, entonces 
calcular el peso atómico aproximado del Te. 
Se gún:_____________________________________

Triadas s  > Se Te

P.A. 32 79

Resolución:
Elemento central: Se 

PA(Se) =  pA (S ) + PA (Te)
2

Reemplazando:

7 9  = 3 2  =, P Á (T e ) =  126
2

Problema 2
Calcular el volumen atómico (VA) aproximado,
según Lothar Meyer, de un átomo de mercurio.
Datos: P.A.(Hg) =  200,6
Densidad =  13.6 g/cm3

Na =  6,02 xlO23 (número de Avogadro)
Resolución:
Lothar Meyer, calculó volumen atómico, según:

V = P A (g )
A densidad x NA

Reemplazando valores:

V  200'6/ _____
13,6 -2 —  x 6,02 .1023 

cm 3

VA = 2,45 x 10' 23 cm 3 

Problema 3
Indicar la (s) proposición(es) verdadera(s):
I. Según Mendeleev, los elementos están 

ordenados en orden creciente al número 
atómico.

II._ La Tabla Periódica Actual fue diseñado por
—  Henry Moseley.

III. En la Tabla Periódica Actual, el grupo que
- posee más elementos es I11B.

IV. La mayoria de los elementos químicos son 
de origen natural.

Resolución:
I. Es falso, porque Mendeleev, ordenó a los 

elementos en orden creciente a su peso 

atómico.
II. Es falso, la Tabla Periódica Actual fue 

diseñada por W em er.
III. Es verdadero, porque dicho grupo contiene 

32 elementos.
IV. Es verdadero, porque de los 109 elementos 

químicos, 90 son de origen natural.

Kpto:lílyiv\

Problema 4
Indique lo incorrecto:
A ) El escandio, antes de descubrirlo, se le 

denominó eka-boro
B) Mendeleev establece el período y grupo para 

los elementos.
C) Las octavas de Newlands sólo agmpan a los 

metales.
D) Chancourtois ordenó a los elementos en 

orden creciente al peso atómico, en una línea 
espiral o helicoidal. *

E) Según Mendeleev, un elemento (E) del grupo 
III posee un óxido cuya fórmula es EjO,.

Resolución:
Analizando cada alternativa
A ) Es correcto, porque Mendeleev predijo la 

existenciadel escandioy de sus propiedades, 
luego lo ilamó eka- boro.

B) Es correcto, porque Mendeleev establece por 
primera vez la denominación de período y 
grupo.

C ) Es incorrecto, porque según Newlands, sólo 
establece el orden de los elementos según el 
peso atómico creciente, sin diferenciar metal 
y no metal.

D) Es correcto, llamado también el “ tomillo 
telúrico”

E) Es correcto, porque los elemento del grupo 
III, tendrán valencia =  3, entonces su óxido 
será E A
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problemas
De acuerdo a la Tabla de Mendeleev, indicar la 
valencia del carbono y del cloro respectivamente. 
Resolución:
Según Mendeleev, cada elemento tiene valencia
única y se cumple:
Número de grupo =  valencia.
„  , ÍGrupor lV ™ ÍGmporVII
Carbono \ v J ncla .  4  Cloro ( Va!eP d a  .  7

Problemas
De acuerdo a la siguiente relación de elementos 
químicos: Ag, Zn,_H, K, Rb, Kr, Na y Pb 
Indicar aquellos que corresponden a la familia de 
metales alcalinos.
A ) H, Kr, Na B) K, Kr, Pb y Na
C) Rb, K y Na ‘
D) H, Na, Ag y Rb E)Zn, K .R b yN a  
Resolución:
Esta pregunta es para demostrar que el lector 
tiene la capacidad de reconocer a los principales 
elementos representativos por cada grupo. 
Pertenecen al grupo 1A y son metales: K, Rb y Na

Rpta: C

Problema 7
De los elementos: B, Ne, Ca, Si, S, Po, Cu y Br; 
indicar la cantidad de metales, no metales, y 
semimetales respectivamente 
Resolución:
Debemos ser capaces de diferenciar el tipo de 
elemento químico:
metales: Ca y Cu = 2  elementos
no metales: Ne, S y Br = 3  elementos
semimetales: B, Si y Po = 3  elementos

Problema I
Determinar el número atómico para un elemento 
que se encuentra en el cuarto período y 
pertenece a los elementos tórreos.
Resolución:

Elemento térreo =» grupo I1IA 
Electrones de valencia: . . . .  ns2. . .  np1 

Cuarto período -» (n=4 ): . . . .  4 s2. . .  4 p 1

Entonces la distribución completa será: 

l s 22s22p 63s23p64s23d 104p' 
posee 31e" 1 Z=31

Problema 9
De acuerdo a la siguiente relación de elementos, 
indicar el de mayor carácter no metálico, 
sabiendo que pertenecen al mismo período:
29CU, jsMn, 32Ge, 19K y ^Ca 
Resolución:
Se sabe que para elementos de un período:
“Z” aumenta hacia la derecha y en el mismo 
sentido aumenta el carácter no metálico. Luego, 
ordenándolos:

19K, 20Ca, jjMn, 23Cu y 32Ge 

.-. El germanio (G e) tiene maycr carácter no 
metálico.

Problema 10
Indicar las. proposiciones verdaderas:
I. De los metales alcalinos tórreos, el bario 

posee mayor radio atómico.
II. En el período 4, el gas noble correspondiente 

tiene menor radio atómico.
III. En los halógenos todos tienen igual radio 

atómico.
¡V. Los metales se caracterizan por el radio 

iónico donde se observa: RI < RA 
Resolución:
Analizando cada proposición, respecto al radio 
atómico y radio iónico:
I. Es falso, el radio por estar en el séptimo 

período tiene mayor radio atómico.
II. Es verdadero, cada período termina en un gas 
‘ noble, aquel tiene menor radio atómico

respecto a los otros elementos del mismo 
período. f

III. Es falso, los halógenos pertenecen al grupo 
VIIA, el radio atómico aumenta de arriba 
hacia abajo.

IV. Es verdadero, los metales fácilmente pierden 
uno o más electrones, se presentan com o 
cationes, por lo tanto la relación: R I<RA es
correcta   r^_

I I  y  IV

278

www.FreeLibros.me



Capítulo VI
Clasificación Periódica de los Elementos Químicos

Identificar las proposiciones incorrectas:
I. De los gases nobles, el radón posee mayor 

energía de ionización.
II. En el período 5, el metal más activo posee 

menor afinidad electrónica.
III. En el grupo VA existen 5 elementos, entonces 

el quinto elem ento posee menor 
electronegatividad.

IV. La mayoría de elementos son no metales.
Resolución:
I. Es incorrecto, de los gases nobles el helio 

posee mayor energía de ionización.
II. Es correcto, el período inicia con un meted 

alcalino (más activo que otros del mismo 
período) y posee menor afinidad electrónica.

III. Es correcto, en un grupo, la 
electronegatividad disminuye con el aumento 
del número atómico.

IV. Es incorrecto, la mayoría de elementos son 
metales.

RpUtílyW:.

B)

C)

D)
E)

PreMeontt
Respecto al elemento número 27 de la tabla 
periódica, ¿qué proposición no le corresponde? 
A ) Se encuentra en el cuarto período'í

Es un elemento de transición, por lo tanto es 
meted.
Es menos electropositivo respecto del potasio 
(Z=19)
A temperatura ambiental es sólido.
A  medida que aumenta la temperatura, 
también aumenta la conductividad eléctrica. 

Resolución:
Ubicando a los elementos en la tabla periódica.

4to. período 
grupo: VIIIB 
meted de transición 
sólido y ferromagnético

4to. período
grupo: IA, más electropositivo 
respecto del elemento (Z=27)

= [, Arjds

,K =  [18Ar]4s‘

Luego, teniendo en cuenta que los metales a 
medida que se le aumenta la temperatura, 
disminuye su conductividad eléctrica, la 
proposición “E” es incorrecta. ________

PraMMMiS
Indicar, cuál de las expresiones identifica a la 
tercera energía de ionización de un metal (M). 

A) +  energía • M(S) +  ^

B) M(g) + energía

C) M(*g) +  energía -*  M,

D)
ts>

♦ + 3e' 

le

M(s) + le -*  M(g) +  energía 

M,'3, +  le r"(s)E) M(g) +  energía - 

Resolución:
La tercera energía de ionización, es la mínima 
energía necesaria para expulsar un electrón de su 
catión divalente en estado gaseoso, cuya 
expresión es:

M (g) - e n e rg ía M (g> le

'¡ÉptáíE

FroDlemt 14
La abundancia en masa de los elementos 
químicos en la corteza terrestre, (en los océanos 
y en la atmósfera) es:
O 49,5% Ca 3,4% H 0,87%
Si 25,7% Na 2,6% Ti 0,58%
Al 7,5% K 2,4% Otros 0,85% 
Fe 4,7% Mg 1,9%
Luego, ¿qué proposición no se cumple?.
A) El elemento más abundante es un no metal. 

'El) El meted más abundante es el hierro.
C) El meted alcalino más abundante es el calcio.
D) El semimetal más abundante es el silicio.
E) El metal alcalino más abundante es el sodio. 
Resolución:'
Observando los datos, notamos que el elemento 
oxígeno (no metal) es el más abundante, el metal 
más abundante es el aluminio y el metal alcalino 

. más abundante es el sodio.
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Problema 15
Considerando el experimento de Moseley 
realizados con los ánodos de Se (Z=21 ) y 
V (Z=23). Respecto a los rayos X generados por 
estos metales, se concluye que:
A ) Se: mayor energía del fotón (E)
B) V: menor frecuencia (v )
/-.i o ciclosC) Se: menor numero d e --------

s

D) Se: mayor velocidad (v )
E) V: mayor longitud de onda (A.)
Resolución:
Se establece la relación de las propiedades de los 
rayos X, con el número atómico (Z):

1
v a Z A a ■ : E a Z

Luego concluimos:
menor v

Menor “Z” 
(Se)

mayor A 
menor E

Mayor “Z” 
(V )

mayor v 
mayor A 
menor E

!.-'e

Problema 16
La distribución jlectrónica del catión trivalente de
un elemento t- . mina en 5d10
¿En qué grupo se encuentra en la tabla periódica?
Resolución:
Si termina en 5d10, entonces los electrones 
perdidos corresponden al nivel =  6 0  6s2 y  6p'. 
Completando la distribución electrónica hasta 6p ‘ 
para su átomo neutro, tenemos:

IMX e]6s2 4f145d'06p‘ I  p enodo;f  
54 K (grupo : HLA.

Los iones (cationes y aniones) se éncuentran en 
la misma ubicación que su respectivo átomo 
neutro.

.-. Grupo =  I1IA (es un elemento térreo o boroide) 

Problema 17
Respecto a los elementos Y  (Z=39 ) y As(Z=33), 
determinar la relación que no corresponde:
A ) Pertenecen a familias diferentes.
B) Pertenecen a periodos diferentes
C) El As posee cinco electrones de valencia

D) El Y es un metal, porque no posee carácter 

no metálico
E) Ninguno de elios es transuránido. 

Resolución:

Ubicando a cada elemento:

„ Y =  U KrJ5s=«' ( ^ ° 0d0 : f „ B

„As -  [ , ^ - H s 'M 'V  

Entonces:
El elemento Y pertenece al grupo HIB o metal 
Todo elemento posee siempre el carácter 

metálico y carácter no metálico, en menor o 

mayor grado.

Problema 13
El calcio y el bario forman los compuestos: CaF2, 
Bal,, UaS, BaSe, Ca3P2 y Ba3P2. Prediga la fórmula 

para cada com puesto formado por las 

combinaciones de: magnesio, selenio; magnesio, 
brc.,,o; estroncio y antimonio.

A ) i.lgSe , MgBr2, Sr3Sb2

B) MgSe , MgBr, Sr2Sb3

C) MgSe , MgBr2 , SrSb

D) MgSe2 , MgBr2, Sr2Sb3

E) MgSe , Mg2Br, Sr2Sb3 

Resolución:

Los elementos del mismo grupo poseen 
propiedades químicas similares; así por ejemplo, 

formando compuestos binarios tiene fórmula 
similar (igual número de especies químicas) 

entonces, identificando a cada grupo.

> IIA .v ro i
Mg p s F

Ca Sb Se Br

Sr 1
Ba

280

www.FreeLibros.me



Capítulo VI
.Clasificación Periódica de los Elementos Químicos

Entonces:

Ca S Mg Se

IIA VIA
“ “r

HA VIA

Jía^ ^ Mg^ BT2

HA VHA HA VHA

Cj3, Sr^ Sb2

HA VA
—p'

HA VA

■Rpta: A

Problema 19
¿A qué familia pertenece el elemento, cuyo átomo 

posee com o último electrón la notación cuántica 

probable: n, 1 , 0 , - 1/2 ?

Resolución:
Analizando los números cuánticos:

I--------- »■ Subnivel: ps

(n, 1, 0, -1/2)
1 ► Orbital: t i

(+1
l y

o .1)

Entonces la distribución electrónica termina en:

-2ns
—b’T/'*' Grupo:VIIA

Familia: Halógenos

Problema 21
El átomo de un elemento “ E” posee 17 electrones 
en orbitales cuya energía relativa es 6 . ¿Cuál es su 
ubicación en la tabla periódica?

Período Grupo
A) 5 HA
B) 6 IA
C) 5 IA
D) 6 IIA
E) 4 IIB
Resolución:
Los orbitales cuya energía relativa es 6  son 6 s, 5p 
y 4d, así:

E„ =-n + {  =  6

6 s

5p
4d

Haciendo ia configuración electrónica se ubicará 
al elemento:

E -i [jgKr ]5s2 4óf°5p6

Período = 6

Problema 20
El elemento unnilenio (Une), se obtiene 

artificialmente, según:

g f  Bi + Fe -  Une + 0 n 1

Determinar entonces el grupo al cual pertenece: 

A ) IIB B) VIHB C) VIB

D) V11B E) IIIB

Resolución:
Balanceando la ecuación nuclear se determina: 

109 Une

- Une =  W *n l7 s *5 f <6d’ { ¡ ^ ^ I I B

Rpta: B

Problema 22
De las proposiciones siguientes, ¿cuáles son
incorrectas?
I. La electroafinidad de los gases nobles es baja 

por la poca tendencia de los átomos de estos 
elementos a ganar electrones.

II. La energía de ionización del 4Be es menor 
que del 5B, por tener el Be mayor estabilidad 
de sus electrones del último nivel.

III. El máximo valor de la afinidad electrónica en 
un período tiende hacia el grupo de los 
metales alcalinos.

Resolución:
I. Es correcto, los gases nobles (He, Ne, Ar, Kr, 

Xe; Rn) tienen su último nivel saturado de 
electrones apareados, por lo tanto, su 
afinidad electrónica será muy baja.
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Úüüñica

II. Es incorrecto, es lo contrario. Observándola 
configuración electrónica exlema: 

íB e = ls2 2 s2

(posee sólo- m ayor estabilidad 
orbitales apareados)

-  mayor El

;B  = ls 22s22p '

- menor estabilidad
- menor El

III. Es incorrecto, el máximo valor de la afinidad 
electrónica en un período tiende a los 
elementos halógenos (VI1A)

'{ Rpta: II y  III

Problema 23
Señale la triada de elementos que resaltan en las 
siguientes propiedades:
I. Elemento metálico de máxima temperatura 

de fusión.
II. Elemento de máxima densidad.
III. Elemento no metálico de máxima 

temperatura de fusión.
A ) Au, Hg, i B) Au, Os, C C) W , Hg, 1
D) Fe, Hg, Br E) W, Os, C

Resolución!
La máxima temperatura de fusión es para 
tungsteno (W , metal) y diamante (C, no metal) y 
el elemento de máxima densidad es Os(22,6 
g/cm3)

Rptá: E

Problema 24
La primera energía de ionización de “M” es 
367 kj/mol. Un mol de “M” reacciona con un mol 
de “X” para formar 1 mol de iones M+l y 1 mol de 
iones X ' absorbiendo 255 kj de calor en el 
proceso. Si todos los reactantes y productos son 
gases ¿Cuál es la afinidad electrónica de “X”?

Resolución:
De los datos:

kJPrimeraenergíade ionización de “M” es367------
mol

M,<s) 367
kJ

mol
M(jJ + e ' . . . ( I )

Energía absorbida en el proceso, es 255 

kJ

kJ

M,
(g )  'V g >

255-
mol

mol

M(g') + x (s; . . . ( n )

Luego, colocando las ecuaciones piara buscar la 
afinidad electrónica de “X”. Tenemos que invertir
(I) y sumar con (II), así:

-  )Á + 367 —  
mol

+ x  + 255—  -* Df' 1 + X ‘ 
mol

(+)

X(S) -  e (si 112 kJ

mol

k I
A.E = 1 1 2  (energía liberada)

mol

Problema 25
Relacionar las propiedades atómicas con su
significado adecuado:
I. Electronegatividad
II. Energía de ionización
III. Afinidad electrónica

a. Energía transferida (absorbida o  emitida) 
para que el átomo en fase gaseosa gane un 
electrón.

b. Fuerza relativa con que el átomo atrae 
electrones de enlace hacia su núcleo.

c. Energía absorbida por un átomo en fase 
gaseosa, para perder su electrón externo.

Resolución:
Revisando los conceptos de cada propiedad
atómica la relación correcta es:

Rpta: Ib -  lie  -  Illa
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P r o b le m a s  P ropuestos

En la siguiente triada:

P A .

Ca Sr Ba

40,1 137,4

Determinar el peso atómico de estroncio 
(Sr)

A ) 98,85 
D) 61,85

B) 88,75 C )80 
E) 78,88

6.

D) La serie de actínidos son metales 
representativos.

E) Los únicos metales líquidos son el 
mercurio y bromo.

El elemento que reacciona vigorosamente 
frente al agua fría es:

A ) Pb 
D) Ca

B) Cij C )K  
E) Ai

¿Cuántas proposiciones son correctas?
-  Chancourtois: ordena los elementos

según el peso atómico creciente
- Octavas de Newlands: dispone de 

casilleros vacíos.
-  Según Mendeleev: Eka-boro= Germanio
- Según Mendeleev: La posible valencia 

del carbono es cuatro

A ) 2 
D) 1

B) 3 C )4
E) O

En base a la tabla de Mendeleev, indique 
para el hierro, el número de grupo y período 
respectivamente:

A ) VIII, 3 
D) VII, 4

B) VIII, ■ C) VIH, 5 
E) VIII, 6

El átomo de un elemento halógeno que 
presenta 4 niveles en su distribución 
electrónica y posee número másico 80, 
t ien e  neutrones.

A ) 35 
D) 42

B) 45 C )43 
E) 41

Respecto a la Tabla Periódica Actual, indicar
la proposición correcta:

A ) Los elementos de un periodo presenta 
propiedades físicas similares.

B) Existen 18 columnas, pero sólo 16 
grupos

C) Por lo general los metales más livianos 
son los menos activos.

Respecto al metai hierro, indique elnúmero 
de afirmaciones verdaderas, de acuerdo a 
sus propiedades:
- Posee brillo al ser pulido
- Al calentarlo, aumenta su conductividad 

eléctrica.
- Con el carbono forma una aleación 

llamada “acero”.
- Posee alto punto de fusión.
- Es menos denso que el osmio.

A ) 1
D) 4

B) 2 C )3  
E) 5

Es un elemento no metálico gaseoso, 
formadorde sal, desinfectante, decolorante 
de fibras vegetales y de color amarillo 
verdoso. Estas cualidades pertenecen al:

A ) Flúor 
D) Cloro

B) Bromo C) Azufre 
E) As tato

9. La sal, yoduro de potasio (KI), su fuente 
natural es el agua de mar. Por electrólisis 
de esta sal, se obtiene yodo (L ) en forma de 
sólido negruzco. ¿Qué alternativa no es 
correcta para el yodo?

A ) Es un aislante eléctrico
B) Es un halógeno
C) Al mezclar con el alcohol etílico, se 

forma la tintura de yodo.
D) En comparación a los otros halógenos 

comunes, es el más estable
E) Es buen agente reductor frente a los 

metales.
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Química

10. Indicar verdadero (V ) o  falso (F ), según 
corresponda:
I. De acuerdo al número de elementes, los 

metales son más numerosos que los no 
metales.

II. Los no metales pueden presentarse en 
los estados sólido, líquido y gaseoso a 
temperatura ambiental.

III. El galio es un metal líquido a 
temperatura ambiental (25°C)

IV. Todo metal es siempre más duro que un 
no metal.

V. Só lo  ca to rce  e lem en to s  son 
considerados lantánidos.

A ) VFFFF B) VW FF C) FVFVF
D) W FFF E) VFVFF

1 1 . Ei átomo de un elemento del cuarto 
p eríodo , p resen ta  c in co  orb ita les  
desapareados de energía relátiva igual a 5, 
si además posee 30 neutrones ¿cuál es su 
número de masa?

A ) 55 B) 52 C) 56
D) 50 E) 47-

12. ¿Qué alternativa presenta un metal pesado', 
un n o  m e ta l y un m e ta lo id e  
respectivamente?

A ) Ca, O, Ge B )S ,S e ,B  C )N a ,V ,A t
D) Fe, P, As E) Zn, Al, Si

13. ¿Cuántas proposiciones son correctas?.
I. El hidrógeno es un metal alcalino
II. Los boroides poseen cuatro electrones 

de valencia
III. Los elementos: P4, C, S8 y Se son no 

m eta les  sólidos a tem peratura 
ambiental.

IV. El metal de mayor conductividad
eléctrica a temperatura ambiental es la
plata.

V. Todo metal a temperatura ambiental es 
sólido.

A ) 1 B )2  C )3
D) 4 E) 5

14. Indicar la proposición verdadera:

A ) En un período, la electronegatividad 
aumenta a medida que incrementa el 
número atómico (Z )

B) En un grupo, la electropositlvidad, 
aumenta a medida que disminuye Z.

C ) En un período, el potencial de ionización 
aumenta de derecha a izquierda.

D) En un grupo, el radio atómico y el 
carácter no metálico, varían en el 
mismo sentido.

E) La afinidad electrónica es caracterizada 
por ser siempre positivo.

15. El posible compuesto entre un boroide (E)
y el oxígeno es:

A ) EO B) E02 C) E -A
D) Ej02 E) E04

16. Respecto a los gases nobles, indicar la
proposición incorrecta.

A ) Algunos forman compuestos químicos a 
condiciones muy especiales.

B) Poseen alto valor en su energía de 
ionización.

C ) Todos tienen ocho electrones en la 
última capa.

D) El radón posee mayor radio atómico.
E) En la tabla periódica se encuentran 

ubicados al final de cada período.

17. Respecto a los elementos: I (Z=53 ) y Np
(Z=93), indicar la proposición correcta.

A ) Ambos son elementos naturales.
B) El de mayor carga nuclear es un 

lantanoide transuránido.
C) A m b os  se p u ed en  p rep a ra r  

artificialmente.
D) El de mayor carga nuclear se encuentra 

el período 4.
E) Sólo uno de ellos se encuentra en la 

naturaleza y a temperatura ambiental es 
líquido.
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A ) F F W  B) FFFV C) F V W  A ) 21 B) 23 C) 26
D) F V W  E) W W  D) 29 E) 22

C a p í t u l o  VI______________________________ Clasificación Periódica de los Elementos Químicos

32. El óxido de un elemento presenta 
atomicidad igual a 7. Dicho elemento 
pertenece al 4to. período de la tabla 
periódica. ¿Cuál es el probable número 
atómico?

A ) 28 B) 15 C ) 28
D) 33 E) 38

33. Un elemento del 4to. período posee 10 
electrones de valencia y presenta 60 
nucleones fundamentales, es isótono con el 
núclido X - 65. ¿A qué familia pertenece el 
elemento X?

A ) Boroide
B) Nitrogenoide
C) Anfígeno
D) Halógeno
E) Carbonoide

34. Indique verdadero (V ) o falso (F), según 
corresponda:
I. La fuente para obtener magnesio es el 

agua de mar.
II. El aluminio se obtiene á  partir del 

mineral bauxita (A120 3) por el método 
electrolítico.

III. La fluorita es materia prima para 
obtener el gas flúor.

IV. El yodo es un sólido volátil, sus vapores 
son de color violeta

A ) F V W  B) F FW  O  FFFV
D) W F F  E) W W

35. En un tubo de rayo catódico se coloca un 
electrodo metálico com o cátodo y ánodo, 
se somete a alto voltaje tal com o 6  0 0 0  

voltios, el rayo “X” difractado posee una 
frecuencia de 2 .1 0 8 s 1

¿Cuál es el número atómico del meted?

36. El átomo de un elemento presenta 6  

orbitales apareados en la cada “M”. Indique 
el número de grupo.

A ) IIB B) V1I1B C) VB
D) V1B E) VIIB

37. Señalar verdadero o  falso:
I. El poder oxidante de los halógenos 

aumenta al disminuir su carga nuclear.
II. El poder reductor de ¡os alcalinos 

disminuye al aumentarsu carga nuclear.
III. En un período la fuerza oxidante 

aumenta al aumentar el número 
atómico.

IV. Todos los gases nobles tienen electrone
gatividad nula.

A ) VFVF B) FW F C) W W
D) V F W  E) FVFV

38. “Es un metal de baja densidad, alta 
reactividad, bajo punto de fusión, reacciona 
vigorosamente con el agua y halógenos”. ¿A 
qué metal se refiere probablemente las 
características mencionadas?

A ) Cu B) Fe C) K
D) Ca E) Ba

39. Dada la siguientes reacciones:
I. H20  + K - »  KOH + H2

II. H20  + C a -* Ca(OH ) 2 +  H2

III. HzO + Na -* NaOH + H2

IV. H20  + Mg -  Mg(OH ) 2 + H2

Ordene en forma decreciente, según la 
velocidad o rapidez con la que transcurre.

A ) II, III, IV, 1 B IV, II, 111,1
C) IV, II, III, I
D) I, III, II, IV E) I, III, IV, II
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n i
C A P Í T U L O

Enlace 
Químico

Hj N-OC-CHj -CHj  CHj CHj

' -c h, - c o - n h 2

HjN -0C-CH2
-CHj -CHj-CO -N H j

c h 3
CHj

Nbt-OC-CHj-C 
CHj CHj  V^CH j  CHj -CHj -CO -H H j

CH CHj

\ /

A. Estructura molecular de una molécula muy compleja: vitamina B)2- Donde existen muchos anillos de 
forma hexagonal y pentagonal. En general la estructura molecular de vitaminas y proteínas son muy 
complejas y de elevado peso molecular.

B. Estructura molecular de pirrol un compuesto orgánico heterocidico contiene dos enlaces dobles, 8 
enlaces simples, dos enlaces Pi y diez enlaces sigma.

C. Modelos moleculares para .O = C) (oxígeno diatómico), CH4 (metano) y SO2 (dióxido de azufre). En O2 
hay en doble enlace, en CH4 hay 4 enlaces simples y en SO2 hay un doble enlace y un enlace simple. ■
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E n l a c e  — — -* 

  j  Q  UÍMICO
     _ _ _ _ _     —  - , _

OBJETIVOS
• Comprender el principio fundamental para la formación dél enlace químico.

.» Ser capaz de realizar la notación o  fórmula Lewis d,e sustancias iónicas y  covalentes, y saber 
diferenciarlas. ’ . > . t"v

• , Explicarlas propiedades de las sustancias químicas en báse al tipo de enlace Crónico y covalente),
tipo de átomos que sé enlazan (metálicos y no metálicos), parámetros moleculares (longitud de 
enlace; ángulo de enlace y energía de, enlace); ; :*

• Ser capaz de reconocer,cuándo uña,sustancia molecular posee fenómeno de resonancia y 
• cuándo es paramagnética. , , , ,

INTRODUCCIÓN
Los elementos químicos se combinan de diferentes 

maneras para formar toda una variedad de compuestos 
inorgánicos y orgánicos. Hay compuestos gaseosos, iíquidos 
y sólidos, los hay tóxicos e inocuos, mientras que otros son 
altamente benéficos para !a salud. Las propiedades de cada 
compuesto dependen del tipo de elementos químicos que lo 
forman, el modo cómo se enlazan (tipo de enlace químico), 
la forma y geometría de los agregados atómicos (moléculas) 
y de cómo éstos ¡nteractúan entre sí.

Se han planteado muchas teorías sobre enlace 
químico. Para que una teoría sea considerada satisfactoria 
tiene que dar debida respuesta a tres cuestiones 
fundamentales: (1) ¿Porqué se forma un enlace químico?
(2 ) ¿A qué se debe que los distintos elementos formen 
distinto número de enlaces? (3 ) ¿A qué se debe que los 
átomos que constituyen una molécula se sitúen en 
posición definida con respecto a los demás, de m odo que 
el conjunto tenga una configuración característica?

Las moléculas son entidades independientes unas de 
otras, y ello es particularmente evidente en los gases como 
0 2, N2, vapor de agua (H20 ), etc. A presiones altas y temperaturas bajas los gases pasan al estado líquido 
y luego al sólido, debido a que las moléculas se enlazan entre sí mediante fuerzas de interacción que 
genéricamente se denominan fuerzas de Van der Waals.

G. V. Lewis ( i  875 -  1946) químico norteamericano, uno 
de los fisicoquímicas mas notables del siglo XX, hizo 
grandes contribuciones en el área del enlace químico 
(enlace covalente). la termodinámica, los ácidos y bases, 
y la espectroscopia molecular.
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Quimista

En 1 916, el químico alemán Walther Kossel expuso que en las reacciones químicas ocurren pérdida 

y ganancia de electrones por parte de los átomos, y por ello éstos adquieren la configuración electrónica 

de un gas noble. Sin duda alguna, Kossel se refería al enlace iónico y por lo tanto, a los compuestos iónicos.

Posteriormente, los químicos norteamericanos Gilbert Newton Lewis e Irving Langmuir, cada uno en 

forma independiente estudiaron los compuestos iónicos y no iónicos (covalentes), comprobando que 

los átomos al formarenlaces químicos adquieren en su mayoría la estructura electrónica de un gas noble 

(8  electrones en el nivel extemo), lo que hoy se llama r e c i a  d e l  o c t e t o .

En 1 923, G.N. Lewis plantea su teoría de enlace por pares de electrones y anuncia que el octeto 

se logra por medio de compartición de electrones. Entonces, a Kossel lo podemos considerar com o el 

“padre” del enlace iónico, y a Lewis, padre del enlace covalente.

En 1 926, Walter Heitlery Frilz London demostraron que el enlace covalente en la molécula de H2 se 

podía explicar mediante la mecánica cuántica.

La mecánica cuántica describe muy bien a los átomosy la estructura electrónicade los mismos; pero 
la situación en la molécula es muy diferente debido a la mayor complejidad de ésta, el aparato 

matemático es mucho mas difícil de formular y los resultados m enos fáciles de obtener e interpretar.

Hoy en día, los químicos disponen de métodos de cálculo y de técnicas experimentales muy 

sofisticadas que permiten conocer con exactitud la forma, geometría y dimensiones de las moléculas.

Veamos algunos ejemplos de sustancias químicas puras: (1 ) cloruro de sodio, NaCl (2) sulfato de 

cobre (II), CuS04 (3 ) el agua, HzO (4 ) gas metano, CH4 (5) metal hierro, Fe (6 )  metal oro, Au.

tH
+ 1 -1 +2 - 2  

En (1) la unidad fórmula es :jja íja  .e n (2 )e s  fcuíso ,e n (3 )e s i  o  , en (4 ) e s j j  C h  ,e n (5 )
'  - V ,  ' A-V u  „

m

y (6 )  son los átomos de cada elemento.

La unidad fórmula constituida por átomos m etálicos y  no metálicos ionizados (cationes y aniones) 
se encuentran en la estructura interna de los compuestos iónicos; mientras que la unidad fórmula 

constituida por átomos no metálicos neutros se llama moléculay se encuentran en la estructura interna 
de las sustancias covalentes.

¿Mediante qué fuerza se mantiene unido los cationes y aniones para formar una unidad 

fórmula?

Evidentemente, mediante fuerza electrostática de atracción que se denomina e n l a c e  ió n ic o  o  

ELECTROVALENTE.

¿Qué fuerza mantiene unido a  los átomos neutros en una molécula (partícula discreta de 
composición atomística fija o constante)?

Mediante la fuerza electromagnética (fuerza eléctrica y magnética), predominantemente eléctrica, 
lo que se llama e n l a c e  c o v a l e n t e .

¿Cómo se mantienen unidos los átomos metálicos?

Mediante la interacción electrostática de cationes metálicos y el “mar de electrones”, lo que se llama 
e n l a c e  m e t á l ic o .
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C a p í t u l o  VI!
Enlace Q uím ico

CONCEPTO ' ' • ' ' .V- ‘ ' w < , ,  -_____________

El enlace químico es la fuerza que mantiene unidos a los átomos (enlace interatómico) para formar 
moléculas o  formar sistemas cristalinos (iónicos, metálicos o covalentes) y moléculas (enlace 
intermolecular) para formar los estados condensados de la materia (sólido y líquido), dicha fuerza es de 
naturaleza electromagnética (eléctrica y magnética), predominante fuerza eléctrica.

p r in c ip io roÑPAAtENTAi   ■■

Los átomos y moléculas forman enlaces químicos con la finalidad de adquirir un estado de menor 
energía, para así lograr una condición de m ayor estabilidad. En el caso de los átomos, la estabilidad 
se reflejará en un cambio de su configuración electrónica externa.

Veamos la formación de la molécula de HC1

La misma energía se requiere com o mínimo para romper o disociar el enlace (energía de 
disociación)

Energía liberada

Energía absorbida

Con una gráfica veamos la variación de energía en la formación del enlace.

Gráfica 7.1 Formación de HCI, cloruro de hidrógeno o ácido clorhídrico

ENEKGÍA ^

*  Átomos enlazados (molécula)

■ >
Avance de la  reacción
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Q uim ba

Ahora veamos la formación de la molécula de hidrógeno (H2).

H + H -► H - H  + 432 kJ/mol

Energía de formación 
de enlace

H - H + 432 kJ/mol -> H + H

Energía de 
disociación

Gráfica 7.2 Curva de energía potencial para el hidrógeno (HJ. La molécula estable se encuentra a la distancia de 

enlace que corresponde al mínimo en la curva de energía potencial.

Describiremos la gráfica anterior de la siguiente manera: la energía potencial de los átomos cuando 

están a cierta distancia se indica hacia arriba de la curva de energía potencial en el extremo de la 

derecha. A  medida que los átomos se aproximan (desplazándose de la derecha a ia izquierda, arriba de 

ia curva de energía potencial), la energía potencial va disminuyendo. Esta disminución en energía es 

un reflejo del enlace de los átomos. A  una distancia intemuclear de 74 pm la energía potencial es 

mínima y se forma el enlace. Luego, a medida que los átomos se acercan más, la repulsión de las cargas 

positivas de los núcleos es mayor que la atracción de los electrones por los núcleos. En otras palabras 

la energía potencial llega a su valor mínimo y después aumenta. La distancia entre los núcleos a ésta 

energía mínima se llama longitud de enlace de H - H.
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Capítulo V II
Enlace Químico

Ahora imagine el proceso inverso: Se parte de la molécula H2. Para separar a ¡os átomos se debe dar 
energía (se mueve a lo largo de la curva hacia la porción plana, a la derecha), esta energía se llama 
energía de disociación de enlace. Mientras mayor sea la energía de disociación de enlace, más fuerte 
es el enlace.

1 ~ ^  7T— ' — ” 7  — 5—  -> ; 1 .:" ~7 ”  N
A la energíá de formación y energía de disociación de enlace, se le llama simplemente energía de
enlace: ■' i'-V;-- ■ ’  c

l  ■■ ' ■------------ ------- ----- v  i— -v ’   -■ ■-  ^

Notación o fórmula de Lewís
Es la representación convencional de los electrones de valencia (electrones que intervienen en los 

enlaces químicos), mediante el uso de puntos (• ) o aspas (x ) que se colocan alrededor del símbolo del 
elemento.
Ejemplos:

,H =  ls1 <  >  —  NotaciónLewis =» H 
ls

80  =  ls ^ s ^ p 4 -* — — — ■---- —  Notación de Lewis =» -Ó:
2 s 2px 2py 2pz

: En la notación Lewis, los puntos o aspas juntas simbolizan a un orbital apareado y un punto o aspa aislado 
j representa a un orbital desapareado.

En general, para los elem entos representativos (recordar que el número de grupo indica el número de 
electrones de valencia) tenemos:

y G R U P O  V IA IIA IIIA IVA VA VIA VIIA VIIIA

An o t a c i ó n

| i -  LEW IS C

X

u * B e *
X

B
X  X

X
X C X

X

X X

*  N *
X

X X

* 0  s
X

X
x

«
x

X
X

X

X X

Í N e í
X X

i r
Poseen gran estabilidad

Regla del octeto
G.N. Lewis, al estudiar la molécula de hidrógeno (H2)  notó que cada átomo al compartir electrones 

adquiere dos electrones, o sea la estmctura electrónica del gas noble helio (2He) y comprobó también 
que los demás átomos que comparten elec trones al formar enlace químico, llegan a adquirir la estructura 
electrónica de los gases nobles.
Por ello plantea:

Los átomos, al formar enlaces químicos y de ese modo lograr su mayor estabilidad, adquieren la estructura 
electrónica de un gas noble: átomos pequeños (H y Li), adquieren 2 electrones ( 2He) y los: demás átomos 
(representativos) adquieren 8 electrones en el nivel exlémo ó nivel de valencia. , : / '

Existen muchas e importantes excepciones a la regla del octeto, por lo tanto no hay que 
sobrevalorar la  im portancia ni ap iicab ilidad de esta regla. Dichas excepciones las trataremos 
posteriormente.
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CIASIFICACIÓN DE ENLACES QUÍMICOS ¿

1. Enlaces interatómicos:
- Enlace iónico o ejectrovalente

- Enlace covalénte

- Enlace metálico

2. Enlaces intermoleculares o fuerzas de Van 
der Waals

Enlace dipolo - dipolo 

Enlace puente de hidrógeno 

Enlace por fuerzas de London

ENIACE IÓNICO 0 ELEOItOVALENTE

Figura 7.1 Ejemplos de compuestos iónicos

sal común caí viva sulfato 
de sodio

hidróxido 
de potasio

¿Qué observamos?
Que son sólidos, formados por cationes (de metal) y aniones (de no meta!)

¿Qué es enlace iónico?
Concepto. Es una fuerza electrostática de atracción entre un catión y un anión que se forman previa 

transferencia de electrones de valencia.

Los compuestos iónicos binarios más representativos (formados sólo por dos elem entos), se obtie ne n 
generalmente de la combinación entre un metal de baja electronegatividad (IA y HA) y un no metal de 

alta electronegatividad (VilA, O y N).

Se debe recordar que los elementos de alta electronegatividad tienen además alta energía de 

ionización y alta afinidad electrónica, mientras que los elementos de baja electronegatividad (metales) 

poseen baja energía de ionización y baja afinidad electrónica. Analicemos con ejemplos cóm o se 

efectúa un enlace iónico.

1. En sal común o cloruro de sodio: (NaCl)

El Na pierde 1 e para convertirse en catión sodio (Na+)  y el C1 gana 1 e para convertirse en anión 
cloruro (C1 ), éstos se atraen mediante una fuerza electrostática formándose así la unidad iónica NaCl.

i lN a = [1 0Ne]3s1
Transferencia 

ICia —  -, ce 1 electrón
- p f  3s
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Enlace Químico

Según Lewis sería así:

N a » C 1 [N a ]

Q
: c i :

Fuerza electrostática 
de atracción

• £| ^3+! |jene ja configuración electrónica del 10Ne; y el C1 1 tiene configuración
electrónica del lsAr; es decir, cumplen con la regia del octeto.

2.. En cal.viva u óx ido  de calcio: CaO

- li:'''20Ca = [ lgAr] 4s' ^

gO =  [2He] 2s2 2p4 - -  %  1 1
2s 2px 2py 2pz

Para obtener la estructura Lewis del compuesto, primero escribimos la notación Lewis de cada 

átomo, luego realizamos la transferencia de electrones del átomo metálico hacia el átomo no metálico

| ; * «  @  x* Q )
C a : -O í  - í  [ C a ]  EÉÉS I » * 0 ; P

[ lgArj |10N e ]

También observamos que el Ca ' 2 y  O 2 cumplen la regla del octeto, adquiriendo la configuración 

electrónica de lsAr y l0Me, respectivamente.

M  =  I Nel 3 s 23 d ’  í> —  J____________  ' =  [.HetfsV »  - Ü  -Li- J ------! _' 10 3s 3p O 3s 2s 2p^

La estructura o fórmula de Lewis la obtenemos así:
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La carga total de los iones en cada unidad fórmula es igual a cero; es decir, la 
Observación: unidad fórmula es eléctricamente neutra.

Ejemplos aplicativos

Demuestre usted las siguientes estructuras Lewis de los siguientes compuestos iónicos.

r xx i  +i
l  K f i  =í [*Oi\ 2 [ K ]

U. Ca/¿2 =t- 31 Ca / ^ [ í  *N i]

III. Na¡S04 1 0 - 5 - 0 1  
I ~  

IQf

2 ¡ Na* í

IV. MgC03 => / Mg I '

/0\ ■ 
_  II _  
IO - C -O I

Para ei caso !I y Hl, le recomiendo primero que estudie enlace covalente, pues en 
Q:ü£i*rvg.ci0ns dichos compuestos hay enlace iónico y enlaces covalentes (en e! grupo aniónico).

Característica del enlace iónico
Se debe advertir de que las características que describimos a continuación son generales, por lo tanto 

hay excepciones en cada caso.

1. El eniace iónico se efectúa entre un elemento metálico y no metálico, generalmente.

Se presentan los casos mas importantes de excepción:

;BeCl2 ,BeO,BeF2 ,BeBr2, Bei2 y AIC13

No poseen enlaces iónicos, son covalentes, a pesar de que están formados por átomos metálicos y 

no metálicos.

NH.C1, N H .N O ,, (NH .)2S O ., etc

Son compuestos iónicos, poseen enlaces iónicos a pesar de que están formados sólo por átomos no 

metálicos.

2. En compuestos binarios, si la diferencia de electronegatividades (AEN) es mayor o igual a 1,7 el 

enlace es iónico, así:

AEN. ¿ 1,7 =» El enlace es iónico
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Para los ejemplos ilustrados anteriormente tenemos:

NaCl
C1 = 

Na =

3,0

0,9
CaO

0  =  3,5 

Ca =  1,0

[  O =3,5 
Al.O, ̂

} Al =1,5¡5_
2,0AEN. =  2,1 AEN. = 2,5 &EN.:

Se debe advertir, que la regla anterior tiene excepciones com o cualquier otra regla práctica. Por 

ejemplo en LiH, AEN.= 1,1 <1,7; sin embargo, es compuesto iónico.

A  mayor diferencia de electronegatividades es mayor el carácter iónico (C.I.), por lo tanto, podemos 

señalar las siguientes desigualdades:

AEN: CaO > NaCl >  A120 3

C.I: CaO > NaCl >  A120 3

PROPlEDÁdESGENERAlESDELOS

Antes de señalar las propiedades de los compuestos idíMcos, veamos algunos compuestos comunes:

Figura 7.2 Óxido de aluminio (AI/AJ, es un sólido 

cristalino de color blanco, que se funde a 2045°C, es el 
material más duro después del diamante. Sus usos 

incluyen la producción de aluminio metálico, abrasivos, 
cerámica, papel, piedras preciosas o gemas artificiales 

(rubí, esmeralda, zafiros, etc)

Figura 7.3 Cloruro de magnesio (M gtiJ , es un sólido 

cristalino blanco. Se usa para hacer incombustible la 

madera, en cerámica, como lubricante de hilos y en la 

fabricación de papel.

a i2o3

Figura 7.4 Tres muestras de compuestos iónicos.

I: Sulfato de cobre pentahidratada ( CuSOt.5H fl), es sólido
cristalino de color azul.

II: Sulfato de cobre anhidro ( CuSOJ, es de color blanco.

III. Cromato de potasio [K C rO J . son cristales iónicos de color 

anaranjado brillante.

■Wm
t e *
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1. A  temperatura ambiental son sólidos de alta dureza (alta resistencia a ser rayado por otro), malos 
conductores eléctricos, solubles en solventes polares com o el H20.

2. Son frágiles y quebradizos (se rompen fácilmente por acción de fuerzas externas).

Figura 7.S Los iones de signos opuestos se atraen

Los iones se ordenan de tal modo que predominen fuerzas eléctricas de atracción 

Figura 7.6 Los iones de  signos opuestos se  repelen  

F _

á  •

Por acción de una fuerza externa los iones sufren desplazamiento, por esta razón los iones de igual 
signo se repelen, es de este modo que surgen fuerzas internas de repulsión y el sólido iónico se rompe.

3. Fundidos (en  estado líquido) o disueltos en agua (solución acuosa) son buenos conductores 
eléctricos, porque en dichas condiciones los iones se encuentran con mayor libertad y por lo tanto 

• con mayor movilidad, quienes conducen la corriente eléctrica.
Las sustancias que se ionizan al disolverse en agua y conducen la comente eléctrica, se llaman 
electrolitos
Figura 7.7 Soluciones electrolíticas y  no  electrolíticas.

«!L (+ )cent

| l &
Solucién electrolítica 
conduce la com ente 

eléctrica

f C I 2 H 2 2 ° l l

Solución no electrolítica 
(azúcar en agua), no

la com ente eléctrica
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4. Son sólidos cristalinos, porque los iones se distribuyen regularmente en el espacio tridimensional, 

formando celdas unitarias que son figuras geométricas regulares.

Figura 7.8 Cristal iónico de NaCl. (a) Disposición de ios iones en un cristal de cloruro de sodio, (b ) Modelo de 
esferas y varillas de un cristal de cloruro de sodio, donde se observa que cada ion Na* se encuentra rodeado de 
6 iones Cl' (cloruro) y cada ion Cl- se encuentra rodeado de 6 iones Na*; también se aprecia que la fuetea 
electrostática entre catión y anión tiene diferentes direcciones; es decir, son poiidireccionales. (c). Ei cloruro de 
sodio es un sólido cristalino de forma cúbica que tiene un punto de fusión de 80I°C.

(a) (b ) (c)

-----------^ L
~  ~  ~ ,

. ^
S *

. y * * y *

Na+

Energía reticular (UL Es la energía necesaria para separar los iones del sólido cristalino y obtener 

así los iones respectivos en fase gaseosa; es exactamente igual a la energía liberada cuando un catión 

y un anión en fase gaseosa se unen para formar una unidad fórmula del sólido iónico.

Ejemplos:

• N a ¿  + Cl(~g) - »  NaCI(s) + 786 kJ/mol

• + f ( g) -*  LiF(s) + 1 012 kJ/mol

• K¿) + Cl(g) -*  KCI(s) + 699 kJ/mol

La energía reticular m ide la intensidad de la fuerza electrostática que mantiene unido al catión 
y anión; por lo tanto, la temperatura de fusión del sólido iónico es directamente proporcional a  la 
energía reticular. >\ , ,

A  manera de comentario comparemos dos compuestos iónicos:

Com o la energía reticular de fluoruro de litio (LiF) (1 012 kJ/mol), es mayor que la de NaCl 

(786 kJ/mol), implica que LiF tiene mayor temperatura la fusión que NaCl.

Según datos experimentales se tiene: T,(LiF) =  845DCyT,(NaCl) = 801 °C, lo cual confirma la teoría 

que señalamos.
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Tabla 7.1 Relación entre diferencia de eiectronegatioidad (AE.N). energía reticular (U) y ThaUn de algunos 
compuestos iónicos binarios.

.
Compuesto

m m m iw

i.^r ,

NaCl 2,1 786 801

NaBr 1,9 736 750

Nal 1,6 686 662

KCI 2,2 699 772
KBr 2,0 689 735
KI 1.7 632 680

Si el catión es el mismo y los aniones pertenecen a  un mismo grupo, podemos concluir:

Energía reticular a partir del ddode Bora - Haber
La determinación experimental de la energía reticular de un sólido iónico es difícil, sin embargo, es 

posible determinarla indirectamente haciendo uso del “ciclo* termoquímico llamado de Bom - Haber.
Para obtener la energía reticular de NaCl, se considera que ésta se forma a partir de Na(s) y Q ^ ,  por 

medio de dos caminos diferentes como se muestra en la figura 7.9.

Figura 7.9 Ciclo de Bom -Haber para NaCl. La formación de NaCI,„ a partir de los elementos se logra por dos 
caminos diferentes. El camino directo es la reacción de formación (NaM *Ci3(t) ** NaCI(t)), y  el cambio de entalpia
es AHr, cuyo valor experimental evaluado por método termoquímico es -411 kJ/mol. El segundo camino consta 
de cinco etapas tal como se indica.
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En el camino directo, el NaCl(s) se forma directamente a partir de los elementos, con un cambio de 

entalpia (AH,) que es igual a -411 kJ/mol (calor liberado en al formación de NaCi, que se evalúa 

experimentalmente).

El segundo camino consiste en cinco etapas:

1. Sublimación de sodio. El sodio metálico se sublima para formar vapor de sodio (Na^,), para lograr 

esto se requiere 108 kJ/mol (m edido experimentalmente)

2. Disociación del cloro. Las moléculas de cloro son disociadas en átomos con una energía de 

240 kJ/mol (energía de enlace Cl-Cl)

3. Ionización del sodio. Los átomos de sodio son ionizados a iones Na+ con una energía de 496 kJ/mol 

(energía de ionización de Na)

4. Formación de ion cloruro. Los electrones de la ionización de los átomos de sodio son transferidos 

a los átomos de cloro, liberándose 349 kJ/mol (afinidad electrónica de Cl)

5. Formación de NaCl(s) a partir de los iones Na+ y CE formados en la etapa 3 y 4. Estos iones se 

combinan para dar NaCl(l) debido a que este proceso es justamente el opuesto al de energía reticular 

(ruptura del sólido en iones), el cambio de entalpia es el valor negativo de la energía reticular. Si 

consideramos que U es la energía reticular, el cambio de entalpia para la etapa 5 es ■ U. 

Escribamos estas cinco etapas, y sumémoslas; también sumemos los cambios de entalpia

correspondiente, según la ley de Hess ( “la energía involucrada en un proceso de varias etapas, es igual 

a la suma de las energías involucradas en cada etapa”)

Naw A (S) AH, =  108 kJ

—Cl
2  <s) —+

K AH2 =  120 kJ

^ a(s) - A (g )+ A , AH3 =  496 kJ

A s>"  A , - A s> AH4 = -349 kJ

J A S)+ A s , - NaClw a h 5 =  -u

Na(s) + -j C12(8) - »  NaCl(s) AH," =  375 kj - U

Pero la entalpia de formación de NaCl (A H ,) es conocida: -411 kJ 

Luego, igualando se tiene: 375 kJ - U =  -411 kJ

Al resolver para U tenemos la energía reticular del NaCl: U =  (375 + 411) kJ =  786 kJ
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Aplicaciones importantes de compuestos iónicos en sistemas biológicos

Los compuestos iónicos proporcionan ai organismo vivo ios minerales (cationes metálicos) que 

cumplen funciones vitales, com o por ejemplo: los iones Na ' y K+ (provenientes de NaCl y Kl) se 

encargan de mantener la presiónosmótiga  conecta en ambos lados de ia pared celular y de sostener 

el impulso nervioso; el ion Ca+2 (proveniente de CaC03y Ca3 (P 0 4) 2), es el componente principal de los 

huesos y los dientes, controla el ritmo cardiaco y permite la coagulación de la sangre; el Mg+2 participa 

en el funcionamiento de los músculos y los nervios, y  es vita! en la fotosíntesis; el ion Fe*2 es 

constituyente de la hemoglobina (constituyentes de los glóbulos rojos de la sangre); los iones Co+2 y Co*3 

se encuentran en la vitamina B,2; los cationes Mn+2, Cu+ y Zn+2 son constituyentes cruciales de varias 

enzimas.

Además de los citados anteriormente, ciertos compuestos iónicos se emplean en la medicina 

(quimioterapia), com o por ejemplo:

> Compuesto = Aplicación

l í 2c o 3 Antidepresivo

Kl
Fuente de yodo para el buen 

funcionamiento de la glándula tiroides

NaHCOj
Es antiácido, para neutralizar la acidez 

estomacal

k n o 3 Diurético

CaS04 Para enyesar

FeSO, Medio radioopaco para los rayos X

SnF2
Proporciona el ion F para el 

fortalecimiento de los dientes

ENLACE COVÁLENTE ^ ’ V-'

Figura 7.10 Ejemplos de compuestos coualentes:

k -

Agua

*
<;

-- ‘& -
O. *  .

9 * * 9?»

1 molécula V“ * •

de agua Gas
metano

m

1 molécula 
de gas

^ 12^ 2 2 ^ 1 1  
1 molécula 
de azúcar 
formado por 
45 átomos
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¿Qué observamos?

- Los compuestos covaientes pueden ser líquidos, gaseosos o sólidos a temperatura ambiental,

- Poseen moléculas, partículas discretas con una cantidad determinada y fija de átomos no metálicos, 

com o H20  (molécula triatómica), CH4 (m olécula pentatómica) y Cl2H22O n (molécula de 45 

átomos).

¿Cómo se unen los átomos no metálicos para formar las moléculas?

Mediante enlace covalente.

¿Qué es enlace covalente?

. Concepto. Es la fuerza electromagnética, de mayor componente eléctrica, que surge cuando los 

electrones compartidos son atraídos por los núcleos de los átomos enlazados. Esta fuerza es más intensa 

y ¡a energía potencial de los núcleos es mínima a una cierta distancia internuclear llamada longitud de 

enlace.

TIPOS DE ENLACE COVALENTE

La clasificación se hace en base a ciertos criterios:

¡. Según el número de electrones aportados para form ar el par electrónico enlazante.

1.1 Covalente normal. En este tipo de enlace, cada átomo aporta un electrón para formar el par 

electrónico enlazante, por lo tantos se efectúa en orbitales desapareados.

:  J p - Y o  X —  Y

í     |
[  : Par ftntaTanta.’ ..... |

Ejemplos:

1. En la molécula de hidrógeno (H2)

Esquema general:

X «s ¡§ , *

Orbital 
. desapareado.

H . x H  =* H @ H  < >  H - H

[par enlazante^

Fórmula
Lewis
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Detallemos un poco más este enlace:

» -
j H - L ' o —

,\V?y

En H2

a
%

F r-
F r = Fuerza de 

repulsión

F a X L íc  Fa 

VFr

S i Fa > F r, se forma el enlace

Fa= Fuerza de 
atracción

2. En la molécula de agua (H20 )

2H + x O
X X  

X A  X 0 > \  
H H

La molécula de agua tiene dos enlaces covalentes normales, dos pares solitarios (pares no 

enlazantes), el ángulo de enlace es 104,5” y el átomo de oxígeno cumple la regla del octeto al 

igual que el hidrógeno (adquiere la estructura de 2He).

3. En la molécula de amoniaco (NH3)

3H + *N * = r  - H § N § H  TjqSTviir Ñ  1 0 7 »
<s> ¿ C | ^ /

HH
H

La molécula de amoniaco posee tres enlaces covalentes normales, un par solitario (par no 

enlazante), un ángulo de enlace de 107 ° y e l átomo de nitrógeno cumple con la regla del octeto.

4. En la molécula de metano (CH4)

H H

4 ¿ + -C. = -  H © C © H  2 p£ |

H «  \
H

En la molécula de metano hay cuatro enlaces covalentes normales y ningún par solitario.
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* 'J 0 I
Orbital Orbital
lleno vacio

1.2 Covalente coordinado o dativo: Consiste en que ei “par electrónico enlazante” es 

aportado por un solo átomo.

Esquema general:

jjt*- Y  < >  X — Y

1í

-.Par enlazante

Observe de que el enlace dativo se simboliza por una flecha (—»)

Ejemplos:

1. En ion amonio (N H ,)+

*  *» / <£ \* / t \+

H  | H  (“ i “) V H /  \ H /
H

Amoniaco

El ion amonio tiene tres enlaces covalentes normales, un enlace dativo y ios átomos cumplen 

la regla del octeto.

Es importante señalar que una vez formado el enlace, tanto el covalente nos-mal como el covalente 
dativo son idénticos en cuanto a Sflergfa de enlace y longitud de enlace. ’ ¡ .. , ______

2. En la molécula de ozono (0 3)

$ h  =*. Á
: 6  v l p :  iOi117’ IO

3. En el S02 (dióxido de azufre)

* 2  enlaces covalentes normales
* 1 enlace dativo
* 6  pares solitarios

] •  2  enlaces covalentes normales 
¡Ó  —  O: (Q* P  1 enlace covalente dativo

* 6  piares no enlazantes o pares solitarios
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II. Según el número de pares electrónicos enlazantes

2.1 Covalente simple. Consiste eri un par electrónico enlazante entre dos átomos.

Esquema general:

Ejemplos:

1 .

C l, =

2.

n h :

SCI© c i : < >  IC1-C1I
í í

Enlace simple

posee cuatro enlaces 
simples

10 - H

HaP 0 4 -* H — O —P — 0  — H

101

posee dos enlaces 
simples

> posee siete enlaces 
simples

2.2 Enlace múltiple. Consiste en dos o más pares electrónicos enlazantes entre dos átomos. 

Esquema general:

X =  Y X =  Y

Dos pares enlazantes

Enlace doble

Enlace de segundo orden

1 Tres pares enlazantes 

Enlace triple 

Enlace de tercer orden

Ejemplos

1. En la molécula de oxígeno (0 2)

2 -o: : o § o  <>  (o=o)
enlace doble

2. En la molécula de nitrógeno (N2)

&
2  *N * :N<S>N: < >  : N : : : N :  < >  IN = N I

&  ir
-jj- ’ Triple enlace

I tres pares 
— enlazantes----
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En la molécula de etileno (C 2H4)

2  «C « 4H

H , H

c :  : c £  < >•« :
H H

H H
\  ✓
C =  C 

/  \
H H

un enlace múltiple 
cuatro enlaces eimples

En la molécula de acetileno (C 2H2)

2 - C »  * 2H ^  H :C ;  ;C IH  o  H — C = C - H

un enlace múltiple 
dos enlaces simples

En la molécula de fenil etil amina (FEA), que es la sustancia responsable de los “flechazos” 
amorosos.

H H
I I
C - C  H H ____

H - C  C - N - C - C - H  O  < nV n H - C 2H5w ¿ ¿ ¿
H H

Posee: tres enlaces múltiples 
y diecisiete enlaces simples

<J|gÍY O ltM m cü tii

En los ejemplos (3), (4) y (5), que son compuestos orgánicos, el carbono siempre actúa 
con valencia igual a cuatro (tetravalente) porque comparte su s cuatro electrones de 
valencia.
En todos los ejemplos indicados anteriormente se cumple la regla del octeto.

PASOS PARA ESCRIBIR ESTRUCTURAS LEW1S
Se puede seguir dos reglas prácticas, aplicar una o la otra depende de la decisión del estudiante, él 

debe elegir cuál le parece mas fácil.

Regla I. La ilustraremos con algunos ejemplos.

Indicar las fórmulas Lewis y el número de enlaces covalentes normales, dativos, simples y múltiples en 
las siguientes especies químicas:

I. HN03 (ácido nítrico) V. Br2Os (pentaóxido de dibromo)

U. H2C 0 3 (ácido carbónico) VI. H2Se20 7 (ácido piroselénico)

III. H2S04 (ácido sulfúrico) VII. CO ' 3 (ion carbonato)

IV. HC104 (ácido perclórico) VIII. CN (ion cianuro)
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’ Química

R e so lu ció n :

1. HN0 3

Para realizar las estructuras o fórmulas Lewis, se deben seguir ciertas jautas: ___
1. Identificar el grupo al que pertenece el “átomo central” (átomo no metálico, diferente al H yO ).

H N O 3
t

V A

2. Señalar la notación Lewis del átomo central:
XX

* N *
X

3. Buscar simetría para la molécula, para ello el “O” se coloca simétricamente en tomo al átomo 
central.

:o :

:o*. *  ;p :

4. El H va unido al oxígeno, y se busca el octeto para todos los átomos (algunos átomos de oxígeno 

llegan al octeto recibiendo 2 e del átomo central o sea mediante enlace dativo).

SO* 101
xxt f

•*0 ^  : o CxH o — h

I
C. Normal 4
C. Dativo ^  1 
M últiple =£ 1 (doble enlace) 

. Simple -4  3

II. H2C 0 3 (e l C pertenece al grupo IVA)

H ,C O ,

T
IVA

; 6 x.

’•>)

H e  5 0 /  ' - - " 0 5

/'o\
< >  II

•H  H - O  O - H

C .N . = S  6  

C .D . O 

M. =t- 1
S. s = í 4

III. H jS 04 (e l  S p e r te n e c e  al g ru p o  VIA)

XX

*Oí 101
X X  • •  X X    I____

H v j* O v S t ^ .xOxw*H < >  H - 0 - S - 0 - H  <!
X X  # #  X X  I------------

Í0 5  1 0 1

C.N . 4

C. D. 2

M. = £ 0

S. 6
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C a p í t u l o  VII
Enlace Químico

IV. HC104 (El Cl pertenece al grupo VIIA)

{
C. N. 2

r e :
3. 5

; o  sc i*"
505

101

'»0'r '-H < >  IO ♦C l—O —

IOI

V. Br20 5 (El Br pertenece al grupo VÍIA)

s o s

ir ** — 
50  SBr*

505

"•BrlO

101

B:
✓

IOI

tOI C.N. 2$ 2
/ C.D. 4

Br M. 0

IOI .s . — 8

VI. H2Se20 7 (El Se pertenece al grupo VIA)

H-
: 0 : : 0 : ]<f

i r \ O - ^ l r ^ 8 í~i H < >  H - O - S e - p - S e - p - H  
: 0 : :Q: ,¿, iCM:0 :

C.N.=> 6  
M. => 0

C.D. => 4  
S. => 10

VII. El ion COj proviene del H2C 03, por ruptura heterolítica del enlace O - H.

H

'O '
II

- / CN -  . r -O  O -JH

/ /O' \ - 2  r

(  ü ^ a . - : 4.
V iox v o i/  [ f  í  \

 -•■'■uimir gn ruptura heterolítica, el átomo más electronegativo (O) gana un electrón del
Observación: ¿tomo menos electronegativo (t í) , éste último sale como ion H '.

VIII. El Ion cianuro, CN , proviene del ácido cianhídrico (HCN) cuando se rompe el enlace H-C 
heterolíticamente.

H- •C £> N : < > H |:CSNI =í- ( I C = N I )

C.N. =S 
CJX = í 
M. =t 
S. =t
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Química

Regla II. Se realiza en cuatro pasos:

1. Escribe primero el símbolo del átomo central de la estructura (si participan tres o  más átomos) y 

dispon los otros átomos en tomo al átomo central. Entre los átomos centrales más comunes están 

los no metales (C, N, P, S y en ocasiones O, en H20 , N20 , HOC1 y O3).

2. Establece el número total de electrones de valencia, sumando el número de electrones de valencia 
correspondientes a cada átomo de la molécula o ion.

a. Para un ion negativo, suma a este total un número de electrones igual a la carga negativa del 

ion.

b. Paraun ion positivo, resta de este total un número de electrones igual a la carga positiva del ion.

3. Utiliza un enlace sencillo (un par de electrones) para conectar cada átomo al átomo central. Dispon 
los electrones restantes en tomo a todos los átomos de modo que haya un octeto completo 

alrededor de cada átomo, excepto el hidrógeno, que nunca tiene más de dos electrones. (En las 

estructuras grandes que contienen hidrógeno, com o H2S04 o  HS04; , el hidrógeno se une al oxígeno, 

que a su vez se enlaza al átomo central).

4. Si el número total de electrones disponible es inferior al número que se requiere para completar un 
octeto, desplaza pares electrónicos no enlazantes (externos) en la estructura para crear uno o  más 
enlaces dobles o  triples. (Un doble enlace está presente en la estructura cuando hacen falta dos 

electrones; la falta de cuatro electrones indica dos enlaces dobles o  un enlace triple).

Ejemplo 1
Escribir la estructura o fórmula Lewis del C 0 2

Paso 1: Dispón los átomos de oxígeno en ambos lados del átomo central (C )

O C O (estructura incompleta)

Paso 2: Establezca el número total de electrones de valencia para estos átomos

un átomo de C =  4 e 

dos átomos de O =  2 x6  =  1 2  é 

Total de electrones =  16 é

Paso 3: Conecte los átomos de oxígeno con el carbono mediante enlaces sencillos y  use los electrones 
restantes para completar octetos de electrones en tomo a los átomos.

r o :  C  t o : (estructura incompleta)

Paso 4: Se han utilizado los 16 electrones de valencia y cada oxígeno tiene un octeto, pero el átomo de 
carbono tiene sólo cuatro electrones de valencia y requiere cuatro más para completar un octeto. 
Mediante el desplazamiento de un par de electrones no enlazantes de cada oxígeno hacia cada enlace 
C - O, se puede crear enlaces dobles entre el carbono y el oxígeno, con lo que se produce un octeto de 
electrones para el carbono y también para cada oxígeno.

:0 : : c :  : o :  o  ^  =  c  =  <£
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C a p í t u l o  V il
Enlace Q uím ico

Ejemplo 2

Representar la estructura Lewis del ion nitrato, NOa

Paso 1: Dispon los tres átomos de oxígeno en tomo al nitrógeno, que es el átomo central

O

N
O O (estructura incompleta)

Paso 2: Establece el número total de electrones de valencia para estos átomos

un átomo de nitrógeno =  5 é 

tres átomos de oxígeno =  3x6 =  18 é

carga - i =  1 é adicional 

Total de electrones 24 é

Paso 3: Conecta los átomos de oxígeno con el átomo de nitrógeno mediante enlaces sencillos, y usa los 
electrones restantes para completar octetos de electrones en tomo a los átomos. Encierra el ion entre 
corchetes e indica la carga - 1  del ion.

r -  -T i
:o:

i
N

.  /  \  .
:o. .o:

Paso 4: Como al átomo de nitrógeno parecen faltarle dos electrones, desplaza un par de electrones no 
enlazantes de un átomo de oxígeno para crear un doble enlace N = 0 . Los electrones de los enlaces 
entre los átomos se comparten y pueden ser usados por cada uno de los átomos enlazados. De esta 
forma, al compartir los electrones, cada átomo puede hacer uso de un octeto de ocho electrones.

: o :
i

- i
101

i1
N

. // \ . 
; o .  . o :

< >
1

N
/ *  N \ o  o ;

E jemplo 3

Representar la estructura Lewis de tetracloruro de carbono (CC14), que es un buen disolvente orgánico. 

Resolución:

Paso 1:

C1

C1 C C1 (estructura incompleta)

C1

313

www.FreeLibros.me



Química

Paso 2:

un átomo de C =  4 B 
cuatro átomos de C1 =  4x7 -  28 é 

Total =  32 6

Paso 3:

: c i :

: ¿ j  : C l : c i :

"  ; c i : ”

Paso 4:

Todos los átomos poseen octeto completo, por lo tanto es la estructura Lewis pedida, que equivale a:

IC1I 
_  I _  

IC 1 -C -C 1 I
i

IC1I

EXCEPCIONES A ÍA  REGjLA'SEl^CTCTOy " % ‘ ’V

Como señalamos oportunamente, la regla del octeto tiene muchas e importantes excepciones, citemos 
sólo algunas de ellas

I C l - B e - C l l  IC1! _
ir  1 ^ C ll
•’ 3. _P£k ¿2 _  P ^ Z

El berilio ' ^ r C 0 '
presenta 4e / 'td'

¿ - 1 0  e

2. AlClo

IC1 I 
I

Al/ \
IC1 CU

6 é

4. SF,6

_  IFI _  
IF ^  I ^  Fl

l l "  l \ f l
IFI \

12 é

A los átomos que adquieren más de 8 e ', se dice que tienen “octeto expandido”.
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Capítulo VII
Enlace Q u ím ico

Las moléculas Impares o  param agnética», tampoco cumplen la regla del octeto, pues tienen 
orbitales desapareados (razón por la cual son afectados por un cam po magnético extemo, al igual que 
los elementos paramagnéticos). Citemos los más impórtenles.

1 . NO =t lÑ =  (J 2. N 0 2 =S § = Ñ - O I  3. C lO j * *  l O - C l - O I

M onóxido de nitrógeno D ióxido de nitrógeno Dióxido de doro

Generalmente, las moléculas impares adquieren mayor estabilidad formando dímeros (unidad 
molecular, que resulta de la condensación de 2  moléculas).

E jemplo:

0 2N • • N 0 2 <  >  OjN -  N 0 2 <  >  NjO« Tetraóxido de dinitrógeno

III. Según e l tipo de orb ita l m olecular enlazante

Son de dos tipos: Enlace sigma (o ) y enlace pi (n ). Con detalle lo estudiaremos con orbitales 
híbridos, por ahora sólo se quiere que Ud. reconozca estos tipos de enlace mediante la siguiente 
regla práctica:

X — Y  ó X -S - Y

E l enlace simple 
esáffmA

» X = Y » X = o Y
n

En doble enlace 
hay un o y l*

En tripla enlace 
bay un o y  doe a

Ilustraciones: 

1 . /qN
II J o = í 4

I0 ^ N' 0 ^ h  i*  =* 1

2. H  — C = C  - H  ¡ I

H - C

H
1

C —C =  NI <
II t

*  =4 6

o =4 13
H - C .  C.

C H
I
H

4. lO-  *  -  IO— C l - O - H  |

IQ.

FENÓMENO DE RESONANOA # j | s «

En ciertas moléculas y especies ionicéis, se comprueba experimentelmente que la energía de enlace 
y longitud de enlace (distancia intemuclear) son ¡guales para todos los enlaces. ¿Cómo explicar este 
hecho?. Lo explicaremos con el fenóm eno de resonetncia.

Consisté'Míáa«Ío8e^ |̂ISntSKs
fijaenlam plécu ia,

. >  ■* * ' W ,
, es dec<r, loselectrónes-pfno Üertepilrta. 

leos enlajados originando una fuetóí'áaé
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Veamos con algunos ejemplos:

1. En el ozono (0 3), según las estructuras Lewis tendríamos un dob le enlace (más corto y de mayor 
energía) y un enlace simple (más largo y de menor energía), sin embargo, el enlace O - O es 
idéntica. Para explicar este hecho experimental, afirmamos que dicho enlace no es simple ni es 
doble, sino de carácter intermedio, debido a que un par de electrones deslocalizados se mueve 
libremente en toda la molécula reforzando el enlace simple O - O .  Se origina así el h íbrido de 
resonancia

=  i o ^ o N ó .- .óI V  -  '  W  - - r  —  V J -r

\ -  «w =
1 0 1 \0 / :o *

t

O-r 28 A

dos estructuras resonantes Híbrido de
resonancia

El híbrido de resonancia es una aproximación a la estructura real, que resulta de la combinación
de las estructuras resonantes. La línea punteada ( ---- )  representa la zona donde se encuentra

deslocalizado los electrones tipo pi (n ) y la flecha de dos cabezas («=•) se emplea para representar 

dos o más estructuras resonantes.

2. En S03 (trióxido de azufre)

IQI IOI /On
t #  ̂ II*

O ^ ^ O I  1 0 ^ 0  IO ^ S^O I

tre s  e s tru c tu ra s  re so n a n te s  H íbrido de
resonancia

3. En C0 2 (dióxido de carbono)

5^=c Í q ; io = c —oí í =í  io — c =  oí
tres estructuras resonantes

4. En C6H6 (benceno)

H

C -H
II
C -HO

C
I

H

H -C  t  t c - H  
IK  * 1  

H - C . ^ C - H
C
I

H
Híbrido 4a

%

dos estructuras resonantes
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Capítulo VII
Enlace Q u ím ico

El término resonancia no implica que las moléculas alternen rápidamente de una estructura Lewis 
a otra. Lo que significa es que, siguiendo el sistema de Lewis, no es posible construir una estructura que 
por sí sola baste para representar adecuadamente una molécula, debido a que algunas de las parejas 
enlazantes de electrones no están localizadas y contribuyen a fortalecer el enlace de más de un par de 
átomos dentro de la molécula.

La resonancia es simplemente un artificio cuántico que sirve para describir este hecho; no significa 
que una estructura Lewis pueda existir independientemente de las otras. Las estructuras resonantes 
tomadas simultáneamente en conjunto, dan una representación adecuada a la estructura electrónica 
de la molécula. Este concepto es el fundamento del método del enlace valencia en mecánica cuántica, 
introducido por Pauling.

Según Pauling: “La estructura real del estado norm al de un sistema m olecular es aquélla que 
considerando todas las estructuras posibles, confiere a l sistema la m áxim a estabilidad

Regla práctica. Si usted para una molécula o  ion encuentra dos o más fórmulas Lewis con posiciones 
diferentes para los electrones t i , pero con la misma posición de los átomos, es decir, sólo difieren en la 
posición de los electrones, entonces la molécula o  ion presenta fenómeno de resonancia.

E jercicio propuesto

Señale Ud. las estructuras resonantes y el híbrido de resonancia en las siguientes especies.

I. S0 2 (dióxido de azufre) II. C 0 3' 2 (ion carbonato) III. N 03' ( i o n  nitrato)

IV. N 0 2 (ion nitrito) V. N20 4 (tetróxido de dinitrógeno) VI. HN03 (ácido nítrico)

/  P a r á m e t r o s  d e  l a  E s t r u c t u r a  M o l e c u l a r  /

Son los caracteres fundamentales que determinan las propiedades y en consecuencia, las 
características de las diferentes estructuras que pueden tomar las moléculas.

1. ENERGÍA DE ENLACE
Es la energía liberada al formarse un enlace o energía requerida para romper (energía de 

disociación) un enlace. Para el caso más simple de moléculas diatómicas tenemos:

Tabla  7J? Relación de radio covalente y energía de enlace en halógenos.

Molécula p íR ad lo  ^  
covalente

§ Í S é >>

* Energía de 
enlace

/. Variación «con el radio 
covalente

F - F 64 154,6 kJ/mol
-Aumenta radio covalente

Cl - Cl 99 242,0 kJ/mol - Disminuye energía
Br - Br 

I - I
114
133

192,7 kJ/mol 
150,9 kJ/mol

de enlace
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li Química

Recordemos que el radio covalente es la mitad de la distancia entre dos núcleos unidos mediante 

enlace covalente simple, que depende del tamaño de los átomos enlazados.

Tabla 7.3 Relación entre energía de enlace y diferencia de eiectronegatividades

« Molécula
s • ' r 7

Diferencia deítí».' í Énergía de Variación coi}
Heteróatómica Electronegatividad Enlace Electronegatividad

H -  F 1,9 564,3 kJ/mol - Disminuye diferencia de
H Cl 0,9 430,5 kJ/mol electronegatividad

H - Br 0,7 365,3 kJ/mol - Disminuye energía de enlace

H - 1 0,4 298,4 kJ/mol

En caso de moléculas poliatómicas se determina energía de enlace promedio.

Ejemplo
La energía de enlace C - H en CH,, se puede calcular a partir de la energía de disociación siguiente: 

CH„Cg) +  1646,92 kJ/mol -  C(s} +  4H(g)

Como existe 4 enlaces C - H, entonces la energía de enlace promedio será igual a la energía total 

entre cuatro: 1646,92/4 =  411,73 kJ/mol

Aplicación:
Hallar la energía total de enlace en la molécula de CH2C12 (dicloro metano)

Datos:

^iEÍüace-’iíí
'' ----

; Energía de enlace (kJ/mol)

C -  H . 412

C -  Cl 327

Resolución:
Planteamos la estructura Lewis de la molécula para observar todos los enlaces:

H
1

H - C - C l
I

Cl

Se observa que hay dos enlaces C - Cl y dos enlaces C -  H, por lo tanto la energía total lo calculamos 
de la siguiente manera:

2 (C - Cl): 2x327 =  654 kJ/mol 

2 (C - H): 2x412 =  824 kJ/mol

Total =  1 478 kJ/mol
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A continuación indicamos energía de enlace para enlaces múltiples en kJ/mol 

Tabla 7.4 Energía d e  enlace de  algunos enlaces múltiples

Capítulo VII , , .
Enlace Q uímico

; í ' Enlacé ' )
■ .y L f fo r g fa t . íV  

de enlace \

OIICJ 745 (799 en C 02)

oIII

o

1 072

S =  0  (en S02) 532

S =  O (en SOj) 469

" ,' •XOJT'f
/Enia©éK

Energía
d eeñ la ce

C =  N 615

C 3 N 887

OII2

607

0  =  0 494

Enlace/
; Energía 
de enlacé

o ii n 602

oni
u

835

N =  N 418

N = N 942

2. LONGITUD DE ENLACE (0 :

Es la distancia promedio entre los núcleos de dos átomos enlazados. Decimos promedio, porque 

los átomos enlazados tienen diferentes movimientos (vibración, rotación, flexión, etc.), que hacen variar 

estas distancias. Se m iden por difracción de rayos x (para sólidos cristalinos) o  por espectroscopia 

molecular. Cuanto más fuerte es la unión química (mayor energía de enlace) es menor la longitud de 

enlace.
Tabla 7.5 Relación entre energía de enlace y longitud de enlace

Enláce Energía de Enlace (kJ/mol) Longitud de Enlace (pin)

c -  c 346,94 154
c  = c 610,28 134

o III o 827,64 120

La longitud de enlace varía en forma inversa a la diferencia de electronegatividad (A  EN.) 

Tabla 7.6 Relación entre longitud de enlace y  diferencia de electronegatiuidades

Molécula
— ..i-j,,.,...,

AEN. ,.

C -  H c h 4 109 0,4

N -  H n h 3 1 0 1 0,9

O -  H h 2o 96 1,4
F - H HF 92 1,9

i .  ÁNGULO DE ENLACE

Si un átomo está unido a otros dos átomos, el ángulo entre los ejes de enlace se llama ángulo de 

enlace. También consideremos los ángulos de enlace promedio, ya que varía con el movimiento de ios 

átomos enlazados.
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Q u í m i c a

Este ángulo depende de la intensidad con que se repelen o rechazan los pares electrónicos 
enlazantes entre sí y/o los pares solitarios.

Eje de enlace

V " V "
Eje de enlace

Ángulo de 
enlace

Tabla 7.7 Variación de ángulo de enlace en hidruros del grupo VA y VIA

fv í 'M o l§ c u J a ^ ' ^MbléctrtaSáv

H 9

o **
4 o J o \

H  H
104,5°

ph3 93,3° h 2s 92,2°

AsH3 00 o HjSe 91,2°

SbH3 91,3° H2Te 89,5°

Observación:
En un grupo, conforme la A EN disminuye, la fuerza de repulsión de pares 
enlazantes disminuye; por lo tanto, el ángulo de enlace disminuye.

PO U RlP^Y Á ffO lJU U PÁ D M  ÉNlACE . >

1. Enlace covalente polar
Es aquel enlace que surge entre los átomos de elementos diferentes, donde la compartición del par 

electrónico enlazante no es equitativo (es desigual), esto es debido a que uno de los átomos es más 
electronegativo que el otro. Este disloque en la compartíción de los electrones de enlace origina una 
polaridad eléctrica en los átomos; así, el átomo más electronegativo atrae con mayor "fuerza los 
electrones compartidos, por lo que posee .mayor densidad electrónica, presentando una carga parcial 
negativa ( -  6 )  y el átomo menos electronegativo presenta una carga parcial positiva ( + 8 )
Ejemplo 1; En HC1 (ácido clorhídrico)

Enlace Polar

é xx 5 + 1  5-
C l £  < >  H — C 1
X X

EN.: (2,1) (3,0) I Equivale»,j
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Capítulo V II
Enlace Q uím ico

Donde:

6  -* símbolo de la carga parcial 

Ejemplo 2
En HI (ácido yodhídrico)

Hs+ _  ,6

EN. =  (2,1) (2,8)

AEN. = 2,8 - 2,1 =0,7

Ejemplo 3

(M [¡  = >  46 / X j 6

En el enlace:

Hí+ —  O4 

EN. =  (2,1) (3,5)

AEN. = 1,4

C u an to  m ayo r  es  la  d ife r e n c ia  de 
electronegatividad, el enlace se polariza más (es 
más polar), por lo tanto los enlaces anteriores 
podemos comparar:
AEN.: 1,4 >  0,9 > 0,7
Polaridad: 0 - H > H - C l > H - I
Como regla general podemos plantear lo
siguiente:

v P ^ r id a g íd e : Variación 
%;v,-enlacé;: : directa

Regla Práctica
Si

0 < AE.N. < 1,7 ► El enlace covalente es polar.

Excepciones:

H 5* —  F s" -* AEN. = 1,9 >  l,7l Enlaces

B ^ - F 4 - = A E N .= 2 ,0 > l ,7 fal“ e

Momento Dipolar de Enlace (  ¿O'- Es aquel 
parámetro que mide el grado de polaridad de un 
enlace. El sentido del vector indica el 
desplazamiento de la densidad electrónica del 
átomo de menor a mayor electronegatividad.
Así tenemos:

fi- -*T
H — Cl ó H — CI

í*  
H —

6-
I ó H — I

La magnitud del momento dipolar Q¿) se define 
como: ju =  carga x longitud de enlace

fí -  ó x C

En el hipotético caso de que la polarización sea 
extrema (com o si fuera con transferencia de 
electrones)-, el ¡x (teórico) se calcula así:

jü. = q  x c 1 q = carga del electrón 
J C = longitud de enlace

En el sistema C.G.S. la carga del electrón es: 
q =  4,8 x 10 10 u.e.c. (Unidad electrostática

de carga)

i =■ se mide en centímetros.

Ejemplo
Calcular el momento dipolar teórico en el enlace 

H - 1, Si la longitud de enlace es igual a 1,61Á. 

Dato:
q  =  carga (e  )  =  4,8x10 lou.e.c

1 Á  =  10‘8cm

Resolución:

• í =  1,61 Á  =  1,61x10 8cm

* Mteórico — q x (
10 -8 

, =  4,8 x  10 u.e.c. x 1,61 x  10 cm

= 7,73 x 10‘ l8u.e.c. xcm
'--------- v--------- '

Debye 
=  7,73 Debye (D )

, = 7,73D
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N orm a lm en te  los en la ces  co va len tes  
heteroatómicos, poseen cierto grado de carácter 
iónico (C.l.) y carácter covalente (C.C.); es decir, 
ciertas propiedades iónicas y propiedades 
covalentes.

¿Cómo se evalúa el %  de carácter iónico (% 
c.U?

El carácter iónico y el carácter covalente se 
indica normalmente en porcentajes, donde se
cumple: __________________________

%C.I. +%C.C. = 100%

El porcentaje de carácter iónico se calcula 
mediante dos métodos:
I. Fórmula de Smith - Hannay_______

% C.l. = 16 A EN. - 3,5 (AEN. ) 2

II. Comparando porcentualmente elp.realy/xleérico

% C . l .  = x  1 0 0

teórico

El “/¿Reai” 11 observado se evalúa 
experimentalmente. Si deseamos calcular el 
% C.Í., debe ser dato del problema.

Ejemplos aplicativos
Ejemplo 1
Dado los siguientes enlaces, ¿quién es más 
polar o quién tiene mayor porcentaje de 
carácter iónico?
Enlace AEN.
C ~ H 0,4
N -  H 0,9
O - H  1,4
Resolución:
“Cuanto mayor es la AEN. es más polar el 
enlace y tendrá mayor % C.l.”

AEN. => 1,4 > 0,9 >  0,4 

Polaridad -  0 ~ H >  N - H  >  C - H  

••• El enlace más polar es O -  H 
Ejemplo 2

_______________________________ S>uí'fñleti
Para el enlace H-CI el momento dipolar 

experimental o real es 1,08 D y la longitud de 

enlace es 1,28 A, ¿cuál es el %C.I.?, ¿cuáles

el % C.C.?

Resolución:

Aplicando el método II:

Datos:

R̂eal =  1 >08 D

í =  1,28 Á =  1,28x10 8cm

o/oC.l. = ..~.real x 100 = 1,08 -  x 100.. . ©  
^teó rico  ^teó rico

M 'te ó r ic o  —

= (4,8xlO*lou.e.c.) (I,28x l0 ‘í*fcm)

= 6,144 x 10'lsu.e.c.cm

',$ r ~

Debye

=  6,144 D

Reemplazando en (a):

o/o c .l. = - ’°~ P x 100 = 17,57 %
6.144D

% C.C. =  100 - 17,57 =  83,43 %

Método 1: aplicando la fórmula de Smith y 

Hannay

p, ÍEn (H ) =21 
[En (Cl) = 3,0

AEN. =  3,0 -  2,1 = 0,9 

Luego:

%C.l. =  16AEN. + 3,5(AEN. ) 2

= 16 x 0,9 + 3,5(0,9) 2 =  17,23 %

% C.C. = 82,77 %

Se observa que el % C.C. >  % C.l. significa 

que en el enlace H-Cl, las propiedades 

covalentes son rpas acentuadas
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Capítulo V II
Enlace Q u ím ico

Tabla 7.8 Momento dipolar de haluros de hidrógeno.

V áíM ó léct^ '^S : ■'^-AENrr  ’

HF 1,9 1,92

HC1 0,9 1,08

HBr 0,7 0,80

HI 0,4 0,42

2 .  Enlace covalente apolar
Consiste en la compartición equitativa (o  igual) de los electrones enlazantes entre dos átomos, por 

lo que no surgen polos permanentes. Se presenta cuando se unen átomos idénticos o átomos de igual 
electronegatividad. Ejemplos:

H, H x H <  >  H - HV* AEN. =0
• 1 enlace apolar o covalente puro

P H ,
H H

H

*  EN.: H  =  2,1 P  =  2,1 
* A  EN . =  0
* Tres enlaces covalentes apelares

Tabla 7.9 Diferencia de electronegatividad, tipo de enlace y carácter de! enlace.

Cero

Grande

Covalente Apolar 

1
Covalente Polar

Iónico

Tabla 7.10 Comparación de las características generales de compuesto iónico y sustancia covalente.

i';, ,. Característica ' Compuesto Iónico : Sustancia covalente ;

Partícula unitaria Iones cationes y aniones Molécula

Estado físico a temperatura 
ambiental

Sólido
Sólido, líquido o gas

Punto de fusión Alto Bajo

Conductividad eléctrica
Mala (  excepto si está fundido 
o en solución acuosa)

Mala (en cualquier estado e 
incluso disuelto en agua)
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Química

PROPIEDADES GENERALES DE SUSTANaAS COVAlENTES ^  > y  ^  <

Antes de mencionar las propiedades generales, veamos ciertas propiedades específicas de tres 
sustancias covalentes:

Figura 7,11 Tres sustancias covalentes

1. A  temperatura ambiental pueden ser sólidos, líquidos o gaseosos.
Ejemplo: H20 ^ , C02(g)

2. Poseen unidades discretas con una composición atómica definida y constante llamada molécula.
3. Son malos conductores eléctricos en cualquier estado físico, incluso disueltos en agua (no son 

electrolitos)

Figura 7,12 Agua destilada y solución alcohólica son no coductoras

Oxígeno O2, gas incoloro e 
inodoro. Su punto de 
ebullición es - J82,8°C. 
Cumple Junción vital en los 
añónales y es comburente.

Teiracloruro de carbono CCl4, 
líquido incoloro, hierve a 77°C, 
se usa como extinguidor de Juego, 
limpiador en seco y buen 
disolvente orgánico,

Yodojortno CHI3, es un sólido 
amarillo limón de bajo punto de Jusión 
(120°C). Se usa como desinjectante y 
cicatrizante de heridas, para
reconocer la presencia de acetona en 
una muestra química, etc.

Agua p o n  (  agua destilada) 

no conduce la corriente 
eléctrica

Solución acuosa 
de alcohol etílico 
es no  electrolítica
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C a p ítu lo  VII
Enlace Q u ím ic o

4. Son blandos (baja dureza)
5. Poseen punto de fusión bajo y  son menos solubles en el agua que los compuestos iónicos típicos.

Debe advertirse que hemos citado propiedades generales; por lo tanto, hay excepciones, así por 
ejemplo, el HC1, H2S04, H N 03, etc. son covalentes; pero, disueltos en agua, se ionizan y conducen la 
corriente eléctrica (son electrolitos); el grafito (C ) es covalente, sin embargo es buen conductor eléctrico; 
e l diamante (C ) es covalente, sin embargo es el material más duro que se conoce y de alta temperatura 
de fusión.

Algunas aplicaciones de ciertos compuestos covalentes

;V'V
Nom bre Fórmula

N om b ré , 
común ;

. .11808’

Ácido acético CHjCOOH Vinagre
Encurtidos, aderezos para ensaladas, 
fabricación de otras sustancia químicas, 
etc.

Ácido clorhídrico HC1
Ácido

muriático

Limpieza de tabiques y metales, presente 
en el ácido estomacal que cumple función 
vital,-etc.

Ácido sulfúrico h 2s o 4
Ácido de 

acumulador

Manufactura de fertilizantes y otras 
sustancias químicas, refinación de 
petróleo, etc.

Dióxido de carbono sólido O o ro Hielo seco
Refrigeración de objetos, extinguidores de 
incendios (C 0 2 licuado), etc.

Etanol (alcohol etílico) C2H3OH
Alcohol de . 

grano

Aguardiente, cerveza, vino, combustible, 
disolvente industrial, manufactura • 
química, etc.

Metanol (alcohol m etílico) CHjOH
Alcohol de

TYMÍ«£?ci
Disolvente, combustible, fabricación de 
‘¿AÍMCSÍWÍs pjWaÜflOS pfrí>-.

Óxido de dinitrógeno 
(óxido nitroso)

n 2o Gas hilarante Anestesia, oxidante para combustibles de 
alta energía, etc.

Amoniaco n h 3 Amoniaco Fertilizantes, fibras, plásticos, explosivos

Ácido fosfórico h 3p o 4 -
Fertilizantes, detergentes, alimento para 
animales, etc.

Ácido nítrico h n o 3 agua fuerte Fertilizantes, plásticos, explosivos, etc.

Cloro Cl* -
Potabilización del agua, plásticos, 
insecticidas, papel, etc.

Etileno c h 2 =  c h 2 Etileno
Plásticos de polietileno, anticongelante, 
fibras textiles, etc.

Nitrógeno ^2(0
Atmósfera

inerte
fConservacíón de metales activos (1A), 
refrigeración (  -  196°C), etc.
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A continuación indicamos ciertos compuestos orgánicos que poseen sabor y olor característico

Nombré) . . Fórmula Procedencia

Benzaldehído
Aceite de almendras (se utiliza com o 
saborizante)

Cinamaldehido

o
II

/v. .CH, — C H .-C — H Aceite de canela (también saborizante)

Vainillina

O
II
C — H

é l
OH

Extraído de la vainilla (saborizante)

Muscona

C c A .
Almizcle de venado (utilizado en perfumería)

Butanodiona
c h3— c — c — ch3

II II 
o o

' Saborizante de la margarina

A  manera de ejercicio determine usted el número de enlaces pi ( t i )  y enlaces sigma (a ) en cada uno 
de los compuestos señalados en el cuadro anterior.

E jemplo modelo:
En la siguiente estructura molecular de la aspirina, determinar el número de enlaces pi (re) y sigman (o )
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. Química

Resolución:
En Na2C 03, hay dos cationes sodio (N a+) y el 

anión carbonato (C 0 3 ). Veamos cóm o sería la

estructura Lewis de C03 .

.  / '  ]  ( ' «  ]  
•C- + 3-Oi + 26 t *  I C <> C /

• ■ V  " s i/

••• La estructura Lewis de Na,C03 sería:

2 [N a ]

Rpta; t )

Problema 7
Elija la opción verdadera:
I. El ion sulfato tiene 30 electrones de valencia.
II. La molécula de S02 presenta resonancia'
III. La molécula de HC1 es polar 
Resolución:
Analicemos cada afirmación:
I. Es falso

/ '5l \ 2
SO= <> í  i o - S - O !  j  ’ P°see 32e' de

\ 10! /

valencia, (suma de electrones del último nivel 
de todos los átomos que forman el ion 
sulfato).

II. Es verdadero

SO , _ -? •S -x _
o o¡ IO o

posee dos estructuras resonantes.
III. Es verdadero

HC1 =♦ Hs+ -  Cls , es polar debido a la 
diferencia de electronegatividad de CI e  H.

Problema 8
¿Cuál de las siguientes alternativas es falsa?
A ) En el enlace covalente hay por lo menos un 

par de electrones compartidos.
B) En el enlace dativo o covalente coordinado el 

par de e le c tro n es  com partidos es 
proporcionado por un solo átomo.

C ) La resonancia se presenta cuando en un 
enlace, los electrones están totalmente 
deslocalizados.

D) En el enlace iónico hay transferencia 
completa de electrones de un átomo a otro.

E) En el enlace covalente no polar los electrones 
se encuentran igualmente compartidos.

Resolución:
Analicemos cada una de las alternativas.
A ) Es correcto, en. general, salvo algunos casos 

de excepción, com o por ejemplo en el catión 

H+j, sólo hay le  compartido -* (H . H )+

(§3 t
N ), donde el

■a' i ''H  / 
h  /

“N" aporta los 2e de enlace para compartir 
con el H de la parte superior.

C) Es falso, la deslocalización de electrones no se 
da en un enlace sino en toda la molécula, de 
tal modo todos los enlaces son equivalentes.

D) Es correcto, ejemplo:

Cs - f :  = ► [C e ]  [ í f : ]
E) Es correcto, hay compartición equitativa de los 

electrones.

B) Es correcto, ejemplo c

Rpta: C

Problema 9
Con respecto a las sustancias N2 y MgO indicar la
afirmación incorrecta.
A ) El N2 tiene enlace covalente triple y el MgO 

enlace iónico.
B) Todos los átomos de las dos especies 

cumplen con la regla del octeto.
C) Ambas moléculas tienen enlaces iónicos.
D) En condiciones ambientales, el N2 se 

encuentra en estado gaseoso y el MgO en 
estado sólido.

E) El N2 no reacciona con el agua y el MgO, sí.
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P r o b le m a s  R esueltos

Problema 1
¿Qué relación hay entre la energía de la molécula 
de H2 y la suma de las energías de los dos átomos 
de H?.
A ) menor
B) igual
C ) mayor
D) ninguna relación
E) la energía es negativa en la molécula y 

positiva en los dos átomos.
Resolución:
Los átomos aislados tienen mayor energía que los 
átomos enlazados (molécula).
Energía: H2 <  (H + H)

Rpta: A

Problema 2
Señale el compuesto que solo posee enlace 
covalente
A ) KCl B) CaC03 C) H2S0 4

D) KNO;i E) BaO
Resolución:
El enlace covalente se efectúa entre átomos no 
metálicos, generalmente.
M: metal 
NM: no metal

K a  Ba C03 H2 SO¿ K_ NOj Ba O
t  t  t t  t t t  t t t
M. N.M. M. N.M. N.M. N.M. M. N.M. M. N.M.

Rpta: C

Problema 3
Dado las siguientes sustancias químicas:
I. P4 II. HNO3 111. AgN0 3

IV. C]2H220|, V. BeCl2 VI. AICI3 

Señale la(s) sustancia(s) iónica(s)
Resolución:
El compuesto iónico está formado por metal y no 
metal, excepto: BeCl2, BeO, BeF2 y A1C13, que son 
compuestos covalentes.

ÍR p tirJ lI

Problema 4
Señale un compuesto con las siguientes 

características: sólido frágil, alta dureza, mal 
conductor eléctrico, soluble en agua y alto punto 

de fusión.

I. C^H^O,, II. KI 111. BeO IV. 

Resolución:
Las características descritas son propias de un 

compuesto iónico.

Problema 5
¿Quién tiene mayor temperatura de fusión?

A ) LiCl B) NaCl C ) KCl

D) CsCl E) LiBr

Resolución:

Todos son compuestos binarios iónicos, donde 

TfUS¡ón es directamente proporcional a la diferencia 
de electronegatividades (AEN.)

A EN.: CsCl > KCl >  NaCl >  LiCl >  LiBr ______

¡ Rpta: D

Problema 6
¿Cuál de las siguientes representaciones describe 

mejor la forma com o están enlazados los átomos 

que constituyen el carbonato de sodio (Na2C 03), 
según la estructura de Lewis?

101
n

A) 01 B > N a - O - O - C - N a
M _
C - O - N a
I

1 0 -  Na

Na 
I _

C) Na — C — 01 r
I I 

1 0 -0 1

a W * B C o "S\ d ) 2"-‘
D)

'O'
II

.c r
01
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Química

ProM*ma13
Respecto a los enlaces en los halogenuros de 
hidrógeno: HCl, HBr y HI. Indicar la relación 

incorrecta.
A ) Longitud de enlace: HI >  HBr
B) Energía de enlace: HBr >  HCl
C ) Momento dipolar: HBr >  HI

D) % C .C .: HI > HCl
E) % C .l.: HCl >  HBr 
Resolución:
Recordemos que CI, Br y I son halógenos (Grupo 
Vil A ), donde el radio atómico es I >  Br >  Cl, 
entonces:
Longitud de enlace: HI >  HBr > HCl 
Energía de enlace: HI <  HBr <  HCl 
AEN .: HI <  HBr <  HCl 

% C .l.: HI <  HBr < HCl 
% C .C .: HI >  HBr >  HCl

R p t a :  B

Problema 14
En la molécula de HjSeO.,, es incorrecto afirmar:
A ) posee dos enlaces dativos
B) posee seis enlaces sigma (o )
C) posee cuatro enlaces covalentes normales
D) todos los enlaces son polares
E) posee dos enlaces apolares 
Resolución:
Indiquemos la estructura Lewis de H2Se04

xx —•
Í 0 2  JO!
rmf  t

HíO«~'iSe»~s«OlH <> H -O -S e -O -H  
G3+ x“ I
j o ;  1 0 1

De la estructura se observan:
- seis enlaces sigma (o )
- cuatro covalentes normales
- dos enlaces covalentes dativos.
En cuanto a electronegatividad, se sabe:
O >  Se >  H por lo tanto, todos los enlaces son 
polares.

¡Rpta: E

Problema 15
Pitra romper todos los enlaces de la molécula de 
etano (C2H6)  se requieren 2829,86 kj/mol, si la 
energía de enlace de C - C es 346,94 kJ/mol. 
¿Cuál será la energía promedio de cada enlace C

" H?
Resolución:
Analizando la estructura de la molécula 

H H
I I

H - C - C - H
I !

H H

Se observa que están presentes un enlace C -C  y 
seis enlaces C-H, luego la energía total para 
romper todos los enlaces será:
Ej =  E (C -  C ) + E (C - H) x  6 
Reemplazando valores:
2829,86 kJ/mol =  346,94 kJ/mol +  6 E (C -H ) 

- E ( C  - H) =  413,82 kJ/mol

Problema 16
Si un elemento “A ” pertenece al 4° período y 
grupo HA y un elemento “B" posee carga nuclear 
igual a siete, ¿cuál es la notación Lewis del 
compuesto que forman?
Resolución:
Realizamos la configuración electrónica de cada 
elemento

A : l s 22s22p63s23p64s2 => -A -

El elemento “A ” pertenece al grupo HA (alcalino
térreo)

7B : ls22s22p3 =» x B *
X

El elemento “B" pertenece al grupo VA 
(nitrogenoide)
El enlace que forma un elemento metálico 
alcalino térreo y un elemento no metálico del 
grupo VA es iónico o electrovalente.

X X

1 A #  '  x B  x.

La notación Lewis del compuesto iónico es:

r i+2 ** r 33 A 2 ¡B í
L* ion X»
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C a p ítu lo  VII
E nlace Q uím ico

Resolución:
A ) Es verdadero: |N s N¡

B) Es verdadero: tanto N, Mg+2 y O 2 poseen 
estructura electrónica de un>gas noble.

C ) Es falso: N2 es covalente ; MgO es iónico.
D) Es verdadero.
E) Es verdadero: MgO +  H20  - »  Mg(OH)2; y en el 

caso del N2 no reacciona con el agua.

Rpta: G .

Problema 10
Señalar la (s ) proposición (es ) correcta (s )
I. La longitud de enlace en el compuesto NaCl 

es menor que la del KC1.
II. Es imposible hablar de ángulo de enlace en 

una molécula diatómica.
III. La longitud de enlace de P - O es mayor que 

la del As - O.
Resolución:
I. Es verdadero, porque el radio de K > Na, por 

lo tanto la distancia intemuclear será mayor 
en KC1 respecto a NaCl.

II. Es verdadero, para hablar de ángulo de 

enlace, com o mínimo la molécula debe tener 
tres átomos.

III. Es falso, el radio atómico de As > P, por lo 
tanto la longitud de enlace As - O >  P - O.

Rpta: I y  I I

Problema 11
Señalar la afirmación incorrecta:

A ) La distancia promedio entre los núcleos de 
dos átomos enlazados se denomina longitud 
de enlace.

B) Los átomos pueden interactuar entre sí para 
formar agregados que tienen energía más baja 
que los átomos separados.

C ) El enlace covalente se efectúa entre átomos 
de alta afinidad electrónica.

D) Se presenta enlace iónico cuando existe 
transferencia electrónica entre un átomo de 
alto potencial de ionización a otro de alta 
electroafinidad.

E) La energía de formación de enlace y la 
energía de disociación de enlace son iguales.

Resolución:
A ) Es verdadero.
B) Es verdadero, por principio fundamental de 

formación de enlaces químicos.
C) Es verdadero, los no metales tienen alta 

afinidad electrónica.
D) Es falso, este enlace se presenta entre metal 

(bajo potencial de ionización) y no metal (de 
alta afinidad electrónica o electroafinidad).

E) Es verdadero.

[RpjflVp]

Problema 12
Señalar la (s ) afirmación (es ) correcta (s)
i. A mayor número de pares enlazantes entre 

dos átomos, menor longitud de enlace, pero 
mayor energía de enlace.

II. En una molécula, los átomos están en 
vibración constante, por lo tanto, no hay un 
valor fijo para longitud de enlace ni ángulo de 
enlace.

III. Si el % C.C. > % C.I., el enlace tiene más 
acentuada las propiedades iónicas.

Resolución:
I. Es verdadero:

Longitud de enlace

- c - c > c = c > c - c
energía de enlace

=* O  c  > c  = c  > c - c
Ii. Es verdadero:

Los valores tabulados para la energía y 
longitud de en lace sólo son valores 
promedios.

111. Es falso:
Si % C.C. > % C.I., entonces predominan 
propiedades covalentes sobre las propiedades 
iónicas del enlace.

Rpta: I  y I I
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Qitímlsa

Problema 19
Con respecto a la estructura molecular del ion 

pirofosfato P20 74, marque lo incorrecto:

A ) Posee dos enlaces dativos
B) Posee en total ocho enlaces sigma (o )
C ) Posee ocho enlaces polares P - O
D) Hay dos átomos de oxígeno que ganaron 2e 

y dos átomos de fosforo que ganaron 2e"
E) Solo hay cuatro átomos de oxígeno que 

ganaron en total 4e'
Resolución:
Podemos aplicar la regla práctica para determinar 
e l número de enlaces covalentes___________

Número de enlaces = oclel°— valenaa

e oci«to =  número de electrones para el octeto 
=  8x2+8x7 =  72

v̂alencia =  número de electrones de valencia 
=  5x2+6x7+4 =  56 

Recuerde que el P posee 5e de valencia y el O, 
6e , además se ha ganado 4e"

- »  Número de enlaces =  — — —  = 8 
2

Dibujamos a los dos átomos de P com o centrales 
IÓI lOl/ _ t _ t _ \ -4

l O - P - O -  P - O l
\ -1  I -  I --1 /

lOl IOI
_ - l  _ - l

Se deduce que cada átomo de P forma un enlace
dativo porque dispone de un par electrónico

inicialmente libre |x p  xj, además, hay 4 átomos

de oxígeno que han ganado le " cada uno, en total 
4e\ Por otro lado hay un total de ocho enlaces 
simples o  sigma (a ), que son al m ismo tiempo 
enlaces covalentes polares porque hay una 
diferencia de electronegatividades entre el P y el
O.

Rptai D
■’ ¿as*»-?.

Problema 21
Considerando las siguientes longitudes de enlace:

A
Enlace 0 1 

4. ;o C=0 c=o

✓—
s

>
0 1,43 1,23 1,09

¿Qué concepto permite explicar por qué todos 
los enlaces C -  O en el ion carbonato (CO 3 ) " 2

tienen igual longitud de enlace (1,36 A)?

A ) Enlace covalente coordinado
B) Polaridad de enlaces
C ) Resonancia

D) Enlaces múltiples
E) Hibridación 
Resolución:
La teoría que permite explicar por qué los enlaces 
tienen igual longitud, aun cuando la notación de 
Lew is señala enlaces diferentes, es la 
deslocalización de electrones en dos o  más 
átomos, o  sea, el concepto de resonancia. En el 
ion carbonato (CO 3 ) ' 2 hay tres estructuras 
resonantes:

Y  la longitud del enlace C -O  resulta ser en la 
práctica aproximadamente el promedio del

enlace doble C =  O (1,23 A ) y del enlace simple

C - O (1,43 Á ) esto es: -1-'2—  1,43 = 1,33 Á  
2

Este valor es aproximadamente igual a 1,36 Á, que

es el valor real hallado experimentalmente en el 
híbrido de resonancia del ion carbonato

\Rpta: C
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C apítu lo  VII
Enlace Q uím ico

Problema 17
¿Cuántas proposiciones son correctas?
I. Los compuestos BeO y BeF2 son iónicas o 

electrovalentes
II. El CsF en estado sólido conduce la corriente 

eléctrica
III. Los compuestos covalentes se encuentran al 

medio ambiente com o sólidos: cuarzo (SiO,), 
líquidos: alcohol (C2HeO ) y gases: dióxido de 
carbono (C 02)

IV. El fluoruro de hidrógeno HF posee una 
diferencia de electronegatividades AE .N .=1,9 
por lo tanto el enlace es iónico.

Resolución
Analizamos las proposiciones dadas:
I. Es falsa, puesto que las propiedades de estos 

compuestos com o e! bajo punto de fusión que 
poseen, indican que son compuestos 
covalentes.

II. Es falsa, porque el CsF (fluoruro de cesio ) es 
un compuesto iónico y éstos son conductores 
eléctricos si están fundidos o en solución 
acuosa.

III. Es verdadera, puesto que hay compuestos 
covalentes en cualquiera de los 3 estados de 
agregación molecular de la materia.

IV. Es falsa, porque tanto el H y el F son 
elementos no-metálicos, entonces el enlace 
que forman es covalente; la regla de que si 

AEN > 1,7, entonces el enlace es iónico, sólo 
es una referencia y no necesariamente se 
cumple en todos los casos.

\RpU¡: .?//)

Problema 18
Marque lo incorrecto:
A ) Las moléculas impares no cumplen el octeto 

electrónico y son paramagnéticas como: NO
y n o 2

B) La resonancia, consiste en la deslocalización 
de dos o  más electrones alrededor de un 
enlace covalente.

G) El óxido nitroso N2O y  el ion tiocianato (C N S )1 
o (N C S )'1 poseen 3 estructuras resonantes 
cada uno

D) En el dióxido de azufre (S 0 2)  el enlace S -O  es 
menos polar que el enlace N -O  en el 
tetróxido de dinitrógeno (N20 4)

E) La estructura Lewis más correcta del óxido

nitroso es N = N - Q\

Resolución:
Analizando cada proposición, tenemos:
A ) Es verdadera, porque el NO y N 0 2 en sus 

notaciones de Lewis poseen le  desapareado. 

O I

© N = O I
II _  

© N - Q I

B) Es falsa, porque la resonancia es la 
deslocalización de electrones en dos o más 
enlaces, generalmente en toda la molécula

C ) Es verdadera, porque el óxido nitroso posee 
las siguientes notaciones posibles por tanto 
posee resonancia:

Ñ s 'N - ü l  ¡Ñ  = N =O I «=» | Ñ -N  = 0  

Para el ion tiocianato (CNS) 1 
Las notaciones de Lewis son:

( ¡Ñ  = C = S j) 1 *=» (Ñ  = C - I I )  '

~ ( i Ñ - c  = s)- '

D) Es verdadera, porque en el SO,:

/ A
IO  IOI

El enlace S - O, es menos polar (m enor
diferencia de electronegatividad) que el
enlace N - O  del N20 4

iO  =  N - N =  OI 
i 1 

IOI IOI

E) Es verdadera, porque la carga relativa negativa 
-1 , es tá  asignada al á to m o  m ás 
electronegativo, que es el oxígeno y la carga 
+1 al menos electronegativo.

N - ü l  

M -1
2 cargas = 0

\Rpta: B
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P r o b le m a s  P ropuestos

1. No es característica de los compuestos 

iónicos:

Á ) En solución acuosa conducen la 

corriente eléctrica.

B) A condiciones ambientales son sólidos.

C) Sus enlaces son de naturaleza eléctrica.

D) Poseen altos puntos de fusión y 

ebullición ~-

E) Los electrones son compartidos por los 

átomos.

2. ¿En cuál de las siguientes especies 

encontramos dos enlaces covalentes 

coordinados?

A ) NH+„ B) H N03 C) H2S04
D) H20  E) S02

3. Se combinan ios elementos químicos: 

A (Z =8 ) y B (Z= 17). Hallar la fórmula y el 

tipo de compuesto formado.

A ) AB, iónico B) AB, covalente

C) AB2, iónico

D) AB2, covalente E) AB3, iónico

4. La combinación de A (Z  =  19) y B(Z = 35) 

formará un compuesto:

I. binario diatómico

II. iónico

III. covalente no polar

IV. insoluble en agua probablemente

V. covalente polar

Es (son) correcto (s )

A ) IIy  III B) I y  II C )IV y V I

D) III y IV E) I, III y IV

5. Señale la representación Lewis del K20

A ) K — 0\ B) [ÍG '. f2 2!K|+1
i

K
C) K  :'Ó':

K
D) per2 [  ''Q'-] 2 E) Ninguna de

las indicadas

6. Al determinar la estructura molecular del 
cloruro de amonio (NH4C¡), podemos 
afirmar que no presenta:

A ) enlace iónico
B) enlace coordinado
C) enlace covalente simple
D) enlace covalente doble
E) enlace covalente polar

7. De las siguientes sustancias:
NH3; CH„; KC1; A1C13, BaCl2 y 0 2 
¿cuántas son iónicas?

A ) dos B) tres C) cuatro
D) cinco E) uno

8. Indique cuál de las respuestas corresponde 
a los enlaces existentes en la molécula CS2 
(disulfuro de carbono, buen disolvente 
orgánico).

A ) dos enlaces ir, dos coordinados
B) un enlace u, un enlace o
C) tres dobles enlaces
D) un enlace n, tres enlaces a
E) dos enlaces ir, dos enlaces o

9. Sabiendo que la longitud de enlace en HX 

es l,2Áysum om entodipolarexperim ental 

es 1,3 D, podemos afirmar que:

A ) la molécula es 100 % covalente
B) tiene 18 % de carácter iónico
C) 77,44 % de carácter covalente
D) 31,25 % de carácter iónico
E) % C.l. >  % C.C.
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, Química

10. El momento dipolar de enlace G-H en el 
agua es 1,336 D y 29 % de carácter iónico; 
¿cuál será la longitud de enlace en 
Angstróm (Á ) de dicho enlace?.

A ) 0,96 A  

D) 0,86 A

B 1,02 A C) 1,40 A  

E) 1,05 A

11. No corresponde a los compuestos iónicos 
en términos generales:

A ) A condiciones ambientales pueden estar 
en cualquier estado físico.

B) Son frágiles
C) Alta temperatura de fusión.
D) Son malos conductores eléctricos.
E) Son muy solubles en agua.

12. ¿En cuál de las siguientes moléculas, el 
átomo central no cumple con la regla del 
octeto?.

A ) C120  
D) BClj

B) PC13 C )C F4 
E) HBrOj

13. El cloruro de azufre (S2C12) es usado 
industrialmente como un solvente para el 
azufre durante la vulcanización de muchos 
productos de jebe o caucho. ¿Cuál es la 
estructura Lewis de esta molécula?

A ) : c ) : s : s :c i :  B) : s : g : ’s : g :

C ) : g : : s : g : : s :

D) S - Q l  E) A y B son
11 Ji correctas
S - C l l

14. Indique las moléculas que poseen híbridos 
de resonancia

I. so2 
IV. so3

A) 1,111 y IV 
D) III, IV

II. CH4

B) II, III

III. C02 

V. BF3

C) I, IV 
E) III, V

15. ¿Cuál de los siguientes diagramas de Lewis 
es incorrecto?

A ) a

:P — C1 
I

c i

Tridoruro de fósforo

B) [m :j = » Ion yoduro

C) HüO-'CÍ: = » Ácido hipocloroso

D) 2Í=C = 5  = » Disulfuro de carbono

E) |:S:] = » Ion sulfuro

16. Respecto a la estructura molecular del N2Os, 
marque lo correcto:

A ) tiene un enlace n y cinco enlaces o
B) tiene seis enlaces o y dos enlaces n
C) tiene cuatro enlaces covalentes 

coordinados y dos enlaces covalentes 
normales.

D) tiene dos enlaces n y cuatro enlaces o
E) tiene dos enlaces polares y cuatro 

enlaces apolares

17. ¿Qué m oléculas son im pares o 
paramagné ticas?

A) C120  y S2d 2

C) N02 y C102

D)C120 5 yCO

B) SC12 y BCI3 

E) CO y C02

18. ¿Cuál es la estructura Lewis más propiada 
para el ion cianáto (CNO) '?

A ) (iO =  C = Ñ ) - 1

C) (lO  - C  = Ñ} - 1

D) ( lÓ - C  = ÑO” 1

B) ( 1O - C - N 1)-

E) (iO =  C =  Ni)* 1

19. ¿Cuántos enlaces pi(n) ysigma(o) posee el 
ion pirocarbonato (¿¡,6 3 )  2?

A) 2 ; 6  

D) 3; 2
B) 1 ;5 C )3 ; 3 

E) 2 ; 5
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C a p ítu lo  VII
Enlace Químico

20. Indique qué proposiciones son correctas

I. En el ion disulfato (S20 7)  2 hay 2 enlaces 

covalentes coordinados.

II. La longitud de enlace entre carbono y 

oxígeno en el C 02 es mayor que en el 

CO

III. El trióxido de azufre (SO 3)  y el ion nitrato

(N O j1)  poseen tres estructuras 

resonantes cada uno.

21 .

22.

A ) I y II

D) I, II y III

B) 1 y III C ) II y 111 

E) Sólo II

Señalar verdadero o falso

I. En etileno (C2H4) existe dos átomos de 

carbono con hibridación sp2

II. En el NH3 y H20, el átomo central tiene 

hibridación sp3

III. La interacción dipolo - dipolo entre H20  

y S02 es mas intensa que HzO y NH3

IV. Entre las moléculas de H20  y C2H5OH 

forma enlace puente de hidrógeno.

A ) VFVF- 

D )FFFV

B) FFW Q V V W

E) W F V

Señalar la proposición(es) incorrecta (s)

I. El C 02 presenta 3 estructuréis resonante

II. El H20  tiene 2 estructuras resonantes

III. El S03 tiene un híbrido de resonancia

IV. El C6H6 y C 03' 2 no tienen estructuras 

resonantes

A ) I y II 

D) 111 y IV

B II y IV C) I, II y IV

E) II, III y IV

23. Señalar la proposición incorrecta:

A ) el enlace dativo tiene mayor energía de 

enlace que el enlace normal

B) el enlace triple es mas estable que el 

enlace doble

C) en C2H2 hay dos enlaces pi y 3 sigmas

D) en PC15 hay 5 enlaces simples

E) en H3P 0 4 hay 1 enlace dativo

24. Es un compuesto soluble en agua, es sólido 

de aita dureza, mal conductor eléctrico, es 

frágil, es sólido cristalino, etc. ¿A qué 

compuesto corresponde estas propiedades?

A ) Si02

D) Nal

B) Fe C) C 02 

E) C6H6

25. Ordene según el orden decreciente de su 

ángulo de enlace.

I. H20  III. H2Se f

II. H2S IV. H2Te

A ) I, II, III, IV B) IV, III, II, I C) II, III, IV, I

D) I, IV, III, II E) IV, I, III, V

26. Indicar la molécula que genera mayor 

energía. Se tiene com o dato las energías de 

enlace:

C -  H (414 kJ/mol), C - O 351 kJ 

mol

C - C (347 kJ/mol), C - N (293 kj/mol), 

H - O (464 kJ/mol) y H - N (389 kJ/mol)

A ) CH3OH B) CH3NH2 C) C3Hs

D) (CH3) 20  E) C2H6
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VIH
C A P I T U L O

Geometría 
Molecular

O — o — O  o —
lineal_____________ _ ____________a n g u la r

H-.

^  p lan o

te ira é d ric a  Q  c u a d ra d a

A. Modelo de esferas y barrillas para representar la geometría molecular: lineal, tetraédrica, plano 
cuadradom octaédrica y prismática trigonal, respectivamente.

B. Modelo de orbitales moleculares sigma (< 7 )y P i(7 T ). El orbital molecular sigma (color negro) tiene 
mayor simetría y por lo tonto mayor estabilidad que el orbital molecular P¡. En el enlace doble requiere 
un orbital R y un orbital sigma, mientras que el enlace triple requiere orbital sigma y dos R.

C. La estructura del hielo se explica por la disposición de las moléculas de agua unidos mediante enlaces 
puente hidrógeno. Las moléculas al ocupar posiciones fijas y rígidas dejan grandes espacios, razón por 
la cual el volumen del hielo es mayor y su densidad menor, respecto al agua líquida.
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G eometría — 
2/ MOLECULAR

OBJETIVOS
• -.Ser.capaz de a p lica r  y predecir la geomelria molecular en base a la teoría de electrones de

valencia (tev), concepto de hibridación y la teoría de repulsión de pares d e  electrones en la capa 
1 de valencia (trpécv). ] . , ,

• Entender la formación de los enlaces sigma y ’pi en base a los orbitales m oleculares y saber 
diferenciarlos

• Comprender los diferentes tipos de enlaces intermoleculares según el tipo de nrolécula (polar 
y apolar),ysercapazde explicarías propiedades físicas (temperaturade ebullición, temperatura 
de fusión/densidad, etc) en base a la intensidad de las fuerzas intermoleculares,

■ • ’ Séi capaz, de  ejtplicar las propiedades dedos metales en base á  la teoría del enlace metálico.

INTRODUCCIÓN

Para tener una idea de la forma y geometría molecular, veamos algunas ilustraciones en base a 

ciertos modelos convencionales.

Figura 8.1 Formas moleculares del peruano: Figura 8.2 Geometría molecular de BF3 y CH4

a) Isopenlano, teb. = 28°C a) Geometría plana trigonal

b ) Neopenlano, teb. = 9,S°C b) Geometría tetraédrica
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Químivtí

En el capítulo anterior aprendimos a escribir notaciones simplificadas (o  de Lewis) para los enlaces 

covalentes de moléculas sencillas com o el agua (H20 ), amoniaco (NH3), metano (CH4), etc., e incluso 

se indicaron los ángulos de separación de sus enlaces (104,5°, 107° y 109,5° respectivamente). Pero no 

se explicó la razón de los valores que tomaban dichos ángulos, ya que esto constituye el estudio de la 

geometría molecular, que se refiere a la form a general de una molécula determ inada p or  las 

posiciones relativas de los núcleos atómicos, es decir, la distribución espacial de los átomos en una 

molécula. Si la molécula posee 2 ó más enlaces covalentes, dichos enlaces buscarán mantenerse tan 

lejos com o pueden uno del otro, minimizando así las repulsiones entre ellas.

Desde ya podemos afirmar que las propiedades físicas y químicas, tales com o el punto de fusión, el 

punto de ebullición, la densidad y por otro lado el mecanismo de las reacciones químicas de una 

sustancia están muy relacionadas con su geometría molecular.

Debemos tener presente que las estructuras de Lewis no nos indican acerca de la geometría 

m o l e c u l a r .  Por otro lado, las longitudes y ángulos de enlace se deben determinar experimentalmente 

mediante técnicas de espectroscopia y mediante la difracción de rayos X, principalmente. Sin embargo, 

es posible predecir la geometría de una molécula apoyado en la “teoría de enlace valencia” (tev)  que 

nos proporciona la mecánica cuántica y que se apoya en el proceso de la hibridación. También la 

geometría molecular se puede establecer en base a la teoría de repulsión de pares electrónicos en 

la  capa de valencia (TRPECV) a partir de la estructura de Lewis de la molécula.

TEORÍAPE;EÑlÁCEyAÍ£W<^>(TEV): J "’ ■ .  '

Para comprenderla geometría molecular, estructura electrónica y los enlaces, la mecánica cuántica 

proporciona dos teoríasUa teoría de enlace va lenciana teoría de orbitales moleculares. Se diferencian 

uno del otro en diferentes suposiciones y simplificaciones que hacen.

En el presente texto sólo analizaremos las ideas básicas comprendidas en la teoría enlace valencia, 

propuesto po>d¿]y^£auling, que plantea lo siguiente:

Se forma uñ. eniace entre dps’ átomos cuándo.se satisfacen las condiciones: (1 ) un orbital en un 
átomo viene á ocupar una porción de la misma región del espacio que ocupa un orbital de otro 
átomoj Se dice qúe los dos orbitales se traslapan u ocurre el solapamiento de orbitales (2) el 
número total de electrones en ambós orbitales no és mayor de dos.;,

En la molécula de hidrógeno (H2)

+

ls

o

ls

¡5© 2 ©

1 i

El enlace H - H se forma cuando los orbitales ls (de forma esférica), uno de cada átomo, se 
sobreponen o traslapan.
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C ap ítu lo  VIII
Geometría M olecular

En la molécula de flúor (F2), sólo dibujaremos los orbitales desapareados (2p_.) de cada átorno y el 

traslape de estos orbitales.
S i iTiill

F  F  F  . F

~C’ "H C H— 4 C 3 3
Pi  ?Z

A medida que el orbital de un átomo se traslapa con el orbital de otro, los electrones en los orbitales 

empiezan a moverse alrededor de ambos átomos. A que los electrones son atraídos a ambos núcleos 

a la vez, “jalan” juntos a los átomos. La fuerza del enlace depende de la cantidad de traslape; mientras 

mayor sea la sobreposición, mayor será la fuerza de la unión. Los dos orbitales no pueden contener n tás 

de dos electrones y con spines opuestos.

En algunos átomos no hay suficiente cantidad de orbitales desapareados, entonces es necesario 

recurrir al concepto de h ibridación de orb ita les atómicos.

Para analizar mejor la teoría de enlace valencia, veamos e! concepto de hibridación.

HIBRIDACIÓN mibridizadón) : ; i __________ _______________

Cuando se trata de explicar la distribución espacial de 2 ó más enlaces de una molécula, la teoría 

de enlace valencia plantea un proceso matemático que se llama hibridización o hibridación, el cual 

consiste en la com binación de 2 ó más orbitales atóm icos o combinación lineal de funciones de onda, 

para obtener orbitales híbridos (o  función de onda) ios cuales poseen la misma forma, la misma energía 

relativa e  igual estabilidad.

I La hibridación se efectúa entre los orbitales de los subniveles que pertenecen a un mismo nivel de I 
r valencia. i

HIBRIDACIÓN sp
Consiste en la combinación de 1 orbital “s ” y  1 orbital “p ” para formar 2 orbitales híbridos “sp ” los 

cuales se encuentran separados con un ángulo de 180° (en forma lineal).

Como ejemplo consideramos la molécula del dicloruro de berilio (BeCl2).

La distribución electrónica del átomo de Be es:

~ . i c 2 1 í TZ— I átomo normal
4 Be. l s  2 S P>: ^Py 2pz  f de berilio

Un electrón de valencia es promovido de un orbital 2s de menor energía relativa al orbital 2p, de 

mayor energía relativa:

Be* • ls2 —  — __________1 átomo excitado
4 ’ 2s 2px 2py 2p2j de berilio
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Qjaimictx

Un orbital “s" (2s) y 1 orbital “p ” (2p,) se hibridizan o combinan formando 2 orbitales híbridos “sp ” 

que se encuentran separados con un ángulo de 180° (en forma lineal).

-A
• t

ORBITALES HÍBRIDOS sp 

(
ISO*

La energía relativa de orbitales atómicos e  híbridos se puede comparar así:

energía energía

_L
2s

2P* . J_ _Lsp sp

Ahora, considerando que cada átomo de cloro posee 1 orbital 3p desapareado 

, entonces se forman 2 enlaces covalentes Be-Cl por superposición o traslape[N e]3 s2 — - L i  ®
3P* 3py 3pJ

con cada uno de los orbitales híbridos sp del berilio, tal com o se muestra en la siguiente figura:

«r- Q

ORBITAL
3Pz

Be ,

ORBITALES
sp

CI ,

ORBITAL

;ci -  Be -  a;

Se observa que el núcleo de berilio y los 2 núcleos de cloro se encuentran en una misma línea recta, 

esto confirma que la molécula es lineal como experimentalmente se conoce. Otras moléculas que 

también poseen geometría lineal se muestran en el siguiente cuadro

Átom o central 

e x á fíid o  * -
í y  Orbíü ile^ 'iiuéiltó:»;'

BeBr2 y Bel2 Be = {H e!2s '2p l 2s y 2p,

CdCi2) CdBr2y Cdl2 Cd = [Kr]4d'° 5s' 5p‘ 5s y 5p,

HgCl2, HgBr2 y Hgl2 Hg =  ÍXe]4f,45dw6s V 6s y 6p,
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G eom etría M olecular

HIBRIDACIÓN sp2
Consiste en la combinación de 1 orbital “s” y 2 orbitales “p”, con los cuales se forman 3 orbitales 

híbridos “sp2” cuya distribución espacial se logra con ángulos de separación iguales de 120°, formando 
una estructura triangular plana. Analicemos com o ejemplo la molécula del trifluoruro de boro (BFJ, 
La distribución electrónica del átomo de boro es:

Un electrón del orbital 2s es promovido al orbital 2py de mayor energía relativa, luego el átomo de 
boro excitado tendrá la siguiente distribución electrónica:

Se hibridiza el orbital 2s con los orbitales 2p, y 2py formando 3 orbitales híbridos sp2 en una 
disposición triangular plana.

tanto se forman 3 enlaces covalentes B - F por traslape con cada uno de los orbitales híbridos sp2 del boro, 
luego la molécula de BF3 con sus electrones de enlace se representa de la siguiente forma:

Se observa que los 3 enlaces B- F se orientan hacia los vértices de un triángulo equilátero, por lo tanto, 
la geometría molecular es plana trigonal.

átomo normal 
de boro

«A

'ORBITALES 
HÍBRIDOS gp2

Por otro lado cada átomo de flúor posee 1 orbital 2p. desapareado |He] 2s2   por lo
{ 2Px 2py 2pJ

.2 1 l U  I

XX
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Otras moléculas que también son de geometría plana trigonal (triangular) se indican en la siguiente 
cuadro.

Moléculas
y  Atonto: central . 

■ „ excitado :
Orbitales que se y, 
. hibridizan/

BC13, BBr3yB l3 B =  [He]2s'2p2 2s, 2p, y 2p}.

A1CI3, AlBr3 y All3 Al =  [Ne]3s'3p2 3s, 3p, y 3pv

GaCI3, GaBr3 y Gal3 Ga =  [Ar]3d'°4s'4p2 4s, 4p, y 4py

HIBRIDACIÓN sp3
En este caso, la hibridización se realiza con 1 orbital “s ” y 3 orbitales “p ”para formar 4 orbitales 

híbridos “sp3" , los que se encuentran separados con ángulos iguales de 109° 28' (~  Í09,5°), formando una 
estructura tetraédrica.

Consideremos una molécula sencilla com o el metano CH4.
El carbono posee una distribución electrónica de:

-’ 1 1
n . >1 o ñü" o— 1 ¿tomo normal

S '-- ¿px  2p 2pz í de carbono

Un electrón del orbital 2s salta al orbital 2pz de mayor energía relativa. Luego la distribución 
electrónica del carbono es:

C * -1 s2 —___ -____1 1 ¿tomo excitado
6 ' 2s 2pr 2pv 2 p J  de carbono

Se hibridizan el orbital 2s con los orbitales 2p„ 2py y 2p., formando 4 orbitales híbridos sp3 en una 
disposición espacial tetraédrica.

© I

2s
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La energía relativa de los orbitales atómicos e híbridos sería así:

Luego, cada átomo de hidrógeno que posee un orbital ls  desapareado (de forma esférica), se 
superpone con cada uno de los cuatro orbitales híbridos sp3, formando así cuatro enlaces covalentes 
idénticos. C-H.

Entonces la molécula de metano CH4 con los electrones de enlace se representa así:
H

H
I
C

/  \ 
H H

H

Se observa que los 4 enlaces C -  H se orientan espacialmente a los vértices de un tetraedro regular. 
En el siguiente cuadro se muestran otras moléculas de geometría tetraédrica (forman un tetraedro 
regular)

Moléculas tetraédrícas Á tom o céntral K í Orbitales que se - 
hibrldizan

CBr„, CC14, CI4 C =  [He]2s'2p3 2s, 2p„ 2p„ y 2p.

SiH4> SiCl4, SiBr4 Si =  |Ne)3s'3p3 3s, 3p„ 3p, y 3pt

GeH4, GeCl4, GeBr4 Ge =  [Ar]3d'°4s'4p3 4s, 4p„ 4p} y 4p.

' " T l T . 'E l  número de orbitales híbridos siem pre es igual al número de orbitales atóm icos que 
fcsO .... ... 88 ..............* se combinan o  realizan la hibridización, com o se muestra en el siguiente cuadro.

• H ibrtdizackw»vr
Orbitales 

,.s. . h íbridos '

SP 1 orbital s y 1 orbital p 2 orbitales sp

sp * 1 orbital s y  2 orbitales p 3 orbitales sp2
sp 1 orbital s y  3 orbitales p 4 orbitales sp3
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El concepto de hibridación también es bastante útil para comprender la geometría de las moléculas 

comunes que poseen enlaces múltiples; el ejemplo mas importante que analizaremos es la formación

del enlace doble: V  =  CX Y la formación del enlace triple - C = C -.
/  \

Todos los enlaces que se señalaron en los ejemplos anteriores son de tipo sigma (o), puesto que el 

enlace tipo pi (n ) se presenta únicamente en los enlaces múltiples.

A  manera de regla práctica, si un átomo forma un enlace doble está hibridizado en sp2 y, si forma 

un triple enlace o dos dobles enlaces, está hibridizado en sp; así:

>  =  o; — C =  NI 
V  ^  

sp

— C =  C =  S) 
sp

a. Hibridación sp2 en el átomo de carbono
Gomo primer paso, recordemos que el átomo de carbono debe pasar a un estado excitado para 

justificar su tetravaleneia o  capacidad de formar 4 pares electrónicos compartidos.

'A
n  H J _ J _ _  
i i  ¿s 2px  2py 2pz

átomo normal

n í©

átomo excitado

Se combinan 1 orbital “s” (2s) y 2 orbitales “p ” (2p„ y 2py),  formándose 3 orbitales híbridos sp2 que 

se orientan a los vértices de un triángulo equilátero con un ángulo de separación de 120°. Por otro lado 

queda 1 orbital “p ” (2p.) sin hibridizaru orbital puro, el esquema del proceso se muestra a continuación.

Expliquemos la formación de la estructura molecular del etileno CH2 =  CH2.

Los 2 átomos de carbono hibridizados en sp2 se enlazan entre sí mediante un traslape de orbitales 

híbridos sp2 de cada carbono, formando así un enlace sigma (osp2 _ spj )  y por traslape de orbitales “p”

puros (2p.) forma un enlace pi (ttp p ) .
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Además se forman 4 enlaces sigma C -  H (q. _ 5p0 , tal com o se muestra en la siguiente figura:

La fórmula estructural de Lewis es:

H H
V  Jt V. c  =  c
y  °  0\

H H
molécula planar

El enlace sigma (o ) se forma mediante el orbital molecular o nube electrónica (función de onda) 
sigma que se encuentra en el eje de centros (línea que une el núcleo de los átomos); mientras que el 
enlace pi (n ) se forma mediante nubes electrónicas u orbital molecular pi, que están en ambos lados del 
eje de centros (en  forma paralela) com o se observa en la siguiente figura.

Función de onda O 
(orbital molecular o )

Función de onda TI 
(orbital molecular 7T)

¿Cuál será la  geom etría  m olecular del form aldeh ído H, C =  O? ¿Cuántos átom os se  encuentran 
en un m ismo plano?

Resolución:

La presencia de un enlace doble C =  O implica que el átomo de carbono y el de oxigeno tienen 
hibridización sp2, en este caso sólo faltaría analizar la hibridización sp2 del átomo de oxígeno.

«O u i i i —  -
' 1

ls  i-?* 2py j  ̂

Com o se observa, quedaría 1 orbital “p ” puro o  no híbrido (2p.) desapareádo y de los 3 orbitales 
híbridos sp2 que se forman sólo uno está desapareado los otros 2 están apareados. El esquem a del átomo 
de oxígeno con sus orbitales híbridos sp2 y el orbital puro “p.” es:

2P*
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Al unirse el átomo de oxígeno con el átomo de carbono se forma el enlace doble (C = O), esto es por 

traslape de orbitales desapareados híbridos sp2 paira formar un enlace sigma (o ) y por traslape de 

orbitales puros o no híbridos “p ” (2p.) para formar un enlace pi (ti).

* P Z-P Z 36
c

h  y
\ ‘ Tt —

H

Como observamos, la molécula del formaldehído es planar (posee geometría molecular trigonal 

plana), por lo tanto, los 4 átomos se encuentrain en un mismo plano.

Citemos otros ejemplos donde hay hibridación sp2 y también sp3 

O,

1. H N O j ^
Ácido nítrico ®

; sp2

V 3 ' Hsp̂
2. H 2C0 3 
Ácido carbónico

i
Sp3

b. Hibridación sp en el átomo de carbono

Partiendo del átomo excitado de carbono

®  ' 1 1 
6c  | ^ :,2s 2Px!2Py 2Pz

Se combinan 1 orbital “s ” (2s) y 1 orbital “p ” (2pr), formándose 2 orbitales híbridos “sp” que se 

orientan hacia extremos opuestos con un ángulo de separación de 180°. Por otro lado, nos queda 2 

orbitales “p ” puros (2py y 2p,).

www.FreeLibros.me



C ap ítu lo  VIII
G eometría M olecular

Veamos la formación de la estructura molecular del acetileno CH = CH 
Los átomos de carbono hibridizado en “sp ” se enlazan entre sí, se forman 2 enlaces pi(ti) 

debido al apareamiento y traslape de orbitales “p ” puros (2pv y 2p.), y 1 enlace sigma (o ) debido al 
apareamiento de orbitales híbridos “sp ” , com o se muestra a continuación.

«Pz -  Pz

Observamos que la molécula del acetileno CH = CH se completa con los 2 enlaces sigma (o ) 
C - H  (traslape de orbital híbrido sp y orbital ls )

o rr
Otro ejemplo es el ácido prúsico, cuya geometría molecular también es lineal H — C ==°N  I .

180“

Se observa 2 enlaces pi (ti) y 2 enlaces sigma (o ); además el átomo de C y N presentan 
hibridación “sp”.

Otras hibridaciones
Existen moléculas cuyo átomo central posee 5 enlaces ó 6 enlaces iguales con otro átomo, en ese 

caso se suman a la hibridación de 1 orbital “s ” y 3 orbitales “p ”, orbitales tipo “d ” con lo cual el número 
de orbitales desapareados aumenta a 5 ó  6, justificándose la formación de iguai número de enlaces.

Debe tenerse en cuenta que los orbitales “d ” sólo aparecen a partir del tercer nivel, por So tanto, los 
elementos que presentan hibridación sp3d o hibridación sp3d2 son del tercer periodo de la tabla o 
períodos mayores, por ejemplo del grupo VA: P, As y Sb y del grupo VIA: S, Se y Te.

Por ejemplo en PC15 (pentacloruro de fósforo) y en SF6 (hexafluoruro de azufre), la hibridación de P 
y S son sp3d y sp3d2 respectivamente:

P = [N e ] l í  J _  J _  J _  P * = l l l l  _ L _
3s 3p_x 3py 3pz 3djtji 3s 3px 3py 3pz 3dXy

Estos orbitales se combina y generan 5 orbitales híbridos sp3d

' '  N
16s = [N e i  l i  ü  _L J______ _ 4, s*= _L _L _L J__ 1___L_

3s 3px 3py 3pz 3¿Xy 3dyz 3s 3px 3py 3pz 3áXy 3dxz

Estos orbitales se combinan y generan 6 orbitales híbridos sp3d2
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En el siguiente cuadro resumimos el proceso de hibridación sp3d y sp3d2 e  indicamos la geometría 
molecular con este tipo de hibridación.

Molécula Átom o central excitado H ibridación ['% Geom etría molecular

PC15
P =  !Ne]3s'3p33d‘

(5 orbitales hibridizan)

Generan 5 orbitales 
híbridos sp3d 

desapareados donde 
se efectúa enlace P-C l

Cl

/ tá Cl 
ci bipiram idal

N I / 3
V
Cl

SF6
S =  INejSs'Sp^d2 

(6 orbitales hibridizan)

Generan 6 orbitales 
híbridos 

sp3d2 desapareados, 
donde se efectúa 

enlace S-F

F

J ? \ , OCTAÉDRICA

F " " ' #
P

TEORÍA DE LA REPULSIÓN DE PARES ELECTRÓNICOS EN LA CAPA DE VALENCIA (TRPECV)

En cierto m odo es una extensión lógica del m odelo de enlace por pares de electrones de las 

estructuras de Lewis.

Este modelo se originó a partir de las ideas expuestas por N.V. Sidgwick y H.E. Powell en 1 940, las 
cuales fueron desarrolladas posteriormente por R.S. Nyholm y R.I. Gillespie en 1 957. No obstante, fue 
Gillespie el que dio mayor impulso y difusión a este sencillo y a la vez poderoso modelo estructural (1 972 
y 1 991). Se basa en simples consideraciones electrostáticas: si se tiene un conjunto de “N ” cargas 
eléctricas puntuales iguales y  situadas a la misma distancia de un punto fijo (origen de coordenadas), 
la disposición espacial de mínima energía es aquella que minimiza las repulsiones electrostáticas entre 
ellas; o  dicho de otra forma, la que determina la máxima separación física posible entre las cargas 
eléctricas.

La solución es bien conocida por la física: la minimización de las repulsiones electrostáticas entre 3, 
4 y 6 cargas eléctricas puntuales iguales se obtiene cuando éstas se disponen sobre una superficie 
esférica equipotencial, diametralmente opuestas, formando un triángulo equilátero, un tetraedro y un 
octaedro, respectivamente.

Además la distribución de los enlaces alrededor del átomo central de una molécula está en función 
del número de pares electrónicos en el último nivel o capa de valencia, cada uno de estos pares ocupa 
un orbital cuyas orientaciones espaciales se explican de acuerdo a la repulsión con los otros pares y los 
núcleos atómicos se sitúan en base al principio señalado anteriormente. Primero se parte de la 
estructura Lewis de la molécula.
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Regla 1
Los pares electrónicos en el último nivel buscan una separación máxima en el espacio de tal forma 

que la repulsión electrónica entre ellos sea mínima; para cumplir esta condición adoptan ciertas 
geometrías moleculares, tal com o se muestra en el siguiente cuadro. Para ello se cuenta el número de 
pares electrónicos en el último nivel del átomo central.

electrón icos • *;
y *^ ^ ^ e ó n tó W ii4 .• V • -

2 lineal

3 plana trigonal

4 tetraédrica

5 biparamidal trigonal

6 octaédrica

Com o se observa, estas geometrías coinciden con las que se plantean para las hibridaciones sp, sp2, 
sp3, sp3d y sp3d2, es decir, que se presentan en moléculas con enlaces iguales del tipo: AB,, ABj, AB4, AB3 
y AB6 respectivamente. Además, los enlaces múltiples (doble y triple) se consideran com o un solo par 
electrónico, sólo con fines prácticos de esta regla.

Regla 2
Los orbitales que contienen pares no enlazantes o pares solitarios ocupan mayor espacio y poseen 

mayor energía que los orbitales que contienen pares electrónicos enlazante. Esta regla tiene sentido 
porque un par no compartido está bajo la influencia de un solo núcleo (de l átomo central), mientras que 
un par compartido está influenciado por dos núcleos y además al formarse el enlace han perdido 
energía, razón por la cual poseen menor cantidad de ella.

La geometría molecular está de terminada por 3 tipos de repulsión electrónica, de las cuales se puede 
establecer una relación experimental de mayor a m enor grado de repulsión:

Par Par Par Par Par Par
solitario solitario >  solitario ~ compartido >  compartido compartido

Por ejemplo, en la molécula de H20 , el oxígeno es el átomo central con  4 pares electrónicos; dos 
pares están enlazados y dos pares electrónicos están libres; si consideramos una geometría tetraédrica 
por los 4 pares electrónicos que rodean al oxígeno (hibridación sp3), el ángulo de enlace H -  O -  H sería 

de 109,5°.
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El agua podría haber sido una molécula tetraédrica, pero en la práctica el ángulo de enlace H -Ó  -  H

es de 104,5°, lo que se explica de la siguiente manera: la repulsión entre los 2 pitres electrónicos libres 
es muy fuerte, la repulsión de éstos con los otros 2 pares electrónicos enlazados es débil y finalmente 
la repulsión entre los pares enlazados es aún más débil, debido a ello el ángulo disminuye desde 109,5° 

hasta 104,5°.

H
Por lo tanto, el agua es una molécula angular.

REGLAS PRACTICAS DE GEOMETRIA MOLECULAR

Basado en la teoría de enlace valencia (tev), concepto de hibridación y la teoría de repulsión de pares 
electrónicos en la capa de valencia (trpecv), podemos establecer reglas muy sencillas para definir la 
geometría de las moléculas.

Se debe recordar que un enlace dob le  o un enlace triple se considera com o un “enlace simple”, 
únicamente con fines prácticos.

1. Si una molécula posee un átomo central sólo con 2 enlaces iguales, entonces su geom etría es lineal 
s i no posee pares solitarios y si posee uno o  más pares solitarios es angular.

Ejemplos:

r T  r S " '  r T
F —  Be —  F  O =  C =  O H  —  C =  C —  H

DIFLORURO DIÓXIDO DE ACETILENO
DE BERILIO CARBONO

'Geómetrfa

X A XxU x

H  104-5“ H 

AGUA

X X

s  \
/ /  \  

o  o

DIÓXIDO DE 
AZUFRE .

N  v 
// \  

O  O

DIÓXIDO DE 
NITRÓGENO

/
H

—  o;/  X X

H

PERÓXIDO DE HIDRÓGENO

En el caso del peróxido de hidrógeno, se presentan 2 átomos de oxígeno com o átomos centrales.
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2. Si una molécula presenta un átomo central solamente con 3 enlaces iguales, entonces su geom etría  
es p lana trigonal si no p osee  pares solitarios y si posee un par solitario su geom etría  es 

piramidal.

E jemplos:

W í  - a  % K  r e

c t  o  / o  V 2

li \
fes v \  v  \  x \

F F a c i  O 0 \  o o
TRIFLUORURO TRICLORURO TRIÓXIDO DE IÓN CARBONATO

DE BORO ALUMINIO AZUFRE

3. Si una molécula posee un átomo central con solamente 4 enlaces iguales, entonces su geom etría
es tetraédrica si no posee pares solitarios y si posee  un par solitario es tetraedro de fo rm ado o  
torcido.

Ejemplos:

fe’ÉtbJecular-í
gaga

H
109,5y~l

H \ “H

METANO (ClU)

H
i

+i
ió i

■ « p L H
1

/ S\ ~ 2 I  
IOI '
-  IOI

ION AMONIO ION SULFATO

ICll

Si-—  ™

* 9  i a i

TETRACLORURO DE S ILIC IO

IOI
1

IOI
1

/ R — OI 

-  .

1

^ sir~o¡ 

-  '2' _
ION PERCLORATO

-1

ION ORTOSIUCATO
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4. En una molécula que posee un átomo central con 5 enlaces iguales sin pares solitarios, la geometría 

es bipiram idal triangular con ángulos de 120° y 90°, si posee un par solitario es piram idal cuadrada. 

Ejemplo: Pentacloruro de fosforo (PC15)

ICÍI

Se observa ángulos de enlace Cl- P- Ci de 90° y 120°

Otras ejemplos son: AsBr5, SbCl5> Bil5, etc.

5. Una molécula que posee un átomo central con 6 enlaces iguales tendrá una geometría octaédrica 

o bipirámide cuadrangular.

Ejemplo: Hexafluoruro de azufre (SF6)

F

/ . - S * - ^ F

'¥
F

Al analizar la molécula octaédrica se observa que los ángulos de enlace F - S - F son de 90° y 180° 

Otros ejemplos son: SeCl6, Tel6) etc.

6. Una molécula que posee un átomo central con 8 enlaces simples sin pares solitarios tiene geometría 

bipiramidal hexagonal.

Ejemplo: XeF„

354

www.FreeLibros.me
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POLARIDAD Y AP0LAR1DAD DE MOLÉCULAS 

Moléculas polares (p R *  0)

Figura 8.3 Moléculas polares del agua fuera y dentro de un campo eléctrico.
La figura 8 (a ) nos muestra moléculas de agua desordenadas cuando no hay un campo eléctrico extemo; la figura 

8 (b ) nos muestra cómo las moléculas de agua se orientan (se alinean) dentro de un campo eléctrico externo, de 
modo que sus extremos negativos apuntan hacia la placa positiva y sus extremos positivos hacia la placa negativa.

0  C s

Ánodo------ »
H" =<3¿>

<a±>= - <------ Cátodo

+ + =<32> r, _
<3±>s

=<3S> r

.. <2B>
+

=<□+>

(a) ( b )

Las moléculas com o las del agua, que se orientan dentro de un cam po eléctrico, se liaman moléculas 
polares.

¿Por qué las moléculas polares se orientan dentro de un campo eléctrico?
Una molécula polar es asimétrica (no posee simetría) por lo que posee un momento dipolar

resultante R )  o en otros términos, el centro de cargas positivas (5 +)y  el centro de cargas negativas (6 )

se encuentran separados una cierta distancia, por lo tanto, una m olécula polar es un pequeño dipolo, 
entonces es lógico que los dipolos tengan que interactuar con el campo eléctrico extemo mediante 
fuerzas de atracción y repulsión, logrando alinearse las moléculas.

Ejemplo 1

Recordemos que la molécula de agua es angular

Analicemos en base al momento dipolar de enlace y de los pares solitarios, para obtener el momento 
dipolar resultante de la molécula.

*  P '

A F

H 104-5° H

Donde:

p. =  momento dipolar de enlace O - H.

p  =  momento dipolar debido al “par solitario” o  par no enlazante.

tiB= 2 n + 2 p '

pB= l,8 4  Debye

V a lo r
e x p e r i m e n t a l
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Analicemos ahora en base a  las cargas pardales: *

, ’* T  í®\ A  '

H H W
un dipolo

Observamos que hay una distancia de separación entre el centro de cea-gas positivas (+ )  y negativas 

( - ) ,  generándose un pequeño dipok).

E }«n f * > 2

Recordemos que la molécula de amoniaco (NH ,) es piramidal. Analizando momentos dipolares y cargas 

parciales tenemos:

* 6- A-
Í * ^ N  ^  6 N  ^  (---- 4 1

+1 N i  6 ®+ “*  l  (+) I
«  P j  h  h  I h  \ ® y

6+
H H

Vak>rexperimental

Ejemplo 3

La molécula de dióxido de azufre (S02) es angular. Analizando ios momentos dipolares y cargas 

parciales tenemos:

* «+ 6+ (®\t
s .  0 8v + í  Sár**

r ^ x
0 /  *  x o >' 0 /  M '  KÓ> "  0  O8 ^*"1.60P

Valor 
experimental

Otros ejemplos:

H 1^1. 910)  H 8— C1 *" 0» r=  1,08 D)

s a ~

8+ /  \  «+ (/iR= 1,10 D)
H H

i A  mayor V r” es mayor la polaridad de la molécula
l
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De los ejemplos citados podemos comparar sus polaridades según su > R”

Polaridad: HF > H20  >  S02 >  NH3 >  H2S > HC1

El agua es un excelente disolvente de sustancias polares y iónicas (se consideran sustancias químicas 

con polaridad extrema); cuanto más polar sea la sustancia tendrá mayor solubilidad (será más soluble) 
en agua. Entonces la solubilidad en agua:

HF >  S02 >  NH3 > HzS > HC1.

¿Hay alguna regla práctica para reconocer una molécula polar?
Si, la molécula debe ser heteroatómica (formada por átomos diferentes) y el átomo central debe 

poseer uno o  más pares solitarios (pares no enlazan tes) y  si no hay pares solitarios debe sostener átomos 

diferentes.

Compruebe usted esta regla en ios ejemplos citados anteriormente y en los ejemplos que se indican en 

la siguiente tabla.

Tabla 8.1 Momento dlpolar de algunas moléculas sencillas, expresadas en Debye (D).

Fórmula . (D )
i",

Fórmula ^ 0 > F

h 2 0 CH< 0

Cl2 0 CH3CI 1,87

HF 1,91 CH2C12 1,55

HC1 1,08 CHC13 1 , 0 2

HBr 0,80 CCI4 0

H1 0,42 NH, 1,46

b f 3 0 n f 3 0,23

c o 2 0 h 2o 1,84

CO 0 , 1 1 h 2s 1 , 1 0

s o 2 1,60 HCN 2,98

o 3 0,52 PHj 0,55

Moléculas apolares 0 »R =  0 )
Es evidente que deben poseer propiedades opuestas a las moléculas polares, por lo tanto, son 

simétricas (poseen simetría en tomo al átomo central); debido a ello, el centro de cargas positivas y 
negativas coinciden en un punto, neutralizándose recíprocamente, entonces la molécula no es un dipolo

W  =  0).
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Ejemplo 1
El cloruro de berilio, BeCl2 es lineal 

P  P4 - f  i »  6- 6+ 6+ 6- /7\
C l— Be — Cl 6  Cl — Be — Cl ©

Centro de caigas

¡ l  R= + / t - j i « 0

Ejemplo 2
El trífluoruro de boro, BF3 posee geometría trigonal plana.

t,8-

F *  »  F
F r = °

Ejemplo 3
El metano, CH4 posee geometría tetraédrica.

F

It* I
B ó * V + ©

p  F  F
Centro de cargas

H H4+

U  ^  S+H  \  Centro d e  cargas

* H H i+

P r- °

Otros ejemplos:
AlClj, CC1„ CS2, moléculas homoatómicas simétricas (H2, 0 2, N2, P4, S8, etc).

¿Hay alguna regla práctica para reconocer una molécula apolar?
Si, las moléculas heteroatómicas cuyo átomo central sostiene átomos idénticos y no posee par 

solitario serán apotares. También las moléculas homoatómicas simétricas son apolares.
Si la molécula homoatómica es asimétrica, es polar. Por ejemplo, la molécula de ozono (OJ, que 

es homoatómica, tiene geometría angular, entonces es polar; posee Mr =  0,52 D, debido al efecto de los 
pares solitarios.

Un disolvente apolar disolverá cualquier sustancia apolar. Por ejemplo el tetracloruro de carbono 
CC!4, es un buen disolvente de sustancias apolares com o las grasas, aceites, hidrocarburos (compuestos 
formados por hidrógeno y carbono), I2, CS2, N2, C 02, etc.

Sólo io semejante disuelve lo semejante

El agua, ¿podrá disolver al CCI4, CS2, grasas, aceites o los hidrocarburos com o kerosene y gasolina? 
No, porque el agita es polar y el CCi4, CS2, grasas, aceites, kerosene y gasolina son apolares.
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/ E n la ces J nterm oleculares  J

Cuando las sustancias se 

encuentran en estado líquido o  sólido, 

las moléculas que las forman se 

encuentran a distancias muy cortas 

entre sí, en estas condiciones se 

presentan fuerzas de atracción 

molecular o enlaces intermoleculares 

cuya intensidad depende del tipo de 

moléculas, es decir si son polares o 

apolares. A partir de este tipo de interacciones se puede explicar la variación de las propiedades de los 

líquidos com o el punto de ebullición, presión de vapor, viscosidad y calor de vaporización. Así com o 

también se relacionan en forma directa con algunas propiedades de los sólidos com o el punto de fusión 

y el calor de fusión. Los enlaces intermoleculares constituyen las interacciones entre partículas 

individuales de una sustancia, estos enlaces son más débiles que los enlaces interatómicos o enlaces 

covalentes que existen dentro de cada molécula.

Algunas observaciones experimentales refuerzan el concepto anterior, por ejemplo se necesita 

alrededor de 41 kilojoule de energía para convertir 1 m ol-gram o de agua líquida en vapor de agua a 

100°C, esto refleja la intensidad de los enlaces intermoleculares en el agua que son principalmente 

enlaces puente de hidrógeno.

En cambio, es más alta la energía necesaria para descomponer l m ol-gram o de vapor de agua en 

átomos de-H y O que es de 920 kilojoule, esto es para disociar los enlaces covalentes H - O (o  enlaces 

intramoleculares o interatómicos) en el interior de las moléculas de agua.

No existirían las sustancias en estado líquido y sólido, si no es por la presencia de enlaces 

¡ntermoleculares. Se puede comprobar analizando datos experimentales que la variación en los puntos 

de fusión es similar a la variación en los puntos de ebullición, lo cual significa que en ambos casos están 

presentes los mismos enlaces intermoleculares, pero con más intensidad al estado sólido.

A  continuación tratamos cada uno de los enlaces intermoleculares con detalle.

ENLACE PIPOLO- PIPOLO (D- D)_________________________________________________ ~ '_________________

Consiste en una fuerza de atracción eléctrica entre los polos opuestos de moléculas polares. En 

comparación con la fuerza de atracción electrostática entre 2 iones de signo contrario (enlace iónico) 

que varía en relación directa a 1/d2, el enlace dipolo-dipolo varía en relación a 1/df*, lo cual significa que 

es más débil y se manifiesta con mayor intensidad a distancias muy cortas.

A diferencia del enlace iónico, en el enlace dipolo-dipolo los signos ( + )  y ( - )  representan sólo 

“cargas parciales” debido a un momento dipolar resultante en cada molécula.

La existencia de esi'tdos condensados de ia materia líquido y sólido, es una prueba 
inequívoca de que existen enlaces uitertnoleculares. En un sólido estas fuerzas son 
más intensas por lo que es rígido, y posee forma y volumen definido.
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Generalmente, la energía requerida'para disociar los enlaces dipolo-dipolo es alrededor de 4 

kilojoule por 1 mol de enlaces, en cambio la energía requerida para disociar enlaces iónicos o enlaces 

covalentes es más de 400 kilojoule por mol de enlaces, es decir que el enlace iónico es mucho mas 

intenso que el enlace dipolo dipolo y es por ello que las sustancias que poseen el enlace dipolo dipolo 

son más volátiles que los compuestos iónicos com o LiF(s).

En química orgánica, los enlaces dipolo-dipolo se presentan en muchas sustancias com o por 

ejemplo en la acetona, CH3 - C CH3 (líquido que es buen disolvente de pinturas, lacas, barnices, etc)
I

O

y el propanaldehído, CH3 - CH2 C - H , siendo más intensa la atracción dipolo-dipolo en la acetona lo
ii

Ó
cual se comprueba por su rnayor temperatura de ebullición (56°C). Esto se explica porque el grupo 

- C  ̂- de las cetonas tiene mayor polaridad que el grupo - C^- H de los aldehidos.

¡ La temperatura de ebullición es proporcional a la intensidad de las fuerzas intermolecuiares.
i

Figura 8.4 El enlace dipolo dipolo (D -D ) entre 
moléculas polares del cloruro de hidrógeno. Se observa 
que las moléculas se ordenan para lograr la mayor 
cantidad de atracciones acercando su polos de signos 
contrarios y buscando reducir las repulsiones que se 
presentan en sus polos de igual signo

Figura 8.5 Enlace dipolo-dipolo entre moléculas 
p o ta tes acetona. Estas atracciones intermoleculares 
más intensas debido a la alta polaridad del grupo 
carbonilo cetona (-C O  - )  permiten explicar el punto de 
ebullición moderadamente alto de la acetona en 
comparación a otros compuestos orgánicos como los 
aldehidos y éteres que son de baja polaridad.

&-6-*- 6 -  _  6 +  6 -  _  ^  5 +

ÍH  —  Cfo >; H  — C.1 H —  C I;

(C H j s~ /£h 3 *-
4 +  ' ' ' c = o  • ~ D  - d . - 5 +  ^ C = d  .

CH> . 0 - 0  CH>

\ D -D  / D -D  \ D -D  / D -D

6+' 6+
éCH3

, D —D

I H - C b 6+
CH3

Punto de ebullición - -85°c] Punto de ebullición = 56°C
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ENLACEpUENTE DE HIDRÓGENO (E.P.H.) v >  _________________

Los enlaces puente de hidrógeno no constituyen un tipo de enlace nuevo, sino un caso especial de 
enlaces d ipolo-dipolo muy fuertes. Los enlaces puente de hidrógeno se forman entre las moléculas 
polares que contienen H unido a cualquiera de los 3 elementos pequeños (del segundo período de la 
tabla) de alta electronegatividad que son F, O y N, es decir, las moléculas que se atraen por enlaces 
puente de hidrógeno presentan enlaces interatómicos de alta polaridad:

ó -  8 -  &♦ 8 -  t>+
F - H  , O —• H  ó  N - H

El enlace puente de hidrógeno consiste en una fuerza eléctrica deatracción entre un “par electrónico { 
solitario” de un átomo de F, O  o  N (o )  y  el núcleo de un átomo de H prácticamente libre de j 
electrones (8+)  que actúa com o un protón aislado, por lo tanto es una fuerza muy intensa, por ello el 
enlace puente de hidrógeno es el enlace intermolecular más fuerte. . I

En fluoruro de hidrógeno (HF) líquido, tenemos:

/
H

E.P.Hy 
■> /  ’
H H

B ,P .H > / '
H

tem peratura : 
d e  ebullición

= 19,6°C Com o di m ero  (H,F2), la
molécula es más estable.

Figura 8.6 Enlaces puente de hidrógeno entre las moléculas de H,0 al estado líquido. Se observa que cada 
molécula de H¡0 forma 4 enlaces puente de hidrógeno con moléculas adyacentes.

ó +
H

6 + ,: \ j

E.P.H.

8+ . i#.»*., 6+

| # 8 +  6 -\ u .^ < ^ 6 +

H 2°(t)

y a -
6+ ¡E.P.H . 

6+

O
'6 -

Debido al enlace puente de hidrógeno, los “ líquidos asociados” (así se denomina a las sustancias que 
presentan este tipo de en laces) com o el agua H20 , el alcohol etílico C2H5OH y el amoníaco NH3 poseen 
puntos de ebullición excepcionalm ente altos en comparación con otras sustancias polares que 
pertenecen a una misma función, lo que confirma experimentalmente que el E.P.H. es el más fuerte de 
todos los enlaces intermoleculares.
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Figura 8.7 En la gráfica se muestra la variación de los puntos de ebullición en los hidruros de los grupos VA, VÍA y 
VIIA, Se observa que el amoniaco NH3(¡f el ñuoruro de hidrógeno HFm y el H f iw de cada grupo respectivamente 
poseen los puntos de ebullición más altos debido a que son los únicos de la familia o grupo que poseen enlace puente 
de hidrógeno. En los demás integrantes de la familia o grupo, la temperatura de ebullición varía en forma 

directamente proporcional al peso molecular (  M).

Un comportamiento singular del agua al estado sólido, permite responder a la pregunta típica,

¿Por qué el hielo flota en el agua líquida?

Lo que sucede es que el agua al enfriarse y  llegar a 0°C (punto de solidificación o cristalización) 

adquiere en el estado sólido una estructura hexagonal porosa, es decir, 6 moléculas de H20  se atraen 

por enlaces puente de hidrógeno y se sitúan en los vértices de un hexágono dejando al centro grandes 

espacios vacíos, razón por la cual el volumen del hielo es mayor que el volumen de agua líquida (por ello 

una botella de vidrio llena de bebida se rompe cuando su contenido se congela totalmente), por lo tanto 

la densidad del hielo es menor que la del agua líquida, razón por la cual flota sobre éste.

La densidad se define así: Densidad = masa

volumen Í
 mayor volumen =» menor densidad 
menor volumen *■* mayor densidad

Los valores conocidos para la densidad del hielo y del agua líquida que confirman los conceptos 

planteados son: 0,92 g/mL y 1 g/mL respectivamente.
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Figura 8.8 La estructura del hielo. Se observa la distribución hexagonal de las moléculas de H¡0 (dispuestas en ios 
vértices de un hexágono) y atraídas entre sí por enlaces puente de hidrógeno, quedando espacios vacíos al centro, 
de esta forma el hielo posee mayor volumen y menor densidad que el H¡0 líquida.

4- - H

0

H —  _ S+H ' '  TH*+ 8- 
f i »  H

T
H 6+ H 6+

H 20 (s)
^ )l^ n  cristalino

En química orgánica, los alcoholes son compuestos con punto de ebullición alto, por ejem plo el 
alcohol etílico CjHsOH hierve a 78,9°C, sin embargo, los ácidos carboxílicos com o el ácido acético 
CH3COOH (hierve a 118°C) poseen puntos de ebullición más altos, a pesar que los dos poseen E.P.H., 
esto se explica porque en CH3COOH hay mayor número de E.P.H. (5 E.P.H por m olécula) mientras que 
en C2H5OH sólo hay 3 “E.P.H" por molécula. Además, en CH3COOH hay mayor fuerza de London, por su 
mayor peso molecular, que en CjHjOH. Las fuerzas de London están presentes también en las 
moléculas polares.

ENLACE MEDIANTE HJERZAS PE IQWOON ( fX ) i m -

Se denominan así en honor a! físico - químico alemán Fritz London (1 930), también son denominadas 
fuerzas de dispersión; antiguamente se les llamaba también fuerzas de Van der Walls. Actualmente, 
fuerzas de  Van der W alls involucra a todas las interacciones o fuerzas intermoleculares.

La fuerza de London consiste en una fuerza de atracción eléctrica muy débil entre dipolos no 
permanentes, es decir entre un dipolo instantáneo y un dipolo inducido correspondientes a 2  moléculas 

que se encuentran a distancia de 5 a 10 Á  entre sí, es decir, que se manifiestan a distancias muy cortas

y su magnitud varía en relación directa a 1 /d7, lo cual significa que son más débiles que los enlaces 
dipolo-dipolo (con relación 1/d4), por lo que podemos establecer el siguiente orden respecto a la 
intensidad de las fuerzas intermoleculares.

Eplace
{^ntedfehidrógeñp<^;#«íppM/»^l̂ )p í f f l é i ’Hf Me'^iidori/
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Las fuerzas de London o de dispersión están presentes en todo tipo d e  moléculas (apolares y 
polares) cuando las sustancias se encuentran en estado sólido o líquido. En moléculas apolares las 
fuerzas de London son las únicas atracciones intermoleculares que existen, debido a ello se puede 
explicar la licuación de sustancias gaseosas com o el metano (CH4), dióxido de carbono (C 02), dióxido 
de azufre (S02), oxígeno (0 2)  nitrógeno (N2), hidrógeno (H2), etc. a temperaturas muy bajas y presiones 
altas, ya que a esleís condiciones surgen las fuerzas de London.

Figura 8.9 En una muestra de 0 ¡ líquido, la cercanía éntre una y otra molécula produce la formación de dipolos 
instantáneos y éstos generan dipolos inducidos, luego surgen las fuerzas de atracción débil entre los polos opuestos 
que se ¡laman fuerzas de London (F.L).

I ,  =  opj dipolo instantáneo

S a

i ■++
dipolo inducido

En ausencia de enlaces puente de hidrógeno, los puntos de ebullición de los hidruros semejantes 
como: CH4, SíH4, GeH4 y SnH4, se incrementa con bastante regularidad al aumentar el peso molecular, 
esto se explica por la mayor intensidad de las fuerzas de London en las moléculas de mayor tamaño y 
este concepto también se cumple en el caso de moléculas polares, que no poseen enlace puente de 
hidrógeno. Así por ejemplo la secuencia en el incremento del punto de ebullición en el grupo VI1A es: 
HCI <  HBr <  Hí y en el grupo VIA es: H2S <  H2Se <  H2Te.

'¿"'■Vw .> * -:T, ,' ■ “  ■. - - 7 7  r; —- 1 — « ~ f  ,
.db^t^úpenleprojiprcional al peso molecular, superficie de contacto y 

númerode electrones dé Valencia no enlazantes (electrones polarizables). . '
- - « ■ ..... * v- •- : -v • - ~ "■ -...... --— - ....... •- ---- •:—  ^

Figura 8.10 Puntos de ebullición de los hidruros del grupo IVA. Se observa un incremento de estos valores conforme 

aumenta el peso molecular, lo que confirma que la fuerza de London aumenta con el peso molecular (M ).
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En química orgánica, debido al incremento de las fuerzas de London (F.L) con el peso molecular, el 
punto de ebullición aumenta cuando se incrementa el número de carbonos en la molécula. Por ejemplo, 

en los hidrocarburos parafínicos tenemos:

n - pentano, C5H12 >  n - butano , C„ H J  familia de 
(Teb = 36,1°C) (Teb = -0,5"C) jaléanos (parafinas)

/
Por otro lado, si los hidrocarburos son isómeros, es decir que tienen la misma fórmula molecular y 

por lo tanto el mismo peso molecular, pero son diferentes en sus estructuras y propiedades, entonces 
el que posee más ramificaciones presenta menor fuerza de atracción de London (F.L) porque tiene 
menor superficie de contacto y su punto de ebullición es menor, así:

CH, CH, \
l l isómeros

c h  3 -  c h 2 -  c h 2 -  c h 2 -  c h ¡  >  c h 3 -  c h  -  CH2 -  c h ,  >  c h , - c  -  ch , V del pentano 
n -pentano isopentano J.»» I'rZ-36.ro mfc-a-o > C’H"

(Teb. =P, J°C)

Tabla 8.2 Se muestra la influencia de la fuerza de atracción de London (F.L) en la energía tota! por enlaces 
intermoleculares en unidades de kilojoule por mol (kJ/mol) en algunas sustancias.

Moléculas
Energía total p o r  

enlaces : 
Intermoleculares

11 ........ .....- —-

Energía por 
fuerzas de 
; London

Energía por 
enlaces *

’ : d ip o lo -d ip o lo  1 v

h 2o 47 10,9 36

n h 3 29 16,3 13

HC1 21 17,8 3,3

c o 2 8,7 8,7 0

Se observa una contribución de los enlaces por fuerzas de London en todas las moléculas. En el caso 
del H20  y del NH3 los enlaces dipolo -dipolo están constituidos por enlaces puente de hidrógeno.

ENIACE METÁLICO ^  .________________ v- r ‘ : V ? > - ;.. -y

Sabemos todos que los metales poseen brillo, alta resistencia mecánica, son buenos conductores 
eléctricos y caloríficos, dúctiles (conversión a hilos), maleables (conversión a láminas), relativamente 
de alta densidad y dureza, etc.

Los compuestos iónicos y covalentes ¿poseen estas propiedades?

Evidentemente que no, por ejemplo los sólidos iónicos son quebradizos y malos conductores; los 

covalentes son opacos, de baja resistencia mecánica y malos conductores.

Entonces, en los metales ¿no hay enlace iónico ni enlace covalente?
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No, existe un tipo de enlace muy especial llamado enlace metálico.

Existen dos modelos que inventaron los científicos para explicar ei enlace en los metales: el modelo 
de “gas electrónico” y el m odelo de bandas, este último se fundamenta en la mecánica cuántica (se 

trata en química superior).

Antes de abordar el enlace metálico según el m odelo de “gas electrónico”, se debe tener en cuenta 
que los metales son sólidos cristalinos (los átomos metálicos se encuentran ordenados en el espacio 
tridimensional según un patrón de distribución llamada celda unitaria, de forma cúbica y hexagonal 
compacto principalmente) con formas geométricas definidas.

Figura 8.11. Celdas unitarias de sodio, bario y aluminio, respectivamente:
(a ) Cúbica de cuerpo centrado (cc)  (b ) Cúbica de caras centradas (ccc) (c ) Hexagonal de empaque compacto

■“V

i

(b) (c)
Modelo del gas electrónico. Según este modelo, los electrones de valencia se desprenden de sus 
átomos y quedan libres para moverse y desplazarse por ioda la red cristalina en forma caótica o al azar 
formando as! un “mar de electrones", o “gas electrónico” que envuelve a los cationes metálicos (los 
átomos metálicos, al perder sus electrones de valencia quedan cargados positivamente) surgiendo así 
una gran fuerza eléctrica de atracción entre los cationes y el “mar de electrones”, que es la responsable 
de que los metales tengan en general alta resistencia mecánica.

Figura 8.12 Los cationes metálicos ordenados y cohesionados debido a la interacción con el “mar de electrones” 
según el modelo del “gas electrónico". Las esferas representan a los cationes metálicos y los puntos a los electrones 
móviles que forman el “mar de electrones".

.'.’ i-

i ®

Este modelo logra explicar de manera simple la gran mayoría de las propiedades de los metales, así 
por ejemplo, la movilidad de los electrones deslocalizados o  electrones móviles son los responsables de 
la alta conductividad eléctrica y calorífica; el lustre o brillo metálico se explica debido a que los 
electrones móviles interactúan fácilmente con los fotones incidentes de la luz y éstos son reflejados, que 
finalmente impresionan nuestra retina.

i  .Amina de plata
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Figura 8.13 Propiedades metálicas

a) Los metates conducen Ia corriente eléctrica debido 
a la gran movilidad de ¡os electrones libres.

b ) Los metales brillan debido a que la luz es reflejada 
por interacción del fotón con electrones libres.

Luz 
incidente1

Luz
Reflejada

1— .(© * ♦  ©  *. ©  •" © •  .*

La maleabilidad y ductilidad de los metales se logra mediante la acción de fuerzas extemas o  tensión 
mecánica; esto se explica de la siguiente manera: todos lo iones metálicos son idénticos y se encuentran 
dentro de un “mar de electrones" y cuando se aplica una tensión m ecánica solamente hay un cam bio 
de posición de los iones sin alteración del tipo de cristal metálico ni las fuerzas de interacciones (enlace 

metálico).

Figura 8.14 Cuando el metal se distorsiona, por ejemplo, cuando se lamina o se forman alambres, el medio 
circundante de los átomos metálicos permanece esencialmente sin cambio. Esto explica porque las láminas 
metálicas y los alambres permanecen intactos.

" © © © © © ’ Tensión © ■#>

© © © © © ©
Mecánica

© a* & Fuerza
© # © © © © © © ©

. © © © ©
Fuerza t k % 0 &

Figura 8.1 S Debido a su maleabilidad y ductibilidad, los metales pueden adoptar muchas formas útiles que tienen 
múltiples aplicaciones.
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P r o b le m a s  R esueltos

Problema 1
Establezca la relación correcta entre el tipo de 
h ib ridación  y la g eom etr ía  m olecu lar
correspondiente.
I. sp2 a. Tetraédrica
II. sp b. Octaédrica
III. sp3 c. Triangular
IV. sp3d2 d. Lineal 
Resolución:
Teniendo en cuenta los tipos de hibridación 
estudiados (m ezcla de orbitales atómicos s, p y
d) y sus geometn'as correspondientes, lo correcto 
es:
I-c  (3 orbitales híbridos sp2 separados 120°)
II-d  (2 orbitales híbridos sp separados 180°)
III~a (4 orbitales híbridos sp! separados 109,5°) 
IV- b (0 orbitales híbridos sp3d2 separados 90°)

C) El azufre posee en su estado normal sólo dos 

orbitales desapareados;- para formar cuatro 

enlaces covalentes es necesario realizar una 

hibridación tipo sp3d y, com o queda un par 

solitario, la geometría molecular es de un 

tetraedro deformado.

D) El aluminio posee 3 electrones de valencia 

con la que forma 3 enlaces covalentes 

normales, para llegar al octeto acepta un par 

electrónico del ión cloruro CI '.

i - i
IC1I

í
AI

-  /  \ " -  
¡CI \

IC1!

CI!
‘rgédric,

Problema 2
¿Cuál de las siguientes especies no presenta 
geometría molecular tetraédrica?
A ) SiBr„ B) NF,+ C) SF,
D) A1CI, E )BF4
Resolución:
A ) Realizamos primero la notación de Lewis y ?r¡ 

base a las reglas prácticas hallamos la 
geometría molecular 

IBrl

109,

IBr
IBrl

hibridación sp3: tetraédrica

tetrabrom uro de silicio

B) La carga positiva indica que el N fia perdido 
un electrón (del orbital lleno) por lo cual 
posee 4 electrones desapareados donde 
forma enlaces covalentes normales, previa 
hibridación en sp3.

1+1

Fl
es tetraédrica

E) En forma análoga al AIC14 el B acepta un par 

electrónico del ión fluoruro F ', entonces el 

(BF4) ' es tetraédrica.

R pta : C

Problema 3
Marque la relación incorrecta acerca de las

moléculas y su geometría

A ) H,S : angular B) ZnCl2: lineal

C) SiH4 : tetraédrica

D) PC13: triangular ' E) XeF4 : planar cuadrada 

Resolución:

La molécula del tricloruro de fosforo PC13 según 

notación de Lewis posee 3 enlaces y un par 

electrónico libre, por lo cual su geometría es 

piramidal.

leu | ig i  
leu

j Rpta: jo!
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Problema 4
Una de las siguientes moléculas no es polar.

A ) F20  B) N 0 2 C ) NFj

D) PCI5 E) H20

Resolución:

Teniendo en cuenta la regla general de que sólo 

las moléculas simétricas no son polares, el PC15 

(posee geometría bipiramidal trigonal), 

pentacloruro de fósforo es apolar ( f i R= 0 )

IC1I

Problemas
Respecto a la polaridad, apolaridad y solubilidad 

de las sustancias químicas ¿qué proposiciones 

son incorrectas?

I. El HaO disuelve a la sacarosa y  al alcohol 

etílico porque estos últimos son polares.

II. El H20  no disuelve a los aceites, porque éstos 

son apolares.

III. Si una molécula posee enlaces polares, 

entonces habrá siempre un momento dipolar 

resultante diferente de cero.

IV. Si una molécula posee enlaces no polares 

entonces en ningún caso será polar.

Resolución:

Las proposiciones I y 11 son correctas de acuerdo 

a ia regla de que “ lo semejante se disuelve con su 

semejante” . III y IV son incorrectas porque la 

polaridad de una molécula depende de su 

geometría molecular y el efecto de los pares 

solitarios.

E jemplo:

Trifluoruro de boro (BF3)  posee 3 enlaces polares, 

pero el momento dipolar resultante es cero 

porque su geometría es trigonal plana.

IFI

ltP P*=  0 (apolar)
_ B _
V '  V

IFI IFI

La fosfina PH3, posee 3 enlaces no polares, pero el 

m om ento dipolar resultante es mayor que cero 

0 i„ =  0,55 D), es decir, la molécula es polar por 

efecto del par solitario.

$  t u ,

H

R ptkÍH ylV

Problemas
Petra la siguiente estructura del pentóxido de 

dinitrógéno, N2Os, indicar la proposición 

incorrecta:

i5  v Oí
^

N -  O -  N 

lOi Oí

A ) Presenta 6  enlaces covalentes polares.

B ) Cada átomo de nitrógeno se ubica etl centro 

de un triángulo equilátero.

C ) Cada átomo de nitrógeno posee hibridación 

sp2.

D) La molécula posee momento dipolar 

resultante nulo.

E) El se disuelve en el agua.

www.FreeLibros.me
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Resolución:

Dibujamos los vectores momento dipoiar (¡u.) 

para cada uno de los enlaces polares N - O y N =0

'Ó oJ1 -  r  I Q 1

N ^ O ^ N  

10 F ^ Oí

Se observa que es una molécula simétrica, por lo 

tanto, es apolar (uR =  0) y  no se disolverá en 

agua.

Problema 7
¿Cuál de las siguientes sustancias no posee 

enlace metálico?.

A ) Cobre electrolítico B) Bronce D) Latón

D) Diamante E) Sodio

Resolución:

El enlace metálico se presenta en todos los 

metales y sus aleaciones: Cu, Na, bronce 

(aleación de Cu y Sn), latón (aleación de Cu y Zn), 

etc.

El diamante es carbono puro (no metal) y sólo 

posee enlaces covalentes C -  C.

áa.D

La temperatura de fusión depende de la 
intensidad del enlace metálico y el tipo de cristal 
metálico, por lo tanto, no todos los metales 
poseen altos puntos de fusión, así por ejemplo los 
metales del grupo IA y IIA poseen bajos puntos de 
fusión.

Rpta: A

Problema 9
¿Cuál de los enlaces químicos no corresponde a 
enlace intermolecular?
A ) Dipolo -  dipoio
B) Fuerzas de London
C) Enlace puente-hidrógeno
D) Enlace metálico
E) Fuerzas de van der Waals 
Resolución:
Los enlaces intermoleculares se dividen en 2 
grupos grandes:
I. Dipolo - dipolo, para moléculas polares, 

s ien d o  el m ás intenso el  enlace  
puente -  hidrógeno.

II. Fuerzas de dispersión o de London, atracción 
entre dipolos inducidos generados en 
moléculas apolares a distancias muy cortas.

Modernamente las fuerzas de van der Waals 
incluyen a todos los tipos de enlaces 
intermolecuiares.

Rp ta : D

Problema 8
¿Qué propiedad no corresponde a las sustancias 

que poseen enlace metálico?

A ) Todas poseen altos puntos de fusión

B) Buenas conductoras de electricidad

C) Presentan maleabilidad y  ductibilidad

D) Presentan gran conductividad térmica

E) Presentan brillo característico 

Resolución:

Según la teoría del enlace metálico, con el 

m odelo de “gas electrónico” se logra explicar la 

gran mayoría de las propiedades de los metales y 

sus aleaciones.

Problema 18
¿Qué sustanciéis poseen atracciones moleculares
dlpolo-dipolo pero no enlaces puente de
hidrógeno?
A ) CH4; BF3 B) BeCl2; CC14
C) H C H O ;  C H 3 C O C H 3

D) HBr; A1C13 E) HC1; S03
Resolución:
Analizando altemativéis:
A ) El metano CH4 es tetraédrico y el trifluoruro de 

boro es trigonéil planar, com o son simétricas 
son moléculas apolares y presentan sólo 
atracciones de London.
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B) El dicloruro de berilio BeCL¡ y el tetracloruro 

de carbono CC14 son moléculas de geometría 

simétrica, por lo cual son apolares y presentan 

sólo atracciones de London.

C ) El formaldehído HCHO es polar y no posee 

enlaces puente-hidrógeno.

Hs ©  ©
C =  Oí

/
H

I.a acetona' CH3COCH3 es polar y no posee 

enlaces puente de hidrógeno.

c h 3n@  0
C =  Oí

ch 3/

Luego estos compuestos poseen enlace 

intermolecular dipolo-dipolo.

D) El HBr es polar, pero el A1C13 no es polar por 

ser de geometría trigonal planar.

E) El HC1 es polar, pero el S03 no es polar por ser 

de geometría trigonal planar.

| Kpyv-P

Problema 11
Acerca del enlace puente de hidrógeno, ¿qué 

proposiciones son falsas?.

I. Las sustanciéis que presentan estos enlaces 

generédmente poseen baja volatilidad.

II. El ácido acético, CH3COOH forma enlaces 

puente de hidrógeno

III. El diborano,B2H6y el éter etílico, C2H5-0 - C 2H5 

presentan este enlace intermoleculcir.

IV. La trimetil amina, c h 3 — n — c h 3 y el
l

c h 3

acetaldehído, CH3 — C — H son líquidos 

O

asociados.

Resolución:

I. Es verdadero, las sustancias que poseen 

E.P.H. (enlace puente de hidrógeno) tienen 

temperatura de ebullición relativamente altas, 

por lo tanto de baja volatilidad (los líquidos 

volátiles son aquéllos que poseen bajas 

temperaturas de ebullición).

II. Es verdadero, en el ácido acético se observa la 

formación de E.P.H.

O ..............H -  O

c h 3 - c ^ ©  ©  s‘ c - c h 3
\ '/

O -  H ..............O
©  ©

III. Es falso, las moléculas que poseen E.P.H. 

deben tener en su estructura enlaces: H-O, 

H -N  o  H-F. Entonces el diborano y ei éter 

etílico no poseen E.P.H.

IV. Es falso, los líquidos asociados poseen E.P.H. 

La trimetil amina y el acetaldehído posee el 

hidrógeno unido al carbono por lo cual no 

poseen E.P.H y no son líquidos asociados.

[Rpta: I I I y  IV

Problema 12
¿Qué sustancias son disolventes semejantes al

agua?.

A ) C6H6 y CS2 B) CC14 y C2H5OC2H5

C) NH3 y CH3OH

D) CH3COCH3 y NH3 E) CH3COOCH3 y NH3 

Resolución:

El agua es un disolvente polar, además posee 

enlaces puente de hidrógeno. Las sustancias 

semejantes son amoníaco, NH3W y metanol, 

CH3OH(i) que son también polares y poseen 

enlace puente de hidrógeno.

i Rpta : C
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¿A qué se debe que el hielo flota en el agua 

líquida?

A) Debido a su mayor densidad

B) Porque posee enlaces dativos
C) Por su estructura hexagonal porosa
D) Por las atracciones de London
E) Debido a su estructura cúbica compacta 
Resolución:
El agua sólida o hielo posee mayor volumen que 

el agua líquida, por lo tanto, tiene menor 

densidad. Este hecho se debe a la estructura 

hexagonal porosa o  hueca del hielo.

Rpta: C

Problema 14
Señale aquella  característica que no 
corresponden a las atracciones moleculares de 

London
A) Se produce a distancias intermoleculares muy 

cortas.
B) Consiste en la atracción de dipolos 

permanentes que las sustancias forman.

C) Su magnitud es directamente proporcional al 
peso molecular de las sustancias.

D) Estas fuerzas de dispersión permiten explicar 
la existencia de gases licuados como O2(0, 
C3Hm  CO2(0, etc.

E) En hidrocarburos, el isómero ramificado 
posee menor atracción de London que el 

isómero lineal.
Resolución:
Las atracciones moleculares de London se 

presentan en moléculas apolares, que a 

distancias muy cortas entre sí forman dipolos 
temporales inducidos que se atraen débilmente, 
pero cuya magnitud puede aumentar con el peso 
molecular de la sustancia.
Debido a Jas fuerzas de London se puede licuar 
todos los gases a temperaturas bajas y presiones 
altas.

En hidrocarburos como el isobutano y el 
n-butano, el primero es ramificado y posee 
menor fuerza de London.

♦ ♦ ♦ CH, ♦ ♦

^ H , - C H - C ^ p  7  ChJ -  Cl^

t 1  n  Í . S S -  t m t m t t  . “ s u
+ ♦ de London y y t t T Y Y y y t  do London

+ + + CHj +, +

Isobutano n • butano
(ramificado) (Hnoal)

La magnitud o intensidad de la fuerza de London 
depende directamente de la superficie de 
contacto de los dipoios inducidos, razón por la 
cual en el isobutano hay menor atracción de 
London (por su menor superficie de contacto) y 
en el n-butano hay mayor atracción de London 
por su mayor superficie de contacto.

Rpta: B

_______________________ Q u ím ica

Problema 15
Indique el orden decreciente de la intensidad de 
los enlaces intermoleculares:
Enlace dipolo - dipolo (I)
Fuerza de London (II)
Enlace puente de hidrógeno (III)
Resolución:
El enlace puente de hidrógeno es la más fuerte y 
la fuerza de London generalmente, el más débiL

Problema 16
Indique en cuáles de los siguientes compuestos 
el átomo de azufre presenta hibridackjn sp2.
I. Dióxido de azufre S02
II. Trióxido de azufre S03
III. Ion tiosulfato (S20 j )2'
IV. Difluoruro de azufre SF2
V. Ion sulfito (SO3)2'

ÉCH| *  CB|"  CHj “** CBjPl 
-  -  -  -  —
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Resolución:
Como una regla práctica para hallar el tipo de 
hibridación que realiza el átomo central, lo 
haremos de acuerdo al número de pares 
electrónicos que lo rodean (e l enlace doble o  
triple se considera com o un par electrónico), 
según el siguiente cuadro.

 ̂' ?v' \ ' 

H ibridación
Y Número de  pares *' 

electrónicos a lrededor de l 
;: átom o central \

sp 2

sp2 3

sp3 4

sp3d 5

sp3d2 6

Ahora analicemos los compuestos dados:
1. Para el S02 la estructura de Lewis simplificada

es: ¡O = S —*■ Ql

Observamos que el azufre posee un 
equivalente de 3 pares electrónicos que lo 
rodean (e l enlace doble se considera com o 1 
par electrónico) luego la hibridación es sp2, el 
diagrama de sus orbitales híbridos y enlaces 
es:

n

II. Para el S03, la estructura de Lewis 
simplificada es:

. Hibridación sp2

IO = S — OI

En este caso el átomo de azufre también se 
rodea de 3 pares electrónicos, por lo que su 
hibridación es sp2.

III. Para el ion tiosulfato (S20 2) 2 la estructura de 
Lewis es: _

_ T _ V 2
S < - S — 01
-  I -

IO! /

Se observa que el átomo central se rodea de 
4 pares electrónicos, entonces la hibridación 
es sp3.

IV. Para el difluoruro de azufre SF2 la estructura 
de Lewis es:

l¥  — S — F|

El azufre se rodea de 4 pares electrónicos, por 
lo que su hibridación es sp3.

V. Para el ion sulfito (S03) 2 , la estructura de 
Lewis es:

loi /

El azufre se rodea de 4 pares electrónicos, por 
lo que su hibridación es sp3

Problema 17
En diciembre de 1 984, una nube tóxica cubrió 
Bhopal, en la India, cuando en una fábrica, el 
agua ingresó a un tanque de metil isocianato y 
éste escapó a la atmósfera. ¿Qué tipos de 
hibridación poseen los átomos de C, N y O en la 
estructura del metil isocianato CH3-N = C = 0 ?  
Resolución:
Completamos la estructura de Lewis del metil 
isocianato con los pares electrónicos libres:

H
I

H -  C -  N =C  =0|
I
H

Entonces se observa que el primer carbono 
hibridiza en sp3 (4 pares electrónicos)
El átomo de nitrógeno hibridiza en sp2 (3 pares 
electrónicos).
El segundo carbono hibridiza en sp (2 pares 
electrónicos).
El átomo de oxígeno hibridiza en sp2 (3 pares 
electrónicos).
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Problema 18
En 1 963, e¡ químico Neil Bartiett obtuvo ios 

primeros compuestos de ios gases nobles (que 

hasta entonces se pensaba que eran totalmente 

inertes). Uno de estos compuestos es ei XeOFv,. 

Indique la hibridación que realiza el Xe y su 

geometría molecular considerando al Xe com o 

átomo central.

Dato: el Xe pertenece al quinto periodo. 

Resolución:

1. Para que el átomo de un gas noble forme 2 ó 

más enlaces debe pasar al estado excitado y 

luego hibridizarse.

: x e :  í

átom o norm al

JL
5dr1 [ ¿J— ~ — JZ— Mxy 

5s

J L
Sájr

: x e -
4

¿  *
átomo excitado

^  ^  ^  © _ © _
^  ©  ® _  ® _  © _  5d^ 5djfZ
f  TT 5px 5py 5pz

Por lo tanto su geometría molecular es de 

piram idal cuadrada.

Problema 19
¿Cuál de las siguientes moléculas posee menor 

ángulo de enlace?

A ) PH3 B) NH3 C) GaClj

D) Hg2CI2 E) BeCl42

Resolución:

Tomaremos en cuenta las reglas prácticas de la 

geometría molecular:

A ) En este caso, el “ P" que es el átomo central, 

posee 3 enlaces y un par electrónico libre por 

lo cual su geometría es:

Todos estos orbitales deben hibridizarse para 

generar así 6 orbitales híbridos sp3d2. La 

fórmula Lewis simplificada es 

101

.-x e rT z  
/  \ 

l£l IFI

II. Con respecto a su geometría molecular, se 

sabe que, si ei átomo central presenta 6 pares 

electrónicos compartidos (6 enlaces), su 

geometría debe ser octaédrica; pero hay 1 par 

electrónico libre o solitario y, por el m odelo de 

R.p .e.c .v , éste ejerce repulsión hacia los pares 

electrónicos compartidos.

a - h
H 0 H  

0=93,3°

B) En este caso el “N” que es el átomo central 

también forman 3 enlaces y posee un par 

solitario, luego la geometría es piramidal.

/v \
H  9 H

0 =  107°

H

Este ángulo es mayor debido a que el “N” es 

más electronegativo que “P ” , por lo que hay 

mayor polaridad del enlace “N H” y por lo 

tanto mayor repulsión de los pares 

electrónicos enlazantes, debido a ello se 

justifica el mayor ángulo de enlace.
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C) En el tricloruro de galio, el Ga. que es el átomo 

central, posee sólo 3 enlaces covalentes simples 

por lo cual su geometría es trigonal plana.

iCÍI
l-*V20°

i c r  ic ii

D) En el dicloruro de mercurio Hg2Cl2, hay 2 

centros que corresponden a los átomos de 

mercurio, cada uno de los cuales es divalente, 

es decir que cada átom o de mercurio sólo 

forma 2 enlaces covalentes por lo cual su 

geometría es lineal.

180"

-
I C l - H g - H g - C l l

E) En el ión (BeCI4) 2, el Be, que es el átomo 

central, forma sólo 4 enlaces con el cloro, por 

lo que su geometría es tetraédrica.

6 =  109,5°

Como se observa luego de analizar las 

geometrías de las moléculas indicadas, el 

menor ángulo de enlace se presenta en el PH3.

 ̂Rpta: A  j

Problema 21
¿Cuál de los siguientes compuestos posee un 

m om ento  dipofar mayor que cero?

A ) PFS B) CF4 C ) SeCl4

D) CS2 E) AlBr3

Resoiuciijjl
Al analizar lapoiaridad de una molécula debem os 
recordar que las moléculas simétricas, es decir, 
de geometría lineal, trigonal plana, tetraédrica, 
bipiramidal, octaédrica, etc no son polares 

(í¿R = 0 ), es el caso de:

A ) B) f
i I —

F, I ,F  C — Fi
N j /  bipiramidal

I V /ViF

tetraédrica

D)
O =  C O Lineal

E) iBri

Ai trigonal plana
_ /  \  s 
iBr ^

Pero en el caso de:

C) Q i

ICII ICII

El “Se” , que es átomo central, presenta un par 
electrónico libre, por lo que la m olécula es 
asimétrica, entonces es polar (uR >  0).

Í * ^ C I

Problema 21
El hexacloruro de dialuminio AI2C16 existe en fase 
gaseosa con la siguiente estructura de Lewis. 
Respecto a esto indique qué proposiciones son 
incorrectas:

C l C l C1 
\  \  /

A l A l
/  \  /  \

Cl Cl Cl
I. La molécula presenta enlaces polares, por lo

que tendrá un momento dipolar resultante 
diferente de cero.

II. La molécula presenta simetría, por lo que es
apolar (jxR =  0)

III. El hexacloruro de dialuminio A12C16 es soluble
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Resolución'

Dibujamos los vectores momento dipolar ( p )  en 

cada uno de ios enlaces polares AJ-C1.

Cl Cl ü a Cl
¿<¡5. ^  ^
*  A l f  2 A l a
■íZ

Cl <* Cl Cl

Se observa que es una molécula simétrica, por lo 

que los vectores momento dipolar se anulan entre 

sí, entonces la molécula com o un todo es apolar

Mr = 0.

Si la molécula es apolar, entonces se puede 

disolverse en CC14 y CS2, que también son 

apolares.

II. Es verdadero, porque las fuerzas de atracción 

de London son los únicos enlaces que se 

presentan en moléculas apolares de los gases 

com o el CH4 y C02.

III. Es falso, porque en los ácidos oxácidos se 

presenta el enlace H-O, lo cual significa que 

existen enlaces intermoleculares puente de 

hidrógeno (E.P.H).

Ejemplo: enlace puente de hidrógeno en el 

ácido sulfúrico.

H -O  O -W -'-H -O  O
\  S i -  1 + \  S

S S
H - 0 /  ' V0.?1.h . H - 0 /  N 0

S- ÓT

Rpíái.l Rpta: III

Problema 22
Con respecto a los enlaces intermoleculares,

¿qué proposiciones son incorrectas?

I. Las propiedades físicas de las sustancias sólidas 

y líquidas dependen fundamentalmente de los 

enlaces intermoleculares

II. Si los gases como el metano CH4, el dióxido 

de carbono C 02, se pueden licuar a 

temperatura bajas es por la existencia de las 

fuerzas de atracción de London.

III. Los ácidos com o H2S04) HN03 y HC104 poseen 

enlaces dipolo-dipolo, pero no enlaces 

puente de hidrógeno

Resolución:

Analicemos cada proposición:

1. Es verdadero, porque el punto de ebullición, el 

punto de fusión, la viscosidad, etc. son 

propiedades físicas de líquidos y sólidos cuya 

magnitud dependen principalmente de los 

enlaces intermoleculares.

Problema 23
Ordene de mayor a menor punto de ebullición los 

siguientes compuestos.

1. CHjCHO II. C2H5OH

111. C4H10 IV. C,H8

Resolución:

Analicemos las estructuras moleculares

I. Acetaldehído

CH3 - C - H (Teb. =  21°C)
ijU
O

II. Alcohol etílico

CH3 CH2 - O - H  (Teb =  78,5°C)

III. n - butano

CH3 - CH2 - CH2 CH3 (Teb =  - 0,5°C)

IV. Propano

CH3 - CH2 - CH3 (Teb = -44°C)

Observamos que en (II) hay un enlace O - H, lo 

que s i gn i f i ca  que  prese nta  e n la c e s  

intermoleculares puente de hidrógeno.
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Capítu lo  VIII
Geometría M olecular—

En (1) la molécula es polar, por lo cual posee 
enlaces dipolo-dipolo.  ̂ El OH) y (IV ) son 
hidrocarburos, por lo tanto, son apolares y sólo 
presentan atracciones de London cuya magnitud 
aumenta cuando hay mayor número de átomos 
de carbono (con el aumento del peso molecular). 
Por lo tanto, el orden decreciente en el punto de 
ebullición es: II >  1 >  III >  IV.

Problema 24
Marque la relación incorrecta con respecto al 
punto de ebullición de la pareja de sustancias que 
se indican.
A ) H2Se >  H2S
B) HBr > HC1
C) CH3CHjCHO >  CH3 - CO - CH3
D) Oz >  N2
E) S02 <  S03 
Resolución:
En (A ) y (B ) se presentan enlaces dipolo-dipolo, 
porque dichas moléculas son polares y se cumple 

que a mayor peso molecular ( M )  mayor punto de 

ebullición.

Muse ( 8 »  > MH . (34)

Mu (81) (36,5)

En (C ), la afirmación planteada es falsa, puesto 
que la acetona (I)

8 -

O O

CHj — C
8+ Ü .8+

"CH j
CHj - C H 2- C ^ h

0 ) J CU)

es más polar que el propionaldehído (II), por lo 
tanto, la acetona posee mayor punto de 
ebullición.
En (D ) el 0 2 tiene mayor punto de ebullición que 
N2, porque tiene mayor peso molecular (mayor 
fuerza de London).
En (E), se comprueba mediante estructuras de 
Lewis que

!Oi ) _  -i

A  A  ,oAoi
IQ IOI J i

el S03 es una molécula cuya geometría es trigonal 
plana, es simétrica y no tiene polaridad, entonces 
sólo posee atracciones de London rnuy intensa 
debido a su mayor peso molecular.
El S02 es una molécula angular, entonces es polar 
y posee enlaces dipolo-dipolo débil (además de 
atracciones de London, que siempre están 
presentes en todas las moléculas) luego el S02 
posee menor punto de ebullición.

Rpta: C

Problema 25
Acerca de los metales y el enlace metálico no se
puede afirmar que:
I. En los metales predomina el sistema de 

cristalización cúbico y hexagonal compacto, 
por lo que, en general, los metales son muy 
densos.

II. El enlace metálico se origina debido a la 
interacción electrostática entre los cationes 
metálicos y el “gas electrónico”

III. El enlace metálico permite explicar la alta 
dureza y brillo característico en todos los 
metales.

Resolución:
Analicemos cada proposición
I. Es verdadero, los metales en general poseen 

s i s t e m a s  d e  c r i s t a l i z a c i ó n  d e  
em paquetam iento cúbico y hexagonal 
compacto.

II. Es verdadero, porque, según el m odelo de 
“gas electrónico”, el enlace metálico consiste 
en una fuerza electrostática de atracción entre 
los cationes metálicos y el “mar de 
electrones”.

III. Es falso, no todos los metales poseen alta 
dureza (  pueden cortar o rayar a otros 
cuerpos). Hay algunos metales que son 
blandos com o el plomo, los metales alcalinos, 
alcalinos téneos, etc.
La dureza tiene que ver con el tipo de 
cristalización y electrones de valencia 
principalmente. El brillo metálico sí se logra 
explicar fácilmente con el enlace metálico.

Rpta: I I I
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P r o b le m a s  P ropuestos

Indique la molécula polar. Se indica entre 
paréntesis su geometría molecular

A ) CHCI3 (te tra é d ric a )
B) B C I 3  (trigonal plana)
C) BeCl2 (lineal)
D) SiH4 (tetraédrica)
E) COz (lineal)

¿Qué proposiciones son incorrectas? •
I. Si una molécula es simétrica, implica 

que es apolar.
II. El CCl4(t) es un solvente polar
III. Los hidruros comunes (telratómicos) 

del grupo VA son de geometría 
piramidal.

IV. Si una molécula no posee enlaces 
polares, entonces es apolar.

A ) I y II B) II y III C ) I y l V
D) II y IV E) III y IV

¿A qué se debe que la molécula PF3C12 

posee momento dipolar cero?

A ) A su geometría tetraédrica
B) A  su geometría triangular
C) A  su geometría bipiramidal simétrica
D) A  que sus enlaces son apolares
E) A  su geometría planar cuadrado

La alta polaridad del agua se debe a:

A ) Sólo a sus 2 enlaces polares
B) A  la polaridad de sus electrones libres 

sumada a la alta polaridad de sus 
enlaces, en el mismo sentido.

C) Sólo a la polaridad de sus electrones 
libres.

D) A  su geometría angular
E) A su geometría lineal

¿Cuál de los siguientes iones no posee 
geometría trigonal plana?

A ) (S03)  2 B) (B 03)  3 C) (SÍO3)  2

D) (C 0 3) 2 E) (P 0 4)  3

6 . ¿Quién posee mayor temperatura de 

ebullición?

A ) H2 B) N2 C ) O,

D) Cl2 E) F2

7. Indique las proposiciones correctas:

I. El CH3CHO posee enlaces puente de 

hidrógeno.
II Lá fosfina (PH3)  es un líquido asociado.

111. El H20  posee enlaces puente de 

hidrógeno

A ) Sólo I. B) Sólo II C) Sólo III
D) I y II E) II y III

8 . Una de las siguientes propiedades no 

corresponde a un líquido asociado.

A ) Es soluble en H20
B) Punto de ebullición alto

C) Calor de vaporización muy grande

D) Posee alta presión de vapor (muy 
volátil).

E) No es soluble en aceite.

9. ¿Qué enunciados no cumplen con las 

características de ¡os enlaces mediante las 
fuerzas de London?

I. Aumentan su magnitud con el aumento 
del peso molecular de las sustancias.

II. Están presentes en todas las sustancias.
III. En hidrocarburos ramificados su 

magnitud es mayor respecto ai 

hidrocarburo lineal con el mismo peso 

molecular (isómeros)

A ) Sólo i B) Sólo 11 O S ó lo  III
D) I y II E) II y III
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C ap ítu lo  VIII
Geometría M olecular

10. Indique el orden decreciente en la 
temperatura de ebullición de las siguientes 
sustancias.

c h 3 -  c h 2 -  c  -  h  c h 3 -  c -  CH3 
II II
O o

(0 (O)

CH3 -  CH2 -  C -  O -  H  
II 
O

(ni)

A ) I >  II >  III B) III >  I >  II C ) III >  11 >  1
D) I >  III >  II E) II >  I >  III

11. Dado los metales:
I. Mg II. Ca III. Na
IV. AI V. Li
¿en cuál de ellos la intensidad del enlace 
metálico es mayor?

A ) II
D) V

B) III C )IV
E)l

12. ¿Cuál de los siguientes isómeros tiene 
menor densidad?
Fundamentarse en la fuerza de London.
I. CH3 - CH2 - CH2 - CH2 - CH2 - CH3

II. CH3- C H - C H 2~CH2- C H 3

CH,

CH,

13. ¿Cuál de las siguientes sustancias tiene 
menor temperatura de ebullición?

A ) NH3 B) PH3 C ) AsH3
D) SbH3 E) BiH3

14. Ordenar en orden creciente según su 
temperatura de ebullición

H - B r  H - F  H -  I H -  Cl 
0 ) (II) OH) (IV )

A ) IV <  I <  III <  II B) II <  III <  I <  IV
C) II <  IV <  1 <  III
D) 111 <  I <  IV <  II E) IV <  II <  1 <  III

15. Señale el compuesto donde el átomo 
central está hibridizado en sp3d

A ) SF6 B) XeF4 C ) SeF4
D) H20  E) NH3

16. Muchos compuestos importantes en la 
industria química derivan del etileno C2H4, 
uno de ellos es e l metil metacrilato cuya 
estructura se muestra a continuación.

H x  .CH3

C = C Í * / ^H CH,
O

III. CH, - C - CH, - CH,

Según la estructura, son incorrectos:

I. Se presenta hibridación sp2 y sp3 en los 
átomos de carbono.

II. El ángulo de enlace (a ) es aproximada
mente 120° y en (b ) es un poco menor 
de 109,5°

III. Hay 10 átomos de la m olécula que se 
encuentran en un m ism o plano.

CH,

IV. CH, - CH - CH - CH,
I I 

c h 3 c h 3

A ) I y II B) I y III C ) II y III
D) Sólo II E) Sólo III

17. ¿En qué compuestos el nitrógeno posee 
hibridación sp?

A ) I B) II C ) III
D) IV E) Faltan más datos

A ) HN03 y NH3
C) N20 5 y N 0 2
D) HOCNyHCN

B) N20 3 y NC13 

E) H N02 y N20 4
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18.

19.

Acerca de los siguientes compuestos,
I. B2H6 II. SF6 III. IF3
¿qué proposición es incorrecta?

A ) I y II son insolubles en H20, pero III es 
soluble en HzO

B) En III, ei yodo se hibridiza en sp3d 
formando 5 orbitales híbridos

C) En I, la suma de los vectores momento 
dipolar de todos los enlaces es cero.

D) En II, el azufre hibridiza en sp3d2 y com o 
posee 6 enlaces S-F su geometría 
molecular es octaédrica

E) En III, la geometría molecular es 
bipiramidal

¿Qué molécula posee mayor ángulo de
enlace?

A )H 20  
D) CC14

B )NH 3 C) C6H6
e ) n 2o

20. Indique la proposición incorrecta:

A ) En una molécula apolar, los enlaces 
covalentes que la forman pueden ser 
polares o apolares.

B) El N20  es una molécula lineal, por lo 
tanto, es apolar e insoluble en H20.

C) Toda molécula heteroatómica cuyo 
átomo central presenta un par 
electrónico libre es polar.

D) Los compuestos BF3, BeCl2 y  PC15 se 
disuelven en CCl4(r)

E) En toda molécula simétrica, el momento 
dipolar neto (ju.R)  es 0.

21. ¿Cuál de los siguientes compuestos cuyo
momento dipolar fi (Debye) que se indica
es el más soluble en H20?

A ) HF
B) NH3
C )N F3
D) CHC13
E) HC1

ti =  1,91 D 
¡x =  1,46 D 
¡x =  0 , 2 3  D 
M =  1,02 D 
M =  1,08 D

22. El peróxido de hidrógeno (H20 2) es un 
líquido siruposo con una presión de vapor 
relativamente baja y un punto de ebullición 
normal de 152°C, estas propiedades se 
explican porque:

A ) P r e s e n t a  e n l a c e s  c o v a l e n t e s  
coordinados.

B) Presenta enlace dipolo-dipolo, pero no 
enlace puente de hidrógeno

C) Presenta mayor número de enlaces 
puente de hidrógeno por molécula 
comparado con la del agua.

D) Sus moléculas no presentan atracciones 
de London

E) Los enlace puente de hidrógeno de sus 
moléculas son menos intensos que en 
el H20.

23. Señale la pareja de compuestos que son 
líquidos asociados

A ) HC1, CH3CHO
B) CH3OH, HCHO
C) CH3COOH, CH3NH2
D) CH3COCH3, CH3OCH3
E) HBr, CH3OCH3

24. ¿Cuál es la diferencia fundamental entre las 
fuerzas de dispersión de London y el enlace 
dipolo-dipolo?

A ) El enlace dipolo-dipolo es un enlace 
interatómico y las fuerzas de atracción 
de London constituyen un enlace 
intermolecular.

B) El enlace dipolo-dipolo es menos 
intenso que las fuerzas de atracción de 
London.

C) Las fuerzas de London se relacionan 
directamente con el peso molecular de 
las sustancias, lo cual no ocurre con el 
enlace dipolo-dipolo.

D) El enlace dipolo-dipolo se presenta 
entre dipolos permanentes y las fuerzas 
de atracción de London entre dipolos 
instantáneos e inducidos

E) No existe diferencia porque ambos 
constituyen fuerzas de atracción 
electrostática

___________________________ Química.
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C a p í t u l o  VIII
Geometría M olecular

25. ¿Qué parejas de elementos posee enlace 
metálico con menor intensidad?

„  A ) Li, Mg B) Cu, Ag C ) W, Ir
D) Fe, Au E) Zn, C

26. En la estructura de la molécula de C02 y del 
H2C03 que cumplen la regla del octeto, los 
átomos de carbono se hibridizan 
respectivamente en:

A ) sp, sp B) sp3, sp2 C) sp, sp3
D) sp, sp2 E) sp2, sp2

27. Relacione correctamente las sustancias y el 
tipo de híbrido del átomo central en cada 
caso.
I. Cl2 a) sp2
II. C2H2 b) sp3

III. NOj' C) sp

A ) I-b, II-c, IH-a B) I-a, IÍ-b, III-c
C) 11-a, 111-b, II-c
D) I-b, III-c, II-a E) I-b, II-c, III-a

28. Indique verdadero (V )"o  falso (F) según 
corresponda:
• En el tipo de híbrido sp3, el porcentaje 

de carácter “s" es del 25 %
• En el H20, el oxígeno presenta 

hibridización tipo sp3

• En el sulfato, S04‘  el azufre se hibridiza 

en el sp3
• En el gas 0 2, el oxígeno presenta híbrido 

sp2

A) W FF B) FFW  C) W W
D) FFVF E)FFFV

29. Respecto a la molécula pentafluoruro de 
fósforo PFS, es incorrecto:

A ) su geometría molecular es bipirámidé 
trigonal

B) el fósforo presenta octeto expandido
C) el fósforo presenta hibridización sp3d
D) posee 2 enlaces en posición 

ecuatoriales y  3 enlaces en posición 
polar.

É) presenta ángulos de enlace igual a 120° 
y 90°

30.

31.

En la molécula del trifluoruro de nitrógeno 
(NF3), de las proposiciones son correctas:
I. . El nitrógeno presenta híbrido sp3
II. El ángulo de enlace es menor a 109,5°
III. Su geometría es tetraédrica
IV. Es una molécula apolar.

A ) I y III 
D) I y II

B) II y IV C) I y IV
E) III y IV

Relacionar según corresponda:
I. HCN a) Átomo central híbrido sp3

II. SO; b) Geometría angular

III. SnCi2 c) Geometría lineal

A ) I-b, II-c, Ill-a
C) II-a, III-c, II-b
D) III-a, 11-b, I-c

B) I-c, Il-a, Ill-b  

E) I-b, III-c, II-a

32. En la estructura de la molécula de N2 y de 
HN03 que cumplen con la regla del octeto, 
los átomos de nitrógeno se hibridizan 
respectivamente en:

A ) sp, sp3 
D) sp, sp2

B) sp,sp C) sp2, sp3
E) sp3, sp3

33. Se tienen los siguientes líquidos:
I. CH3 - CO - CH3 (acetona)
II. H20 (agu a )
III. CH3COO - H (ácido acético)
En orden creciente a su volatilidad

A ) I < II < III
C ) III <  I <  II
D) I <  III <  II

B) III <  II <  I 

E) II <  III <  I

34. En cuanto a la estructura y propiedades del
bromuro de potasio (KBr), es incorrecto
afirmar:

A ) A  temperatura ambiente se encuentra al 
estado sólido y posee alta temperatura 
de fusión

B) Un catión K+l esta rodeado por 6 iones 
Br'1 y viceversa luego el Índice de 
coordinación es igual a 6.

C) A lo largo de ia red cristalina presenta 
enlaces electrostáticos poiidireccionales

D) Su estructura es del tipo molecular y son 
muy frágiles

E) Presenta menor punto de fusión que 
fluoruro de potasio (KF)www.FreeLibros.me
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C A P I T U L O
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MARMOL PIRITA
Ca C03 Fe S

Levadura 
química 

o de sosa 
(NaHCOj)

Sosa de lavar 
(Na2C 03)

de 
Epsom 

( MgS04 )

A. Muestra los símbolos inventados por J. Dalton para representar a ciertos elementos y compuestos, que 
posteriormente sería cambiado por los símbolos modernos que todos conocemos, que fue creada por 
el químico sueco J. Berzelius.

B. Muestra ciertas sales que tienen gran utilidad para el hombre y las plantas (abonos), todas son 
identificadas por su fórmula química y su nombre específico. Una fórmula química nos proporciona una 
información cualitativa (tipo de elementos) y cuantitativa (la cantidad en que intervienen) de la 
estructura interna de una sustancia química.

C. Se observa algunas sustancias muy conocidas por todos nosotros. Cada compuesto tiene una fórmula 
química y un nombre específico.
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N o m e n c l a t u r a  -

_ y  JNORGÁNICA

/ — ' Z  '.: —   --------- —r - —  ------     ;--------------------- -----------•— >— *

OBJETIVOS ■ ;  v "  '''• .
• Aprender a diferenciar v^énciayhúmerodé oxidación de un elemento químico, ycórno hallarlos 

dada la fórmula de una especie química. ~
• Establecer la fórmula de un cornpüésto inorgánico dado él nombre de éste.
", Determinar el nombre de un compuesto inorgánico dado la  fórm ula de éste.

• Comprender el fenómeno de eflorescencia y delicuescencia..
 ; ; - .. '• : - .  ■________________________

INTRODUCOÓN
Para un químico o estudiante de química es importante conocer la fórmula y el nombre de los 

compuestos químicos, ya que es parte importante del lenguaje de esta ciencia. En la siguiente figura 
indicamos dos compuestos inorgánicos importantes.

Figura 9.1 Se muestra el ácido sulfúrico y un blanqueador muy utilizado en el ámbito doméstico e industrial.
a) H^SOf ácido sulfúrico. Es el número uno en cuanto 

a insumos químicos utilizados en los procesos 
industriales. En el comercio se vende como H¡S04 
18 M (18 molar).
Se usa en fabricación de fertilizantes, plásticos, 
detergentes, pinturas, en refinación de petróleo, etc.

b ) NaCIO, (hípoclorito de sodio). Es el agente activo 
de blanqueadores comunes domésticos (uno de 
ellos es la lejía), que se venden en el mercado con 
diferentes nombres. CaíCtO)? (hipoclorito de 
calcio), se emplea como blanqueador a gran 
escala. Es empleado en la industria papelera y 
textil.
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Químiea,

La primera contribución a la idea de establecer nombres a los compuestos conocidos hasta la Edad 
Media lo proporcionó la alquimia (hasta 1 700). Los alquimistas trabajaban en forma puramente 
empírica, es decir, no sistematizaban sus experimentos en teorías científicas. Los alquimistas tenían la 
idea de que, al combinar ciertas sustancias, se obtendría "la piedra filosofal”, la cual sería capaz de 
convertir cualquier metal en oro. Esto en sí era un objetivo poco científico, pero permitió trabajar con 
un número reducido de compuestos cuyos nombres era posible memorizar; estos nombres hacían 
referencia a su origen, aspecto físico, propiedades o a su descubridor. Por ejemplo: aceite de vitriolo 
(H2S04), ácido muriático (HC1), agua fuerte (HN03), soda caustica (NaOH), leche de magnesia 
(Mg(OH)2), sal de epson (MgS04.7H20), soda para lavar (Na2C03.10H2O), etc.

Actualmente, existen más de cinco millones de compuestos entre inorgánicos y orgánicos para los 
cuales los químicos a través del tiempo han tenido que establecer normas y reglas de formulación y 
nomenclatura que hoy son aceptadas en todo el mundo.

La nomenclatura es el lenguaje de la química y hace más fácil la comunicación entre los químicos 
o estudiantes de química, permitiendo el mayor desarrollo de esta ciencia.

Como antecedentes históricos se debe recordar que en 1 921 se fundó la “Comisión para el Estudio 
de la Nomenclatura de Química Inorgánica” dentro de la 1UPAC (International Union of Puré and Applied 
Chemistry). Los objetivos de la comisión consistían en establecer reglas que permitiesen asignar 
nombres aceptables, claros y unívocos al mayor número posible de compuestos inorgánicos.

Para ello, y a partir de aquella fecha, se celebraron numerosas reuniones que condujeron en 1 957 
al establecimiento de reglas definitivas de nomenclatura inorgánica. El presente libro toma en cuenta 
las normas expuestas en la segunda edición 1 971, considerando las modificaciones de 1 979 y 1 989.

La definición de valencia es fundamental para formular y nombrar los compuestos inorgánicos. Se 
confunde frecuentemente con el concepto de número de oxidación, siendo ambas definiciones 
sustancialmente diferentes.

VALENCIA

Es la capacidad de combinación que posee el átomo de un elemento para formar compuestos. Se 
representa por un número sin signo llamado número de valencia. En un compuesto iónico, este número 
está dado por el número de electrones ganados o perdidos; en un compuesto covalente está dado por 
el número de electrones que aporta o recibe para formar enlaces covalentes.
Ejemplos:

1. Ca*2CI2‘ *
ÍVal
(Val

(Ca) = 2 (número de es perdidos es dos) : divalente 
(Cl) = 1 (número de e ganados es uno) : monovalente

2.
í>

iül
+ 

„ N

'H

Val (O) =2 : divalente 
Val(N) =5 : pentavalente 
Val (H) = 1 : monovalente

3.
/0 \
II

c i r c -H

Val(0) =2 : divalente 
Val(C) =4 : tetravalente 
Val(I) = 1 : monovalente 
Val(H) = 1 : monovalente

En el ejemplo (2) se observa que el nitrógeno forma tres enlaces covalentes normales con sus tres 
orbitales desapareados y un enlace dativo (aporta 2e ), por lo tanto hace intervenir sus 5e de valencia 
en total, razón por la cual es pentavalente.
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Capítulo IX w .
_ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _  N om enclatura In o rg á n ica______

NÚMERO DE OXIDAPÓN O ESTADO DE OXIDACIÓN (E.O)  ' _________________

En un com puesto iónico binario indica la carga relativa que adoptan cada uno de los iones; esta 
carga positiva o negativa nos dará a conocer el número de electrones perdidos o ganados por cada 
átomo del elemento.
Ejemplos:

NaCl * % [Na]+I p c ls r 1 í E.O (Na)= +  1
cloruro de sodio ** 1 E.O (Cl) = - I

m« f 2 -  b l f .  m r 1 [ s f s ] "
fluoruro de magnesio

í E.O (Mg)<=+2 
\ E.O (F) =-1

Se observa que el número de oxidación negativo es para átomos de elementos no metálicos (por su 
mayor electronegatividad ganan electrones), y es positivo para los átomos metálicos (por su menor 
electronegatividad pierden electrones). Además la suma de los números de oxidación en la unidad 
fórmula es cero:

Na+,c r  -  +1 - 1 = 0  ; Mg+2F '2 -  + 2 + 2 (- I )  = 0

En un com puesto covalente representa la carga relativa aparente que adopta cada átomo de un 
elemento cuando se rompen hipotéticamente todos los enlaces. El átomo de mayor electronegatividad 
ganará electrones y el de menor electronegatividad perderá electrones. Citemos algunos ejemplos:

H jO  ¿  <spÁ "fóego'deníptñiá P o " -.’»
H  H  de los dos enlace* •'

H

El átomo de oxígeno gana 2 electrones cuando se rompen heterolíticamente los dos enlaces 
covalentes y cada átomo de hidrógeno pierde un electrón, por lo tanto: E.0(0) = -2 y E.O(H) = +1

H A
peróxido 

de hidrógeno

*r :OSO
0 0 
H H

Lnego de rap ta»  
de Jo* pe» enltce» ( ;0 ) '

+1H

( Á ) '

H+1

En la ruptura del enlace O -O , ruptura homolítica, ninguno de los átomos gana o pierde electrones; 
en la ruptura heterolítica del enlace O - H, el oxígeno gana un electrón y el hidrógeno pierde un electrón; 
por lo tanto:

E.0(0) = -1 y E.O(H) = +1
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topara 
_,de todps Ips en1«x»

+6 +1
4 (:0 :) s 2(H)

toi
«  t „H2S04 Í  h - ü - s - ü - h  

101

En la mptura heterolítica de los enlaces O - S el S pierde sus 6e de valencia; en la ruptura he terolítica 
de los enlaces O - H, el hidrógeno pierde un electrón, en todo los casos el oxígeno gana electrones, por 
lo tanto:

E.O(S) = +6 E.O(O) = -2 E.O(H) = +1

1. En la ruptura heterolítica de enlace hay ganancia y pérdida de electrones; en la ruptura 
rONOOSlÓtel homolítica, cada átomo queda con su electrón, por lo tanto, no hay ganancia ni pérdida de

electrones.
2. Una molécula es eléctricamente neutra, puesto que la suma de todo los números de oxidación de los átomos 

es igual a cero.

Generalmente, la valencia y el número de oxidación son numéricamente iguales.

RE61A PRÁCTICA PARA DETERMINAR LOS NÚMEROS DE OXIDACIÓN , ; : v, ,

Tomando en cuenta la definición y los diferentes casos.que se presentan, se han establecido:

*  En los peróxidos, presenta E.O. = - 1I. Un elemento astado Ubre, es decir, sin 

combinarse presenta

O®, N®, H2 .P4 .Sg , F e °,C u °,A g °.......

II. En los compuestos
1. Hidrógeno:

*  En la mayoría de sus compuestos 

actúa con 5EO. = '+l

*  En los hidruros metálicos actúa con

E.O. f - l .

Ejemplos: Sean los hidruros:

Li+IH'' ; Na+IH‘ ‘ ; Ca+2 H2'

2. Oxígeno:
*  En la mayoría de sus compuestos

actúa con V-EO. = -2> -  ,

esto debido a la presencia del grupo
( XX  • •  « - 2

* o :  o :)

Ejemplo:

Na,*'O;' ; L i . 'o ;1 ; Ca*20 2' '

*  Frente al flúor, el oxígeno actúa con

, *? '

Esto es debido a que 

E.N.: F > O f; ' o *2

3. Metales:
*  Alcalinos (1A):

Li, Na, K. Rb, Cs, Fr E.O. = +1 

*  Alcalinos tórreos (HA):
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No metales:

*  Halógenos (VllA): F, C i, B r , i  E.O. = -1

s 'Kí

*  Anfígenos (VIA): O, S, Se, Te E.O. =  -2

En arnbos casos, cuando están unidos 
químicamente a metales o  al hidrógeno. 

Ejemplos:

Ca ’ 2 F2 ; Cu ’2Ci;

H2 Sl e - 2 Fe S '

K Br 

L i j 'O ' 2

N ,H ’ 3 v + 1 = 0 

jc = -1/3

c  h ’ ! o 212 22 U l '2x * 2 - 22 =0 
x = 0

Observación:

El número de oxidación desconocido (x )  se 
ha hallado teniendo en  cuenta:
H = +1 ; O =-2  ; 1A= + 1 ; HA = + 2

III. En toda unidad fórmula, tanto de un 
compuesto molecular com o iónico, la suma 
de los números de oxidación de todos sus

átomos es cero ¡FS ElÓl f  0
¡■jsArv * ' ’■

Ejemplos:

NH3 o  NH3 

x  + 3 (+ l )= 0  
.-. X=-3

FifiTa'
• HNOj

(+1)+X + 3 (-2 )= 0  
.-. x=+5

IV. En un ion poliatómico, la suma total de sus 
números de oxidación es igual a la carga 
relativa del ion.

EE.O. del ion = carga del ion

Ejemplos:

® 9 i
NOj <  >  (N 0 3V  

ion nitrato

x  + 3 ( ■ 2) = -1 

.-. x  = *5

De manera más d irecta :

I ®  2
K j S O f  => 2 (+ l )  + (x ) + 4 (-2 ) = 0

x  — +6

Na’2' C 0 32 =» 2 (+ l )  + (x ) + 3 (-2 ) = 0

x  = +4

C ¡2(P O ; 2) 2 = » 3 ( +2) + 2x + 2 x 4 (-2 ) = 0

.. x  = +5

Mn04'  < > (Mn )

e

-2V 1 x  +4( - 2 )  = -1  

ion permanganato . x  = +7

SO; <  > (S  O ;2)  2 • —  x  + 2 (-2 ) = -2 

ion hiposulfito x  = *2

De manera más directa:

b4o ; < > ( b „ o ; ¿)2 V 2 4x + - 14 = -2  

x  = +3

C jh ; ’ o " 2h*’ 2 x * 6 - 2 = 0  

.-. x  = -2

W (CN )J ' <  > ¡W (C N )8'] ' x  - 8 = -4 

x  = +4

Zn(CN)¡ <  > jzn (C N ); '] x -  4 = -2  

.-. x  = *2
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Ejercicios aplicativos
Determine los estados de oxidación del N, Cr, Mn, S, O, P, y Cl, respectivamente en los siguientes 
compuestos, empleando las reglas de estados de oxidación.

*i ®
5. BaOj1. NH4OH' -  x + 4 (+ l )+ (-2 )+ l  =  0

.-. x = -3

2. K2 Ct2 ¿ j  -  2(+l) +  2x +  7(-2)
.-. x =  + 6

♦1 ®  -2
3. NaMn04 -  +l+x+4(-2)

x  =  +7

4. H2^Ó g -  2(+l)+2r+8(-2)
x  = + 7

® +1 
6 . P4H2

+2+2(x)=0 
x = - 1

4 r + 2 (+ l )= 0  

x  =  - 1/2

7. C6Hi'2 0 6 -  f i t+ 1 2 (+ l )+ 6 (-2 ) =  0

<ígp? Obiiftvactón:

L o s  elem entos m etálicos s ó lo  poseen nüm eros de ox idac ión  pos itiva , m ientras que los e lem entos no m etá licos tienen 

tanto estados d e  ox idac ión  positiva  com o  negativa.

Los  estados de oxidación negativos d e  los no metales se utilizan en la  com binación con e l h idrógeno y  con  los metalas. 

L o s  estados de ox idación  positivos de los no m etales se presentan en  la  com binación  con  e l ox íg en o  o  c on  e l flú or, 

átom os de m ayor e lectronegativ idad .

Los estados de oxidación: +1, +2 y +4 del nitrógeno forman óxidos neutros (ni ácidos ni básicos) 

que son:

• N20, óxido nitroso • NO, óxido nítrico • N 02, dióxido de nitrógeno

FU NaÓ N ftü iw iC A^ y\y , ':A" -Z  c " ' - "

Es un conjunto de compuestos con propiedades químicas semejantes, este comportamiento 
análogo se debe a que poseen el mismo grupo funcional. En química inorgánica existen cinco 
funciones principales: hidruro, óxido, hidróxido, ácido y sal.

Grupo funcional. Es el átomo o la agrupación de 2 o  más átomos comunes a todos los compuestos, 
que confiere a éstos ciertas propiedades y comportamiento químico análogos.

Ejemplo:

Función ' ; Grupo funcional >:• . E jem plos;

Óxido O 2 CaO, A120 3> S02> Cl20 7, etc

Peróxido ( c y 2 H20 2, Na20 2, Ca02, Ba02, etc

Hidróxido (OH) NaOH, KOH, Ca(OH)2, Al(OH )3, etc

Hidruro H ' LiH, NaH, L íA1H4, CaH2, etc

Acidos H+l HCl, HN03i H2S04
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- N om enclatura m organtea

Las funciones inorgánicas se clasifican en oxigenadas e hidrogenadas, teniendo en cuenta su 
origen, esto indica si derivan de óxidos (combinación con ei oxígeno) o derivan de hidruros 
(combinación con el hidrógeno).
a. Fondones oxigenadas

NO METAL

1
+0,

r ,
+o2

bAsco
:■ ó m d ó ’ 

Acido

.
,+HjO

'
+Hjp

r
‘HtDBÓXIDOíí

(BASE)
OXAODO
(ACJDO)

NEUTRALIZACIÓN

... -SAL 
OXISAL

NEUTRAS
Ac id a s

BASICAS
DOBLES
HIDRATADAS

b. Fundones hidrogenadas
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2. Las funciones inorgánicas también se pueden clasificar de acuerdo al número de elementos que
poseen:
a. Fundones binarias

Están formadas por 2 elementos. 
Ejemplos:

Óxido (oxígeno y otro elemento 
metálico o no metálico)
Hidruro metálico (hidrógeno y metal) 
Sal haloidea (metal y no metal)

Fundones ternarias
Están formadas por 
Ejemplos:
• Hidróxido (metal, O e H)
• Oxácido (H, no metal y O)
• Oxisal (metal, no metal y O)

3 elementos.

FORMULACIÓN GENERAL DE UN COMPUESTO BINARIO
Para escribir la fórmula de un compuesto binario se intercambian las valencias de los átomos para 

que aparezcan como subíndices en la fórmula del compuesto (si es posible simplificar, se realiza esta 
operación).

En casos donde la valencia y el número de oxidación son numéricamente iguales, se pueden 
emplear los números de oxidación en vez de videncia, generalmente en la formulación de compuestos 
iónicos.

n i  Valencias FÓRMULA GENERAL

AnBjn

ORDEN EN LA ESCRITURA DE LAS FÓRMULAS
En la fórmula de un compuesto iónico, primero se escribe la especie positiva (catión) y luego se 

escribe la especie negativa (anión). En general, en todo compuesto binario se escribe primero el 
elemento de menor electronegatividad y luego el de mayor electronegatividad.

Tabla 9.1 Orden en la escritura de las hidruros, compuestos binarios del hidrógeno.

B, Si, C,Sb, As, P, N, H
V " V
Se co lo ca n  antes d e l h id rógen o  

(ca so s  d e  e x c e p c ió n )

Te, Se, S, Al, I, Br, Cl, 0 ,F

Se co lo ca n  d espués d e l h id rógeno 
(ca so s  gen era les )

Ejemplos: CH4, PH3) HC1, HBr, H2S, etc.

S IS T C M A S ^ N Ó i^  -■ .

La Nomenclatura constituye el conjunto de reglas mediante las cuales se puede asignar un nombre 
unívoco a cualquier especie química: elemento, compuesto o ion.

Se conocen 3 sistemas de nomenclatura para compuestos inorgánicos.
1. Clásica o tradicional
2. Stock
3. Sistemática o IUPAC
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Nomenclatura clásica o tradicional.
Se refiere al nombre que resulta de la combinación de 2 palabras que establecen la identificación 

de un compuesto, basándose en la función química que lo constituye.
El primer vocablo indica el nombre genérico y el segundo el nom bre específico, indicativo de la 

especie química concreta de que se trata. Este último se forma a partir de la raíz del nombre del 
elemento que forma el compuesto, acompañado de prefijos y sufijos que especifican las proporciones 
de los mismos.
Ejemplo:
El nombre del compuesto H2S02 es: _________________________  __

j Prefijo Raíz Sufijo

Ácido | hipo sulfur oso

Nombre genérico j nombre específico

Este tipo de nomenclatura, es muy utilizada en algunas funciones inorgánicas.

Nomenclatura stock.
Fue propuesto por el químico polaco Alfred Stock y recomendado por la IUPAC en 1 941.

Consiste en colocar entre paréntesis e inmediatamente después del nombre del elemento un número 
romano que indica la valencia de aquél. En general, suele omitirse el uso del número romano para 
elementos que poseen valencia única (una sola valencia).
Ejemplos: ________________________________________________

Fórmula Nom bre stock

FeCl3 cloruro de hierro ( 111)

p to 2 óxido de platino (IV)

ZnS sulfuro de zinc

Se debe recordar que el zinc posee una sola valencia (Va!=2).

Nomenclatura sistemática o iupac.
Es el nombre que indica la naturaleza y las proporciones de los constituyentes de un compuesto. 

Se caracteriza por el uso de prefijos numerales. Este tipo de nomenclatura está estructurada de tal forma 
que primero se nombra el anión o  elemento más electronegativo y luego se nombra el catión o elemento 
menos electronegativo, según el esquema:

menos electronegativo 
(catión) I

nombre sistemático

y

Se emplea principalmente cuando en un compuesto existen varios átomos del mismo elemento y 
es muy utilizada en compuestos binarios. Se emplean prefijos griegos según la siguiente tabla.
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Tabla 9JI Prefijos griegos empleados en nomenclatura sistemática

Prefije
Número de átomos 

Kíi; del elemento ívS*

mono 1

di 2

tri 3

tetra 4

penta 5

hexa 6

hepta 7

octa 8

ennea 9

deca 10

El prefijo mono suele omitirse, excepto en el caso del oxígeno.
Debe anotarse que algunos químicos propician todavía el uso de prefijos latinos: uní, bi, ter, cuadri, 

quinqué, sexa, septi, ocla, nona, etc. para indicar 1,2,3, 4,5,6, 7,8,9, etc., respectivamente.

Ejemplos:

Fórmula Nombre sistemático

PbBrs pentabromuro de fósforo

A.s2S3 trisulfuro de diarsénico

P4O10 decaóxido de tetrafósforo

CO monóxido de carbono

COj dióxido de carbono

u3o 6 octaóxido de triuranio

PC15 pentacloruro de fósforo

SF6 hexafluomro de azufre

FeS Sulfuro de hierro

KI Yoduro de potasio

Nótese de los ejemplos que primero se nombra al elemento más electronegativo terminado en el 
sufijo URO, excepto en el caso del oxígeno donde se emplea el término ó x id o .
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¡  F u n c i ó n  H i d r v r o  /

Los hidruros son compuestos binarios que se originan de la combinación dei hidrógeno con otro 
elemento. De acuerdo con el tipo de elem ento con que se combine, los hidruros se clasifican en 
hidruros metálicos e  hidruros no metálicos.

Obtención general: ^

Elemento qÜM ¿ó‘^hi^Ógeh^:f* Klarúrq

Formulación general:

®  CP
EH X

Donde: x  -  valencia del elemento

Los hidruros más importantes son de los elem entos representativos que actúan con una sola 

valencia o  valencia fija.

Tabla 9.3 Valencia de los elementos representativos frente at hidrógeno, para formar hidruros.

Qrupo IA HA TILA IVA j VA VIA VilA VlilA

Valencia 1 2 3 4 1 3 2 1 0

Es importante señalar que el número de valencia es igual al número de orbitales desapareados que 

posee el átomo (sin hibridizar o hibridizado).
l .  Hidruros metálicos

Se obtienen de la combinación del hidrógeno con los metales. El hidrógeno actúa con estado de 
oxidación -1 ( H 1, ion hidruro).

Los hidruros metálicos por lo genera! son sólidos a temperatura ambienta). Para nombrar los 
hidruros metálicos se emplean ¡a nomenclatura de stock y la nomenclatura sistemática.

Ejemplos:

.f^Fqrte lá ic ióri;* '’ Fórmula Natación stock Notación sistemática

Na® + H®. =* NaH hidruro de sodio hidnjro de sodio

Ca® +  H ®  — CaH, hidruro de calcio dihidruro de calcio

A l®  + h ®  ” * a ih 3 hidruro de aluminio trihidruro de aluminio

Pb® +  H ®  =* PbH4 hidruro de piorno (IV ) teírahidmro de plomo

Cu® +  H® CuH2 hidruro de cobre (II) dihidruro de cobre

395

www.FreeLibros.me



¡QuM iiast,

Cuando se unen químicamente dos hidruros metálicos, se forman hidruros dobles, que se 
nombran indicando el vocablo doble antes del nombre de los metales.
Ejemplos:

LiH +  AlHj -*  Al Li Ha tetrahidruro doble de aluminio y litio

CaH2 +  NaH -* Ca Na H3 trihidmro doble de calcio y sodio

KH +  MgH2 - » MgKH3 trihidruro doble de magnesio y potasio

BaNaH, trihidmro doble de bario y sodio

2. Hidruros no metálicos
Son compuestos binarios formados por la combinación del hidrógeno con elementos no 

metálicos. A  los hidruros no metálicos los clasificamos en dos grupos: hidruros especiales y ácidos 
hidrácidos.
Hidruros especiales. Son los hidruros de los no metales de los grupos II1A (B), IVA (C y Si) y VA (N, P, 
As y Sb), poseen nombres especiales (com unes) que son aceptados por la 1UPAC. En general, son 
sustancias gaseosas y  muy tóxicas. En soluciones acuosas no poseen carácter ácido.

En la escritura de la fórmula, primero se coloca el no metal y luego el hidrógeno, según la 
convención que señalamos en la tabla 9.1.

■ Fórmula ; Nomenclatura sistemática' . Nomenclatura 
" ; común

bh3 trihidmro de boro borano

b2h 6 hexahidruro de diboro diborano*

c h 4 tetrahidruro de carbono metano

SíH4 tetrahidruro de silicio siiano

GeH4 tetrahidmro de germanio germano

n h 3 trihidmro de nitrógeno amoniaco

ph3 trihidmro de fósforo fosfina

AsH3 trihidmro de arsénico arsina

SbH3 trihidmro de antimonio estibina

*  El diborano es un dímero que se forma mediante unión química de dos moléculas del borano, 
así:

BH3 +  BH3 -  B2H6

El BjHs es mucho mas estable que BH3.

Ácidos hidrácidos, son los hidruros de los no metales del grupo VIIA y VIA, cuyas soluciones acuosas 
poseen carácter o propiedades ácidas, por lo que serán tratadas en función ácido.
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/  F u n c i ó n  O x i d o  /

Los óxidos son compuestos binarios formados por combinación química del oxígeno con otro 
elemento. En la naturaleza, muchos elementos metálicos y no metálicos se encuentran formando 
óxidos.
Artificialmente, los óxidos se forman generalmente a altas temperaturas.
Ejemplos:

2Fe + 0 2 -» 2 FeO
S + 0 2 -♦ so2

N2 + 20, -* 2 N02
2Cu + O, -» 2 CuO

Tipos de óxidos
1. Óxidos metálicos u óxidos básicos
2. Óxidos no metálicos u óxidos ácidos

Formulación general:

E£>n Donde: n = valencia del elemento “E" 
Si es número par, se simplifica

Se debe recordar que el oxígeno, debido a su mayor electronegatividad, actúa con número de 
oxidación menos dos (O 2, ion óxido); por lo tanto, el elemento “E” debe actuar con número de 
oxidación positiva.

A continuación, indicamos el número de oxidación de los principales elementos metálicos y no 
metálicos frente al oxígeno.

Tabla 9.4 Estado de oxidación de los principales elementos por grupos

I  ^
n

Li ■) BeN
Na Mg
K
Rb

>+1
La
Sr >+2

Cs Ba
AgJ Zn

Cu
+ 1 
+2

CdJ

Au J+ 1 
+3

IV V . VI
—  i » . .

f mrSf’ im-t;’
v r i. vnim

Al

Ga

Ti

In

Se

>+3

©ni
©  }+ 4

Gel  +2
S“  +4 
PbJ Bi

+  1 +2+3 ©1+4 +5 +2
+1 +3 +5 ©

>+4

[+3
©
Po-

+6

+5

©  } - l  

@1+1
(B

+ 3
+5
+7

Leyenda: Los elementos encerrados con círculo (O ) son no metales.
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Ciertos elementos forman óxidos ácidos y óxidos básicos, y se le llaman anfóteros; otros, forman 

ó x id o s neutros (no tienen propiedades ácidas ni básicas). A  continuación indicamos los más notables.

Elemento
E.O. en  óx id o s  

básicos

E.O. en  ó x id o s  

ácid os

E.O. en  ó x id o s  

n eutros

Mn +2 +3 +4 + 6  +7 -

V +2 +3 +4 +5 -

Cr +2 +3 +3 + 6

N - +3 +5 +1 +2 +4

Bi +3 +5 -

1 . Óxidos básicos
Son los óxidos formados por combinación química del oxígeno con metales. Estos compuestos son 

generalmente sólidos a temperatura ambiental y poseen enlace iónico. Porreacción con H2Odan origen 

a los hidróxidos, que poseen propiedades básicas, por ello se denominan óxidos básicos. 

Nomenclatura d e óx id o s b ásicos

En la nom enclatura tradicional o  clásica, se utiliza el nombre genérico óxido seguido del nombre 

del metal terminando en el sufijo o so  para la menor valencia, o de lo contrario, el sufijo ico para la 

mayor valencia. Cuando poseen una sola valencia también se puede emplear el sufijo ico.

En la nom enclatura stock, si el metal posee 2 o  más valencias, éstas se indican mediante números 

romanos; y, si el metal posee 1 sola valencia, entonces se omite el número romano.

Ejemplos:

Fórmula 14. Tradicional / N. stock

Fe 3 +  O 2 - Fe20 , óxido férrico óxido de hierro (III)

Pb+3 +  O '2 - Pb0 2 óxido plúmbico óxido del plomo (IV)

Au+I + O ’ 2 -* Au20 óxido auroso óxido de oro (I)

Sn+2 + O ' 2 — SnO óxido estannoso óxido de estaño (II)

A T 3 +  O 2 -♦ a i2o 3 óxido de aluminio (ico ) óxido de aluminio *

Ca+2 +  O 2 - » CaO óxido de calcio (ico ) óxido de calcio*

Na+I +  O 2 - » Na20 óxido de sodio (ico ) óxido de sodio *

*  Debe recordarse que el Al, Ca y Na poseen valencia única.

Según la nom enclatura sistem ática, los nombres para los óxidos indicados serían 

respectivamente: trióxido d e dihierro, d ióxido d e plom o, m onóxido de dioro, m on óxid o de  

estaño, trióxido d e dialuminio, m onóxido d e calcio y m onóxido d e disodio.
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Ca p í t u l o  IX
N o m en cla tu ra  Inorgánica

Algunos óxidos poseen nombres comunes o vulgares, muchos de los cuales tienen origen 
geológico, es decir, derivan del estudio de los minerales; otros son nombres comerciales.
Ejemplos:

CaO cal viva MgO magnesia
Fe20 3 hematita ai2o3 alúmina, corindón, etc.

Mn02 pirolusita PbO litargirio
BaO barita CujO cuprita
Sn02 casiterita uo2 uranita
ZnO cincita Th02 thorianita

Óxidos dobles. Son compuestos que forma el oxigeno con algunos metales como Fe, Pb, Co, Ni, 
etc. A temperatura ambiental son sólidos. Se consideran como una combinación de dos óxidos 
básicos de un metal donde éste tiene valencia 2,3 ó 2,4, generalmente.
La fórmula general es: M30 4.
Ejemplos:

Nombre sistemático ' Nombre^Miiáónal' —£ \l^p^ír^«HÍiúiií 'v -1
Fe304
Pb304

tetróxido de trihierro 
tetróxido de triplomo

óxido doble de hierro 
óxido doble de plomo

magnetita (o imán natural) 
minio de plomo

El Fe30 4 puede nombrarse en la nomenclatura de stock como óxido doble de hierro (11)- (III) 
y en el sistema tradicional también se llama óxido ferroso- férrico, debido a que se forma mediante 
la combinación:

FeO + Fe20 3 —* Fe30 4
óxido óxido óxido doble

ferroso férrico

El Pb304 también se llamaría óxido plumboso- plúmbico en el sistema tradicional debido a que
se forma de la siguiente manera:

2PbO + Pb02 -* Pb30 4
óxido óxido óxido doble

plumboso plúmbico

El Mn304 es óxido doble de manganeso u óxido manganoso-mangánlco y se obtiene así:

MnO + Mn20 3 -► Mn30 4
óxido óxido óxido doble

manganoso mangánico .
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2. Óxidos ácidos o anhídridos
Son óxidos formados por combinación del oxígeno con elementos no metálicos, aunque también 

se encuentra en esta categoría algunos óxidos de metales que son anfóteros com o el Vanadio, Cromo 

y Manganeso. En la nomenclatura tradicional se denomina anhídrido (quiere decir “sin H20 " )  que es 

e l nombre genérico, seguido del nombre del elemento con un prefijo y/o sufijo, dependiendo de ia 

valencia con que actúe. El siguiente cuadro nos muestra la nomenclatura de estos óxidos, según ia 

valencia dei no meta!.

Caso Valencia
Nombre - 
genérico

Prefijo
Nombre 

(raíz) d er' 
elemento

Sufijo

Con 1 
valencia

única anhídrido
-

elemento
ico

Con 2 
valencias

menor anhídrido - elemente oso

mayor anhídrido - elemento ico

Con 3 
valencias

menor anhídrido hipo elemento oso

intermedio anhídrido - elemento oso

mayor anhídrido - elemento ico

Con 4 
valencias

menor anhídrido hipo elemento oso

menor intermedio anhídrido - elemento oso

mayor intermedio anhídrido - elemento ico

mayor (7) anhídrido per elemento ico

En el caso de valencia única o fija, también se nombra indicando sólo el nombre del elemento.

Ejemplos
1. El boro posee 1 sola valencia, igual a 3 

n (D n ©  n n  /anhídrido de boro
2 3 (anhídrido bórico

2. El silicio también posee 1 sola valencia (4)

(Tí (?) c-rs /anhídrido de silicio
S i ^ O ^  ■* Si022 [anhídrido silícico

Posee nombres comunes com o sílice, 
cuarzo, etc.

3. El carbono posee 2 valencias (2,4)

C ®  O ®  =* CO anhídrido carbonoso 

C © O ©  -»  CO, anhídrido carbónico

4. El azufre posee 3 valencias (2, 4, 6)

S © O  '~2'' =»SO anhídrido hiposulfuroso 

S © O  ®  => S02 anhídrido sulfuroso 

S © 0 @  =» S03 anhídrido sulfúrico

5. El cloro posee 4 valencias (1, 3, 5 y 7)

Cl ®  O ®  - »  C120  anhídrido hipocloroso 

Cl ®  O ®  —■ C120 3 anhídrido cloroso 

q @ 0 ©  C120 5 anhídrido dórico

Ci ©  o  ®  C120 7 anhídrido perclórico
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Ca p í t u l o  IX
N o m en cla tu ra  Inorgánica

Si un elemento posee valencia igual a 7 (E.O. =  +  7), aunque tuviera valencia única, debe emplearse 

e l prefijo per  o  h ipe r  y  el sufijo ico.

E jemplo:
El manganeso, com o no-metal, posee 3 valencias (4, 6 , 7):

Mn02 anhídrido manganoso

Mn03 -*  anhídrido mangánico 

Mn20 7 -*  anhídrido permangánico

Ejercidos apiicatfvos
1. ¿Cuál es el nombre en el sistema tradicional 

de l2Os?

Resolución:

©  _2
Hallamos el número de oxidación del jodo: i 2 0 5

El yodo posee 4 E.O.: +1, +3, +5, +7 

Como el yodo actúa con su valencia “mayor 

intermedio”, debe llamarse anhídrido yódico

2. Señale la relación fórmula-nombre, indicada 

incorrectamente

A ) Se0 2 : dióxido de selenio

B) Cu20 : óxido cuproso

C) Ni20 3 : óxido niquélico

D) Mn20 3 : anhídrido mangánico

E) A 1 A : óxido de aluminio

Resolución:

Se02: dióxido de selenio (nombre sistemático) 

Cu20: óxido cuproso
(nombre en sistema tradicional) 

Ni20 3: óxido niquélico.
(nombre en sistema tradicional) 

Mn20 3: óxido mangánico

(nombre en el sistema tradicional)

El manganeso es anfótero, con E.O. +2 y +3 actúa 

com o meta), formando óxidos básicos. Por lo 

tanto, la proposición D es incorrecta porque los 

anhídridos se forman con E.O.+4, + 6  y h 7. 

A120 3: óxido de aluminio

(nombre en el sistema tradicional)

Para óxidos ácidos, la IUPAC recomienda el uso de nomenclatura sistemática y no la nomenclatura de 

Stock.

Ejemplos:

Nom enclatura "

Fórmula Sistem ática
Stock  

(n o  recom en d ab le)

V A
T e0 3

c i2o 7

c o 2

CO

A

pentóxido de divanadio 
trióxido de teluro 

heptóxido de dicloro 
dióxido de carbono 

monóxido de carbono 

trióxido de diyodo

óxido de vanadio (V ) 

óxido de teluro (VI) 

óxido de cloro (VII) 

óxido de carbono (IV ) 

óxido de carbono (II) 

óxido de yodo (III)
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Q u í m i m

¡  F u n c i ó n  P e r ó x i d o  j
Son compuestos binarios iónicos, generalmente, que forma el oxígeno con algunos metales, 

principalmente de los grupo lAy HA. Se caracterizan por la presencia del ion peróxido (0 2) 2 donde se 
puede evaluar que cada átomo de oxígeno actúa con E.O. igual a -1. En el caso de que un meta! posee 
varias valencias, el peróxido sólo es estable con la mayor valencia del metal, porque el metal sufre 
una oxidación profunda al formar el peróxido.

El término peróxido indica que el metal posee un mayor grado de oxidación respecto a su óxido 
básico, por lo cual se puede formular adicionando 1 átomo de oxígeno a la fórmula del óxido básico.

formulación directa

Ejemplos:
H,0 + 

óxido de hidrógeno
O H A peróxido de hidrógeno

NazO + 
óxido de sodio

O - Na20 2 peróxido de sodio

KjO + 
óxido de potasio

O —4 K A peróxido de potasio

CaO + 
óxido de calcio

O - Ca02 peróxido de calcio

BaO + 
óxido de bario

O - Ba02 peróxido de bario

Fc20 3 + 
óxido fénico

O - Fe204 peróxido de hierro

CuO + 
óxido cúprico

O - Cu02 peróxido de cobre

Observación:

Las fórmulas de los peróxidos no se simplifican debido a que debe mantenerse la estructura del ion 

peróxido ( 0 22)

El agua oxigenada es una solución o mezcla homogénea de peróxido de hidrógeno (H20 2) y agua (H20). 
La proporción del peróxido es variable:
Del 3 % al 10 % en volumen se utiliza como antiséptico medicinal.
Del 30 % al 50 % en volumen se utiliza en cosmetología.
Al 70 % en volumen se utiliza en la curtiembre (tratado del cuero para zapatos, correas, etc)
El peróxido de sodio Na20 2 tiene como nombre común “oxilita” y es usado para la obtención del peróxido 
de hidrógeno H20 2 y como agente decolorante de fibras textiles.
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Ca p í t u l o  IX
N om enclatura Inorgánica

/  F unción  H idróxido

Son compuestos temarios que se caracterizan porque 
poseen el ion hidróxido o hidroxilo, (OH) unido mediante 
enlace iónico al catión metálico. El ion (OH)*1 queda libre 
cuando el hidróxido se disuelve en agua. En casos en que el 
hidróxido es insoluble, el ion hidróxido no queda libre.

Los hidróxidos poseen propiedades básicas, por ello se 
les llama, también bases. Aunque el término base es mucho 
más amplio para referirse a un conjunto de sustancias de 
propiedades características (opuestos a lo ácidos), como por 
ejemplo enrojecen la fenolftaleína y azu lean  al p a p el d e  
tornasol, neutralizan ácidos, desnaturalizan p roteínas, al 
tacto so n  resbalosas^ o  jab on osas, p o se e n  sa b o r  caústico  
o  amargo, etc.

A los hidróxidos de los metales alcalinos (Li, Na, K, Rb y 
Cs) se Ies llama álcalis. Son muy solubles en el agua, tóxicos 
y venenosos.

Una barra de jabón y otros productos que contienen 
hidróxidos o bases cambian de coloración a los 
indicadores ácido y base: azulean el tornasol rojo y 
enrojecen la solución de fenolftaleína.
Una manzana y otros productos que contienen ácidos 
enrojecen el tornasol azul e incoloran la solución de 
fenolftaleína.

Formulación general:

©
m VJj o h ) M(OH)* Donde:

x -  valencia del metal (M)

Obtención general:
Generalmente se producen por reacción química del agua con los óxidos básicos o por !a reacción 

directa de un metal alcalino o alcalino - tétreo con el agua.

¡hidróxido -i

Ejemplos:

• CaO +  H20

óxido de 
calcio

• FeO + H20  ■

óxido
ferroso

óxido
cúprico

Ca(OH),

hidróxido de 
calcio

Fe (OH),

hidróxido de 
ferroso

Cu (OH),

hidróxido
cúprico

Na20  + H20

óxido de 
sodio

BaO +

óxido de 
bario

óxido
niquélico

H,0

2 NaOH

hidróxido de 
sodio

Ba(OH)2]

hidróxido de 
bario

Ni(OH),

hidróxido
niquélico
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Químtea

Ejemplos:

• 2 K + 2 H20  -* 2
+  H,

hidróxido de 
potasio

litio

Sr + H ,0 ■

Bd +  2 H20 Ba(OH), + H,

Sr(OH), +  H,

hidróxido de 
baño

hidróxido de 
estroncio

La nomenclatura de los hidróxidos se realiza en forma similar que en el caso de los óxidos básicos 

Ejemplos:

form u lac ión *v  ■' / Fórmula ^ “ ~N) tóáctoWEkl.;;, ’ N. d e  s to ck .

Na+I (OH ) ' 1 - NaOH hidróxido sódico hidróxido de sodio *

Al+3(OH ) 1 -* Al(OH ) 3 hidróxido alumínico hidróxido de alumino *

Ca+2(OH) ' Ca(OH) 2 hidróxido cálcico hidróxido de calcio *

(NH4) +i (OH) ' 1 —♦ NH„OH hidróxido amónico hidróxido de amonio

Fe+3(OH) 1 Fe(OH ) 3 hidróxido férrico hidróxido de hieno (III)

Au+l(OH)*' - AuOH hidróxido auroso hidróxido de oro (I)

Pb*2(OH) ' - Pb(OH ) 2 hidróxido plumboso hidróxido de plomo (II)

Cu^íOH ) 1 —♦ Cu(OH) 2 hidróxido cúprico hidróxido de cobre (II)

*  Recuerdese que el Na, Ca y el Al poseen una sola valencia.

El ion amonio (NH4) <‘1 en hidróxidos y  en sales actúa com o si fuera un metal alcalino.

Algunos hidróxidos también llevan nombres comunes o vulgares como:

NaOH =» soda cáustica, se utiliza com o detergente industrial.

KOH =* sosa cáustica o potasa caústica.

Ca(OH ) 2 — cal apagada, lechada de cal o agua de cal.

Mg(OH ) 2 -* leche de magnesia, se utiliza com o antiácido estomacal y laxante.

Los hidróxidos NaOH y KOH se usan en la fabricación del jabón desde hace muchos siglos con la 
denominación de álcalis.
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Ca p í t u l o  IX
_ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _  N om enclatura Inorgánica

/ F u n c i ó n  A c i d o  ¡

Los ácidos son compuestos que poseen en su estructura molecular uno-o más átomos de 
hidrógeno, los cuales al disolverse en el agua se liberan en forma de catión H+ llamado “ ion hidrógeno” , 

“protón” o  “hidrogenión”

Los ácidos tienen propiedades opuestas a las bases, así: enrojecen e l papel tornasol, incoloran 

la solución de fenolftaleína, neutralizan los  h idróxldos o  bases, tienen sabor agrio, corroen metales, 

etc.

Según su composición, los ácidos inorgánicos se clasifican en dos grupos: hidrácidos (poseen 

hidrógenos y un no metal) y  oxácidos (poseen hidrógeno, no metal y oxígeno).

Á r io t iS H ib i t A a i^ ^  ^  : ■

Son compuestos binarios que forma el hidrógeno por combinación química con elementos no 
metálicos de los grupos VIA (S, Se, T e ) y del grupo VIIA (F, Ci, Br y I); por lo tanto, no poseen oxígeno en 
su molécula.

La nomenclatura trad icional establece que se coloque el nombre genérico ácido seguido del 
nombre del no metal terminando en el sufijo hídrico (más usado en solución acuosa).
La nomenclatura sistemática em plea el sufijo uro para nombrar el anión y a continuación se nombra 
el catión.

Ejemplos:

Formulación Fórmula í ■ N ,tradlctónal N. sistemático'

H+l S 2 -♦ h 2s ácido sulfhídrico sulfuro de hidrógeno

H+l Se 2 -* H2Se ácido selenhídrico seleniuro de hidrógeno

H+l Te 2 -* H2Te ácido telurhídrico teleruro de hidrógeno

H+l F 1 - » HF ácido fluorhídrico fluoruro de hidrógeno

h +i cr1 -► HCi ácido clorhídrico cloruro de hidrógeno

H*1 B r 1 -* HBr ácido bromhídrico bromuro de hidrógeno

h +1 r ' HI ácido yodhídrico yoduro de hidrógeno

El ácido muriático, que se utiliza com o poderoso germicida en los servicios higiénicos, es el ácido 
clorhídrico comercial y posee 36 % en peso de HC1.

- El ácido clorhídrico (HC1) también es componente del agua regia, la única mezcla que disuelve el 
oro, la proporción en volumen es: 75 % HCi y 25 % HN03,

El ácido fluorhídrico (HF) ataca al vidrio y la porcelana por ¡o que no puede ser almacenado en 
iccipientes de estos materiales.

El sulfuro de hidrógeno H2S es una sustancia reconocida por su olor desagradable (olor a huevo 
podrido) y  es un gas venenoso.
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Stüímlca

á c ip o s o x á c id o s  texoáddos )

Son compuestos ternarios, en general se obtienen por reacción química de un óxido ácido 

(anhídrido) y  el agua. Se diferencian de ios hidrácidos en que éstos no poseen oxígeno y los oxácidos 

sí poseen oxígeno.

H2Q ^  oxáóido

Ejemplos:

1. Ácido sulfúrico (S =  2, 4, 6 ) 

SO3 +  H20 h 2s o 4

anhídrido
sulfúrico

3. Ácido bromoso (B r= 1, 3,5, 7)

'2 HBrO,

anhídrido
brom oso

2. Ácido perclórico (Cl =  1,3, 5,7,)

ci2o 7 + h2o  -* 2 HClO,

anhídrido
perclórico

4. Ácido hipoteluroso (Te =  2, 4, 6)  

TeO +  H2 H2T e 0 2

anhídrido
hipoteluroso

Existen diversos tipos de ácidos oxácidos, muchos de los cuales existen sólo idealmente debido a 

que se conocen algunas de sus respectivas sales.

La iu pac  considera conveniente utilizar para estos compuestos la nomenclatura clásica o tradicional 

que emplea los prefijos h ip o  y  pe r , además de los sufijos oso e ICO para diferenciar las distintas valencias 

del no metal característico del ácido, por lo cual se nombran en forma similar a los anhídridos.

La formulación directa de los ácidos oxácidos más comunes e importantes se muestra el siguiente 

cuadro:

Tabla 9.5 Formulación directa de oxácidos

Oxácidos de Fórmula *■
. Na de átomos de 

/Ai., oxígeno ■ ■

N, Cl, Br, I 

(Val. impar)
HEOm

x  + 1
m = ------

2

C, S, Se, Te 

(Val. par)
H2EOm

x+2
m --------

2

B, P, As, Sb H3EOm
x + 3

m --------
2

Donde: x  es la valencia del elemento “E”
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Capítulo IX
Nomenclatura Inorgánica

Ejemplos:
1. Oxácidos del nitrógeno (3 ,5 )

HNOjm =» HN02 ácido nitroso 
2

HNO 5.i - »  HN03 ácido nítrico 
2

Una característica de los oxácidos de un 
mismo elemento es que sus fórmulas se 
diferencian en un átomo de oxígeno de 
m enor a mayor valencia.

2. Oxácidos del carbono (2 ,4 )

HjC O m  H-CO T ácido carbonoso

2 (Inestable)
Agregando 1 átomo de oxígeno: H2C 0 3 

ácido carbónico

3. Oxácidos del azufre (2 ,4 ,6)

H2 SO 2.2 => HjSOj ácido hiposuifuroso 
2

Adicionando 1 átomo de oxígeno sucesivamente: 
H2S03 ácido sulfuroso 
H2SO4 ácido sulfúrico

4. Oxácidos del cloro (1 ,3,5, 7)

H CIO no HCIO ácido hipocloroso
~

Mediante la adición de 1 átomo de oxígeno 

respectivamente.
HC102 ácido cloroso 
HC103 ácido dórico 
HCIO4 ácido perclórico

5. Oxácido de boro (3)

H jB O s^  - »  H3B03 ácido bórico 
2

6. Oxácidos del fósforo (1 ,3 ,5 )

H3PO no - »  H3P 0 2 ácido hipofosforoso 
2

H3P 0 3 ácido fosforoso 
H3PO4 ácido fosfórico

7. Oxácidos del arsénico. (As=3,5)
H3As0 3 ácido arsenioso 

H3As0 4 ácido arsénico

8 . Oxácidos del antimonio (Sb =  3,5)

H3Sb03 ácido antimonioso 
H3Sb04 ácido antimónico

S. Oxácidos del manganeso (4,6,7)

H2Mn0 4.2 i™ H2Mn03 ácido manganoso 
2

H2M nOe-2 — H2Mn04 ácido mangánico 
2

H ,M n Q 7.) - »  HMn04ácidopermangánico
2

Ejercicios aplicativos
1. ¿Qué nombre tiene ei compuesto H2Cr04? 

Resolución

Hedíamos el E.O del cromo:

©
H2*' Cr 0 4 2 (valencia =  6)

El crom o es un anfótero y actúa con 

valencias 3 y  6 com o no metal. Si actúa con 
valencia 6  (mayor valencia) el nombre será 

ác ido cróm ico.

2. ¿Cuál es el nombre del compuesto HI03? 
Resolución:

Hallamos el E.O del yodo

©
H *' I 0 3"2 (valencia =  5)

El yodo posee valencias:

1 (h ip o  oso), 3 (  oso ) .

5 ( ico ) y 7 (hiper o p e r  ico)

Si actúa con valencia 5 se llamará ácido 

yód ico.
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, Química

C lA S lr i& t iÓ t íp E O ^

1. Polihidratados. Los óxidos ácidos de ciertos no metales pueden combinarse con mas de una 

molécula de agua, para diferenciarlos se utilizan los prefijos: meta, piro y orto, según la siguiente 

tabla:

Prefijo.
Par aeíéi|fen'to c o »  

s valencia imprar
Para elemento con 

j ' . talaijclá jp ía r " /£ '

meta 1 anhídrido +1 H20 1 anhídrido +  1 H20

piro 1 anhídrido + 2 H20 2 anhídrido +  1 H20

orto 1 anhídrido +  3 H20 1 anhídrido + 2 H20

Ejemplos:

1. Ácido plrocarbonoso (C =  2, 4) 

2 C O  +  H j O  - *  H j C A

2 .  Ácido ortofosfórico ( P  =  1 , 3 ,  5 )  

P 2 O s  +  3 H 2 0  - ♦  H j P j O g  -  H 3 P 0 4

3. Ácido ortosilicico (Si =  4)

Si02 +  2H20  - »  H4Si04

4. Ácido meta sulfúrico (S = 2 ,4 ,6)  

S03 + H20  -* HjS04

(ácido sulfúrico)

El prefijo meta implica una combinación simple de anhídrido y agua, por lo tanto es un oxácido 

simple y generalmente se omite este prefijo.

Los oxácidos polihidratados tipo piro, también se nombran com o un poliácido utilizando el prefijo 

d i porque poseen dos átomos de no metal.

Ejemplos

1.

2 .

h,p2o ;
| • ácii 

y  (• áci
ácido piro fosforoso 
ácido difosforoso

H2Si20 5

ácido piro arsénico 
ácido diarsénico

(• áci
[• áci

ácido piro silícico 
ácido disilícico

ácido pirosulfúrico 
ácido disulfúrico

El prefijo orto indica la presencia de 3 átomos de hidrógeno si el no metal posee valencia impar y 

4 átomos de hidrógeno si posee videncia par. Los oxácidos mas importantes de B, P, As, Sb y SI 

son de este tipo y generalmente se omite el prefijo orto en su nomenclatura.

Ejemplos:

1. H3B03 ácido ortobórico o bórico 3. H3P 0 4 ácido ortofosfórico o  fosfórico

2. H3P 0 3 ácido ortofosforoso o fostoroso 4. H4Si04 ácido ortosilicico o  silícico
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Capítulo IX
N om enclatura Inorgánica

2. Poliácidos. Se caracterizan porque sus moléculas poseen 2 o más átomos del no metal por lo cual
se usan en la nomenclatura clásica, prefijos: di, tri, tetra, etc., delante del no- metal cuando el ácido 
posee dos, tres, cuatro, átomos no metálicos, respectivamente.
Obtención general:

"n" anhídrido + H20  -* poliácido

Donde: n = 2 ,3,4,5, etc.

Ejemplos:
2C120 3 +H20  -* H2 CI^Oj ácido tetraclórico

2SOa + H20  -♦ HjS^O j ácido disulfúrico

2Cr03 + H20  -* H2Cr<2)0 7 ácido dicrómico 

3S03 + H20  —* H2S(̂ O i# ácido trisulfúrico

5C12Os + HjO -»  H2Cl10O26 -* HCIq Oij ácido pentaclórico

J, Peroxiácidos (peroxoácidos). Se caracterizan porque poseen 1 átomo de oxígeno más que el 
oxácido correspondiente. En su nomenclatura se utiliza el prefijo oeroxi o peroxo y sólo son 
estables para el estado de oxidación más alto del no metal.
Estructuralmente, se considera que los peroxiácidos resultan de sustituir átomos de oxígeno (O 

del oxácido correspondiente por el grupo peróxido (o2":z).
Formulación práctica

oxácido -r O —► peroxácido

Ejemplos:
H2S04 + O -* H2SOs ácido peroxisulfúrico

ac. sulfúrico

H2S20 7 + O —* H2S2Os ácido peroxidisulfürico
ac. disulfúrico

HN03 + O —► HN04 ácido peroxinítrico
ac. nítrico

H01O4 + O —* HC105 ácido peroxiperclórico
ac. perclórico
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Química

Las fórmulas de los peroxiácidos no se simplifican debido a ia presencia dei grupo peróxido 0 - Q - o - )

lOl lOl

H - O - S - O - O - S --  + ~ _  * 
lOl lOl

4. Tioácidos. Son compuestos que derivan de los oxácidos por sustitución de 1 o más átomos de 

oxígeno por igual número de átomos de azufre.
Como el azufre es congénere del oxígeno (VIA), poseen propiedades químicas análogas, razón por 

la cual los átomos de oxígeno pueden ser sustituidos parcial o  totalmente por átomos de azufre, 

generándose así los tioácidos.

Para su nomenclatura se tendrá en cuenta la siguiente tabla:

O — H  > ácido peroxidisulfürico 
( HjSjOg

Prefijo.
Número d e  “Ó”

. ‘ su stitu id os )

Núm ero d e  “S” 
reem plazantes

tio 1“0 ” , “S”

ditio 2 “0 ” 2 “S”

tritio 3“0 ” 3“S”

tetratio 4“0 ” 4“S”

sulfo todos los “O ” p o r “S”

Ejemplos:

h c io 2
ácido cloroso

h 2s o 4

.ácido sulfúrico

1"0” x 1 ”S" HCiOS 
ácido tiocloroso

2 "O" x 2 "S"
h2s 3o 2

ácido ditlosulfurico

ácido fosfórico

3 "O” x 3 "S"
H3POS3 

ácido tritiofosfórico

h 2c o 3

ácido carbónico

3 "O" x 3 "S"
H,CS,

ácido sulfocarbónico
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Ácidos especiales
Son compuestos cuya formulación y nomenclatura son muy particulares, los cuales principalmente 

participan en la formación de iones y compuestos complejos y también poseen las propiedades típicas 
de los ácidos.

Ca p í t u l o  IX x .
 N o m e n c la tu ra  I n o r g á n ic a .......

, Fórmula > Nom enclatura clás ica  ,

HCN ácido cianhídrico *

HCNO ácido ciánico

HCNS ácido tiociánico

H3Fe(CN ) 6 ácido fenicianhídrico

H4Fe(CN ) 6 ácido ferrocianhídrico

hn 3 azida de nitrógeno

*  También toma el nombre de ácido prúsico o metanonitrilo, es un gas altametílevenenoso.

/ I ones /

Los iones pueden ser átomos individuales (ion m onoatóm ico) o grupo de átomos (ion poliatómico) 
que poseen carga eléctrica neta diferente de cero debido a la pérdida o  ganancia de electrones. Los 
iones positivos se denominan cationes y los iones negativos aniones.
1. Cationes

Son iones que poseen carga eléctrica positiva. Según el número de átomos se clasifican en:
a ) Monoatómicos
b ) Poliatómicos
Cationes monoatóm icos. Se les aplica el m ismo nombre que a los elementos correspondientes 
precedidos dei término ion  o catión. Se em plea nomenclatura de stock y nomenclatura ciásica para 
referirse a ellos.
E jemplos: _________ _______________________ ______________________

, Catión ,,
Nom bre de 

Stock}'.; ;
N om bre

tradicional

Mg2* ion magnesio ion magnésico

Li+ ion litio ion iítico

Cu* ion cobre (I) ion cuproso

Cu2* ion cobre ( 11) ion cúprico

Fe2* ion hierro ( 11) ion ferroso

Fe3* ion hierro (110 ion férrico
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t a m a . Química

Cationes Poliatóm icos. Se nombran citando los elementos constituyentes, generalmente con nombres 

comunes o  vulgares. En el caso de cationes formados al adicionar 1 protón (H+)  a una molécula neutra, 

se añade el sufijo ONIO a la raíz del nombre común de la molécula.

Ejemplos:

agua
H+ (H 30 ) + ion hidronió

NH3
amoniaco

PH3
fosfina

AsH3
arsina

H+

H+

(NH4) + ion amonio 

(PH4) + ion fosfonio 

(AsH4) + ion arsonio

SbH3
estibina

H+ (SbH.,)T ion estibonio

Otros cationes que poseen oxígeno se nombran cx?n el sufijo ILO

CO+2 ion carbonilo

NO+ ion nitrosilo

VO+ ion vanadilo

U0 2*2 ion uranilo

CIO* ion clorosilo

C i; ion clorilo

C13 ion perclorilo

N 0 2 ion nitrilo

SO+2 ion sulfinilo

S0 2*2 ion sulfonilo

PO +3 ion fosforilo

C r0 2*2 ¡on cromilo

2. Aniones
Son iones de carga eléctrica negativa, aquí también se distinguen 2 tipos:

a ) Aniones monoatómicos

b) Aniones poliatómicos

a ) Aniones monoatóm icos. Se nombran adicionando a la raíz del nombre del elemento

correspondiente el sufijo uro. Este nombre debe ir precedido de la palabra ion. Para los no metales

del grupo VIA y V11A, derivan de sus hidrácidos por pérdida de 2 ó 1 iones hidrógeno (H +) 

respectivamente.

Ejemplos:

H2S ~2H . S' 2 < >  S2 ion sulfuro HC1 ~IH > Cl"1 < >  Cl1' ion cloruro

ac. sulfhídrico ac. clorhídrico
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C a p í t u l o  IX
N o m en cla tu ra  In o rg án ica

En forma análoga se obtienen:

• Se ' 2 <  >  Se2' ion seleniuro

• Te 2 <  > Te2" ion telururo

• F 1 < > F1' ion fluoruro

Br 1 

1 1
<  >  Br1 ion bromuro

<  >  1' ion yoduro

Otros aniones derivan de hidruros no metálicos:

• N 3 <  >  N3' ion nitruro • P 3 <  >  P3 ion fosfuro

• C 4 <  >  C4 ion carburo • As 3 <  > As3" ion arseniuro
• Sb"3 <  >  Sb3' ion antimoniuro

Existe una excepción: el ion O 2 se denomina ion  óx id o  (no termina en URO).

b ) Aniones poliatóm icos. Se pueden formular en la mayoría de casos al quitar 1 o más iones 

hidrógeno de un ácido oxácido. La nomenclatura clásica consiste en cambiar la terminación oso 

e ico de oxácidos por la terminación ito y ato respectivamente, según la siguiente tabla:

ÁCIDO raíz
OSO -  ION raíz

ITO

ÁCIDO raíz
ICO -  ION raíz

ATO

Ejemplos:

h n o 2

ácido nitroso

1FP
(NO ;,)'1 <  >  NO, <  > NO ,1

ion nitnto

ácido sulfúrico

- 2 H 1 (so4)-2 < > so ; < > so;
ion sulfato

ácido fosfórico

3H *
(p o 4) 3 <  > p o ;  <  >  PO.

ion fosfato

HCIO 

ácido hipocloroso

1H*
(CIO ) 1 o  CIO o  CIO1 

ion hipoclorito

HMn04 

ácido permangánico

1H*
(M n04) 1 < >  Mn04'  <  >  Mn04‘ ' 

ion permanganató
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Química

Otros aniones importantes:

A n i ó n - Nombre

n o ; ' nitrato

so; 2 hiposulfito

so; 2 sulflto

io; 1 yodato

c o 32 carbonato

BrO 1 hipobrom ito

An ión : . -N o m b re  ,

S e0 4 2 seleniato

Mn04"2 manganato

b o ; 3 borato

C r o ; 2
cromato

b4o ; 2 tetraborato

p2o ; 2 pirofosfato o difosfato

Br02 1 bromito

BrO; 1 bromato

c ¡o 2 clorito

c ío ; clorato

c io 4 perclorato

s2o82 peroxidisulfato

s¡2o; 2 disilicato

IO“ hipoyodito

io ; yodito

io ; hiperyodato

Algunos aniones poliatómicos de oxígeno poseen el sufijo ido 

♦ OH 1 ion hidróxido • 0 2 2 ion peróxido

Otros aniones derivan de ácidos especiales como:

■ CN 1

■ CNS ' 1

■ CNO 1

ion cianuro 

ion tiocianato 

ion cianato

(Fe(CN )6J 4 ion ferrocianuro

Todos los aniones citados en los ejemplos anteriores son aniones neutros.
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Capítulo IX
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Aniones ácidos. Derivan de ácidos oxácidos o de hidrácidos por sustitución parcial de sus 
hidrógenos, por lo tanto, el anión posee átomos de hidrógeno ionizables o sustituibles. Se nombran 
de acuerdo a la nomenclatura tradicional teniendo en cuenta el siguiente cuadro:

s í s E í  , *•
Sufijo,

• 9,

La mitad bi -

1H hidrógeno ácido

2H dihidrógeno diácido

3H trihidrógeno triácido

; ’’

Ejemplos:
Derivados de ácidos hidrácidos 

-1H*HjS

ac. sulfhídrico

HS-'

- sulfuro ácido
- hidrógeno sulfuro
- bisulfuro

H,Se HSe 1

ac. selenhídrico - seleniuro ácido
- hidrógeno seleniuro
- biseleniuro

Derivados de ácidos oxácidos

h2so4 HS04 1

ac. sulfúrico - sulfato ácido
- hidrógeno sulfato
- bisulfato

H2C03 

ac. carbónico

-1H*

- carbonato ácido
- hidrógeno 

carbonato
- bicarbonato

H2Te HTe ' H3PQ4 H2P04'

ac. telurhídrico - telururo ácido
- hidrógeno telururo
- bitelururo

ac. fosfórico fosfatodiácido
- dihidrógeno fosfato

Anomalías de los áddos del fósforo
En química inorgánica, el ácido hipofosforoso H3P02 y el ácido fosforoso H3P03 son los únicos 

ácidos conocidos que poseen átomos de hidrógeno no sustituibles o no ionizables; esto quiere decir 
que, al disolverse en agua, no forman ion hidrógeno o protón (H+).
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Q u í m i c a

El ácido hipofosforoso H3P 0 2 posee en su molécula dos átomos de h idrógeno no ionizables 

(hidrógenos que forman el enlace H - P, que es muy estable) y sólo posee un átomo de h idrógeno 

ionizable (O -H ), por lo tanto, es un ácido monoprótico (genera 1H+)

@  O!
rompe el H ?  W 2

( g ) /  X 0 — H  ionhipofosfito

El ácido fosforoso H3P 0 3 posee un átom o de h idrógeno no ionizable y dos átomos de hidrógeno 

ionizable, por lo tanto es un ácido diprótico (genera 2H+).

> * J { -  P O í ' fbsfitpdiácido
101 '  '
+

H - O - P - O - H
“  I _

r

h p o 3‘  fosfíto ácido

El H3P 0 4 (ácido fosfórico no posee anomalía, es un ácido triprótico).

Tanto aniones com o cationes serán usados para formular y nombrar a las sales.

F u n c i ó n  S a l  /

Obtenciones generales
1. Reacción de neutralización

2. Reacción de desplazamiento

ácido +  base - *  sal +  agua

ácido +  metal - »  sal +  H,

Formulación general

-= [c a |
catión anión Sal
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C a p í t u l o  IX ,
________________________________________________________________________________N om enclatura Inorgánica

Nomenclatura
Debe nombrarse primero el anión y luego el catión de acuerdo a la nomenclatura de iones que se 

trató anteriormente, es dec ir

Anión Catión
Ejemplos:

Na+I +  Cl 1 - »  NaCl cloruro de sodio 

Ca+2 +  (P 0 4) ' 3 - »  Ca3(P 0 4) 2 fosfato de calcio

TIPOS DE SAU-S ' ‘ ■' '

I. De acuerdo al tipo de ácido origen son de dos tipos:

1. Sal oxisal, deriva de un ácido oxácido 

Ejemplos:

HjS04 +  NaOH -  Na2S0 4 +  H20

ac. sulfúrico hidróxido sulfato de sodio
de sodio

H2S03 +  Fe —♦ FeS03 +  H2

ac. sulfuroso sulfilo ferroso

2. Sal haloidea, deriva de un ácido hidrácido.

Ejemplos:

HC1 +  Ca(OH) 2 -* CaCl2 +  H20

ac. clorhídrico hidróxido cloruro de calcio
de calcio

HjS +  Ba "*  BaS +  H2

ac. sulfhídrico sulfuro de
bario

Se observa de que Iris oxisales poseen átomos de oxígeno, mientras que las sales haloideas no.

II. Según su constitución, la sales oxisales y las sales haloideas se dividen a su vez en cinco tipos 

importantes que son:

Sales neutras • Sales dobles

Sales ácidas • Sales hidratadas

Sedes básicas
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Oiilmisa

l. Oxisales
a ) O xisales neutras. Son aquellas que derivan 

de la sustitución total de iones hidrógeno de 

un ácido oxácido con cationes. Esto 
significa que los aniones también son 
neutros, es decir, no llevan hidrógenos 
sustituibles o ¡onizables 

Ejemplos: Formular 

Sulfato d e p lom o (IV)

Fórmula del ion sulfato: (S0 4) 2 

• Fórmula del ion plom o (IV); Pb+4 

Fórmula del sulfato de plomo (IV):

Pb* ®  (SO„ ) 2 -

Clorlto d e  cobre (I)

lonclorito (C102)  1 

Ion cobre ( I ) : Cu+I 

Fórmula de la sal:

C u *®  (C102)- ' -

Hiposulfito d e hierro (III)

■ Fe* ®  (S02J ®  -*

Dicromato de potasio

• K *® (C r 20 7J ®  =*

Fosfato d e  calcio

• Ca* ®  (P 0 4J ®  "*

b ) O xisales ácidas. Derivan de la sustitución 

parcial de iones hidrógeno de un ácido 
oxácido con cationes, es decir, poseen 

an ion es ácidos.

Ejemplos: formular los compuestos

C M P O ^

Kj Cr20 7

Fe2(S0 4

Cu CI02

Pb(SO„)2

Bicarbonato d e so d io

Anión bicarbonato : (H C03)  1 

Catión sodio : Na+I

• Fórmula de la sal :

Na* ®  (H C03J ®  -

Llamado también:

- Carbonato ácido de sodio

- Hidrógeno carbonato de sodio

Fosfato ácido d e am onio

Anión fosfato ácido : (H P04) 2 

Catión amonio : (NH4) +I

• Fórmula de la sal

(NH4) * ® (H P 0 4J ®  -

-  h id rógen o  fo s fa to  d e  a m on io

Borato diácid o d e  Zinc

Anión boratodiácido : (H2B 03) 1 

Catión zinc : Zn+2

Fórmula de la sal

Zn* ®  (H2POs)  ®  -*

-  d ih id rógen o  bora to  d e  zinc

c ) Oxisales básicas. Se originan por 
sustitución parcial de iones hidróxido (OH ) 1 

de la correspondiente base con anión 
procedente de un ácido oxácido.

Para la nomenclátura clásica se coloca entre 
el nombre del anión y del catión la palabra 
básico, dibásico, etc, según la cantidad de 

iones hidróxido (OH) 1 que quedan en el 

catión que se forma de la base. Otra forma 

de nombrar es usando el prefijo hidroxi, 
dihidroxi, etc.

Zn(H2B03̂

(nh 4)2 h p o 4

NaHCQ3
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Capitulo IX Nomenclatura Inorgánica

Ejemplos: formulan 

Clorato básico de magnesio

• Anión clorato: (CIO3)  1

• Catión básico de magnesio: 

|Mg+í(OH) T '

• Fórmula de la sal:

M g(OH)® (CIO3) ®  -

Fosfato doble de calcio y cobre (II)

Mg(0H)C10,

- hidroxick>rato de magnesio

Permanganato dibásico de aluminio

Anión permanganato: (Mn04) '' 

Catión dibásico de aluminio:

[a i*3(0H )-']”

Fórmula de la sal:

[Al(OH)2]®  (Mn04)®  =*»[ Al(0H)2Mn04

-  Dihidroxipermanganato de aluminio

d) Oxlsales dobles. Son aquellas que poseen 
dos clases o categorías de cationes o 
aniones en su estructura cristalina. Aquí 
trataremos las sales dobles con dos cationes 
diferentes, por ser los más importantes. Se 
obtienen mediante la unión química de dos 
sales de metales diferentes y que poseen el 
mismo anión.

Para su nomenclatura se usa la palabra 
doble antes del nombre de los cationes, 
que se nombran en orden alfabético. 

Formular:

Sulfato doble de litio y sodio

LijSO,, + Na2SQ4 —• Li2Na2(S.04)2

Simplificando se tiene: LiNaSO,

CajíPO Jj +  CujíPO^j — C a jC U jíP O ^

Carbonato doble ferroso -  lítlco

FeCOj + Li2C03 • FeLL,(C03)2

e) Oxlsales hidratadas. Son aquellas que 
presentan moléculas de agua de hidratación 
o cristalización en su estructura, unidos 
mediante enlace coordinado o dativo, en los 
que el agua mantiene su individualidad 
molecular.

La fórm ula general es:

Sat>hhidra V hH20

Nomenclatura: Primero se nombra la sal 
anhidra y a continuación se indica la 
cantidad de moléculas de agua de 
hidratación, utilizando los términos: 
hidratado, dihidratado, trihidratado, 
tetrahidratado, pentahidratado, etc., si hay 1, 
2, 3, 4, 5, etc., moléculas de H20  
respectivamente.

Ejemplos:

• CaS04. 2H20

sulfato de calcio dihidratado ( “yeso”)

• Na2C03. 10H2O

carbonato de sodio decahidratado 
( “sosa de lavanderías")

■ AIK(S04)2.12H20

sulfato doble de aluminio y potasio 
dodecahidratado ( “alumbre”)

• Na2B40 7. 10H2O

tetraborato de sodio decahidratado 
(“bórax”)

Los nombres indicados entre paréntesis son 
nombres comunes o vulgares.
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2.
a )

Química

Sales baloideas.

Haloideas neutras. Derivan de la 

sustitución total de hidrógenos de un ácido 

hidrácido por cationes, por lo cual sus 

aniones son iones monoatómicos de ios 

grupos VIA y VI1A.

Yoduro de potasio

K+' r KI

Sulfuro de p lom o ( I I )

Pb* ©  s" ©  => PbS

Llamado también sulfuro plumboso

C loruro de o ro  (I I I )

A u * © C F ® AuCI,

b )

-  cloruro aúrico
- tricloruro de oro

Haloideas ácidas. Derivan de la sustitución 

parcial de iones hidrógeno de un ácido 

hidrácido del grupo VIA por cationes, es 

decir, poseen aniones acidas de hidrácidos 

de VIA.

Sulfuro ácido de am onio

c ) Haloideas básicas. Derivan de la 

sustitución parcial de iones hidróxido (OH ) 1 

con aniones monoatómicos de los grupos 

VIA y VHA

Bromuro dibásico de h ierro  (I I I )

Anión bromuro: Br' 1 

Catión dibásico de hierro (III):

[F e '^ O H )';1*'

Fórmula de la sal:

[Fe(O H )2l+l Br' 1 ■ Fe(OH),Br

-  d ih idrox ibrom uro 

d e  h ierro  (111)

d ) Haloideas dobles. Es análogo a oxisales 

dobles.

C loruro dob le  de h ierro (I I I )  y  platino ( I I )

F eP tC L

-  c loru ro  d o b le  fé rr ico  p latínoso

Sulfuro dob le  de cobre ( I I )  y h ierro ( I I )

CuS +  FeS CuFeS,

-  sulfuro d o b le  cú p r ico - fe rro so

Yoduro dob le  de calcio y  litio

(NH.y ®  HS" ® n h „ h s Cal2 ■*" kil CaLil3

-  b isulfuro d e  a m on io

Seleniuro ácido de cobalto ( I I )

C o '© (H S e X ® Co(HSe),

-  bisetemuro de cobalto (ti)

e ) Haloideas hidratadas. Es análogo a oxisales 

hidratadas.

• CaCl2. 5H20

Cloruro de calcio pentahidratado

* BaS. 7H20

Sulfuro de bario heptahidratado
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N o m en cla tu ra  Inorgánica

Es la propiedad que presentan algunas sales y óxidos, principalmente, de absorber moléculas de 
vapor de agua del aire húmedo para formar hidratos. Este fenómeno ocurre si la presión parcial de vapor 
de agua en el cúre es mayor a la presión de vapor del sistema hidrato a la temperatura dada.

Figura 9 J Fenómeno de delicuescencia

El cloruro de calcio CaCI2, es uno de los más conocidos delicuescentes, el proceso de absorción se 
puede escribir asf:

El cloruro de magnesio MgCl2(t) es otro delicuescente que aparece muchas veces como impurezas 

en la sal de mesa o de cocina. Por lo tanto, ésta humedece, se aglomera y no se vierte con facilidad, por 
lo cual se recomienda que la sal de cocina sea purificada.

Ciertas sustancias delicuescentes tienen gran capacidad para atraer moléculas de agua del aire, e 
incluso hasta para formar soluciones saturadas, estas sustancias se llaman higroscópicas, y se emplean 

generalmente como secantes. Entre los principales secantes tenemos: dicloruro de zinc (ZnCl2), 
diclomro de calcio (CaCl2), ácido sulfúrico (H2S04) concentrado, hidróxido de potasio (KOH), perclorato 
de magnesio (Mg(C104)2), decaóxido de tetrafósforo (P4O10), etc.

En el laboratorio se emplean normalmente para realizar experimentos en presencia de aire seco. 
También se emplean para conservar medicamentos y alimentos que pueden deteriorarse por acción de 
la humedad.

sustancia química

CaCl2(l) + 5 H2Otv) * CaCl2. 5H2Q^
v

sal anhidra vapor de agua saj hidratada
del aire
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® 6 b í)3 > _______________  Q u í m i c a

/  E f l o r e s c e n c i a  /

Es la propiedad que presentan algunas sales y óxidos hidratados, de perder su agua de hidratación 
o agua de cristalización por exposición al aire, para transformarse en un hidrato inferior o  en un sólido 
anhidro. Las moléculas del agua tienen tendencia a escapar del cristal, cuando lo hacen ejercen una 
presión que es conocida com o la presión de vapor del hidrato sólido que debe ser mayor a la presión 
parcial de vapor de agua en el medio ambiente donde ocurre este fenómeno.

Figura 9.3 Fenómeno de Eflorescencia

Ejemplos:

1. Una sustancia eflorescente conocida es la sosa de lavar:

Na2C03. 10H2Ow - »  Na2C 03. H20 (s) +  9H2Ow

sal decah idratada sal vap or d e  agua

(sosa  d e  lavar) m onoh idratada

2. La conversión del sólido cristalino de color azul CuS04. 5H20  en sólido bianco 

CuS04. 2H20  por exposición al aire:

CuS04. 5H2Ow — CuS04. 2H20 (s) +• 3H,Ow

sulfato d e  su lfato d e
co b re  p entah idratado cob re  dih idratado

3. La conversión de “yeso” en sulfato de calcio anhidro

CaS04. 2 H20 Cs) -  0aSO4(s) +  2 H2GW

Nombres comunes de los compuestos inorgánicos

A  Continuación planteamos ios nombres comunes de los compuestos inorgánicos más importantes 
en la industria, otros son utilizados com o reactivos típicos en reacciones inorgánicas y orgánicas, y otros 
constituyen las sustancias que usamos a diario para la limpieza det hogar o  en la construcción civil (yeso, 
cal viva, sílice, etc).
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a p í t u l o  IX
N o m en cla tu ra  Inorg án ica

H idm ros

i*. Nom bre com ún - . Fórmula Nom bre sistem ático

Difosfano p2h 4 tetrahidruro de difosforo

Hidrazina n 2h 4 tetrahidruro de dinitrógeno

Amoniaco n h 3 trihidruro de nitrógeno

Ácido hidrazoico n 3h hidruro de trinitrógeno

- A1LíH4 tetrahidruro doble de aluminio y litio

- NaBH4 tetrahidruro doble de boro y sodio

Ó xidos

Nom bre com ún V ' , jív N om bre sistem ático

Cal viva CaO monóxido de calcio

Alúmina A120 3 trióxido de dialuminio

Hematita Fe20 3 trióxido de dihierro

Litargirio PbO monóxido de plomo

Magnetita Fe30 4 tetraóxido de trihierro

Minio de plomo Pb30 4 tetraóxido de triplomo

Óxido nitroso n 2o monóxido de dinitrógeno

Óxido nítrico NO monóxido de nitrógeno

Pirolusita Mn02 dióxido de manganeso

Oxilita Na20 2 peróxido de sodio

Sílice, arena pura,o cuarzo Si02 dióxido de silicio

H idróxido

Nom bré común 'F ó rm u la  ‘ Nom bre sistemático

Cal apagada Ca(OH) 2 hidróxido de calcio

Leche de magnesia Mg(OH) 2 hidróxido de magnesio

Sosa cáustica KOH hidróxido de potasio

Soda cáustica NaOH hidróxido de sodio

www.FreeLibros.me



Quím¡

d. Ácidos

Ácido muriático HCI(ac) al 36 % en peso 

Ácido sulfúrico fumante (H2S04(D y S O ^ )

Agua regía, es mezcla de HCI al 75 % en volumen y 25 % HN03 

Agua fuerte, solución concentrada de H IM O^)

e. Sales oxisales

Nombre com ún Fórmula ' ‘ ’ Nombre sistem ático

Perlas de bórax Na2B4O7.10H2O tetraborato de sodio decahidratado

Calcita o mármol CaCO, carbonato de calcio

Dolomita MgCaCCO^ carbonato doble de calcio y magnesio

Malaquita Cu2(0 H )2C 0 3 carbonato básico de cobre (11)

Rodocrosita MnCOj carbonato de manganeso (II)

Siderita FeC03 carbonato de hierro ( 11)

Sosa de lavar Na2CO3.10H2O carbonato de sodio decahidratado

Smithsonita o 

calamina
ZnC03 carbonato de zinc

Nitro de chile NaN0 3 nitrato de sodio

Salitre k n o 3 nitrato de potasio

Alumbre de potasio KA1(S04).12H20
sulfato doble de aluminio y potasio 

dodecahidrato

Alumbre de sodio NaAl(S04) 2.12H20
sulfato doble de aluminio y sodio 

dodecahidrato

Baritina BaS04 sulfato de bario

Celestina SrS04 sulfato de estroncio

Sal de epson MgS04.7H20 sulfato de magnesio heptahidratado

Sal de glauber Na2SO4.10H2O sulfato de sodio decahidratado

Sal de mohr (NH4) 2Fe(S04) 2.6H20
sulfato doble de amonio y hierro (li) 

hexahidratado

Vitriolo azul CuS04.5H20 sulfato de cobre (11)  pentahidratado

Vitriolo verde FeS04.7H20 sulfato de hierro (II) hepta hidratado

Yeso CaS04.2H20 sulfato de calcio dihidratado

Fosforita Ca3(P 0 4) 2 fosfato de calcio
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f. Sales haloideas

C a p í t u l o  IX
------------------------------------------------------------------------------------N o m en cla tu ra  Inorgánica .

¿'^Nombre cpinún Fórmula Nombre sistemático
Calomelano Hg2C¡2 diclomro de dimercurio

Halita o sal gema NaCl cloruro de sodio

Silvita o silvina KC1 cloruro de potasio

Criolita NaaAlFj hexafiuoruro doble de aluminio y trisodio

Argentita Ag2S sulfuro de diplata

Blenda, esfalerita ZnS sulfuro de zinc

Calcopirita CuFeSj disulfuro doble de cobre y hierro

Calcosina o calcolsita Cu2S sulfuro de dicobre

Cinabrio HgS sulfuro de mercurio (II)

Galena PbS sulfuro de plomo ( 11)

Oropimente As2S3 trisulfuro de diarsénico

Pirita FeS2 disulfuro de hierro

Aleación

Son mezclas homogéneas de dos o más elementos. En lapráctica tienen muchas aplicaciones. Ci 
las más importantes.

Nombre; dé’-iájdención • ' v  Com posición

Acero hierro +  carbono (entre 0,10 % y  1,5 %)

Acero dulce acero con menos de 0,20 % C

Acero inoxidable acero con crom o y níquel

Latón cobre (64 %) +  zinc (36 %)

Bronce cobre + estaño (proporción variable)

Oro de 18 kilates
oro + cobre (en proporción de 18:6 por cada 24 
gramos de aleación)

Plata esterlina plata + cobre (en  proporción de 92,5: 7,5)

Otras sales

Nombré común " S'i-; -Fórmula ; : , Nombre sistemático

Azul de prusia Fe4[Fe(CN ) 6]3 ferrocianuro de hierro (III)

Azul de tumbull Fe3|Fe(CN) 6]2 ferricianuro de hierro (II)

- NH4SCN tiocianato de amonio

' - Fe(CNO ) 3 cianato de hierro (III)

www.FreeLibros.me



P roblemas R esueltos

ta b le a n  i
Determine los estados de oxidación del carbono,
nitrógeno y azufre en los siguientes compuestos:

Glucosa. C6H12Oe
Azida de hidrógeno: HN3
Peroxidisulfato de potasio: KjS20 8

Resolución:
Aplicando las reglas de los estados de oxidación: 

Ce n;2 Oe2 =* 6x +1 (12) - 2(6) =0 

.. x = 0

H -'N j = » *1 +3x = 0

x =  -1/3 

K2'S 20 82 = » + l(2 )+2 (x )-2 (8 ) = 0 

x  =  +7

Problema 2
Indicar verdadero (V ) o  falso (F ) según 

corresponda:
I. La valencia de un átomo es el número de 

enlaces covalentes
II. El estado de oxidación e s 'la  carga que 

adquiere un átomo cuando transfiere sus 
electrones de valencia a otro átomo más 
electronegativo

III. La valencia y el estado de oxidación del 
hidrógeno siempre poseen el mismo valor 
numérico en un compuesto.

Resolución:
Analizando cada una de las proposiciones:
I. Es verdadero, porque la valencia o 

capacidad de combinación de un átomo es 

igual al número de electrones que hace 
intervenirparaformarenlaces covalentes en 
la formación de la molécula de un 
compuesto.

II. Es falso, porque en un compuesto covalente 
significa la carga que adquiere un átomo si 

los electrones compartidos son ganados o 
perdidos previa ruptura de enlaces.

111. Es verdadero, porque el hidrógeno posee 1 
orbital desapareado por lo cual forma sólo 

, un enlace covalente simple, además su 
estado de oxidación es + 1  ó - 1.
Ejemplo:
Para el hidrógeno:

+1 -i ,valencia:l 
H- a <E.O: +1

+1 -i ^valencia:!
NaH < E-0:

| Rpta: VFV  j

Problema 3
Respecto a los números de oxidación, ¿qué
proposiciones son incorrectas?
I. Los metales actúan con números de 

oxidación positivos, excepto cuando actúan 
con el hidrógeno.

II. Todos los no metales actúan con números 
de oxidación positivos cuando se combinan 
con el oxígeno.

III. El hidrógeno actúa con número de oxidación 
cero en su molécula diatómica

IV. El oxígeno tiene número de oxidación +2 
cuando se combina con el flúor.

Resolución:
Analizando las proposiciones:
I. Es falso, porque los metales siempre actúan 

con números de oxidación positivos en 
todos sus compuestos.

II. Es falso, porque el flúor actúa con estado de 
oxidación negativo ( - 1)  frente al oxígeno, el 
compuesto es F20 .

III. Es verdadero, porque el hidrógeno, com o 
todo elemento al estado libre, posee estado 
de oxidación igual a cero.

IV. Es verdadero, porque el flúor es más 

electronegativo que el oxígeno, F210  ’ 2

| Rpta: 1 y  / j j
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C a p í t u l o  IX
N o m en cla tu ra  In orgánica

Problema 4
Un compuesto está formado por 3 elementos, de 
los cuales uno de ellos es no metal ¿Qué tipos de 
función química puede ser?
I. óxido ácido IV. ácido hidrácido
II. sal oxisal V. sal ácido
III. ácido oxácido VI. sal doble
Resolución:
Si el compuesto posee 3 elementos y uno de ellos 
e  ; no metal entonces los otros 2 elementos 
pueden ser metal o hidrógeno.
Ejemplos:

Sal oxisal -> CaC03 

Oxácido =* HjSO,,

Sal ácida -* Ca(HTe) 2 

Sal doble -  KNaS

•Rpta:ÍÍ,

Problemas
¿Cuántos de los siguientes óxidos son de carácter 
ácido y de carácter básico respectivamente? 
CaO, Mn20 7, C120
CoO, MgO, Au20 3 
Resolución:
Los óxidos de carácter ácido o  anhídrido se
forman con no metales: C120, o también con
metales com o el Mn, V  y Cr usando estados de 
oxidación altos (+4 , +5, + 6  y +7 ): Mn20 7.
Por otro lado, los óxidos de carácter básico se 
forman con los metales: CaO, CoO, M g0yA u 20 3.

lip ta :2 S4

Problema 6
Indicar las proposiciones correctas:
I. Los hidruros metálicos son de carácter 

básico.
II. Los hidruros no metálicos de los grupos IILA, 

IVA y VA tienen propiedades ácidas.
III. El HjS, sulfuro de hidrógeno y el cloruro de 

hidrógeno HCi enrojecen el papel tornasol.
IV. Todos los hidróxidos poseen un metal en su 

fórmula unidad.

Resolución:

Considerando las proposiciones dadas:

I. Es verdadero, porque los hidruros metálicos 

poseen el ion hidruro (H  )  de carácter 

básico.

II. Es falso, porque el metano (CH4), amoníaco 

(NHj), diborano (B2H6), etc. no tienen 

propiedades ácidas en disolución acuosa.

III. Es verdadero, porque el H2S y el HCI y otros 

hidruros de grupos VIA y VIIA manifiestan 

propiedades ácidas en solución acuosa.

IV. Es falso, porque el hidróxido de amonio 

NH4OH posee el catión amonio (NH4) +I, que 

no es metálico.

Rpta: I  y I I I

Problema 7
Se dispone de los siguientes óxidos básicos: 

Na20 , BaO, Li20  y Pb0 2 ¿Qué nombres 

corresponden a la nomenclatura tradicional?

I. Na20  óxido sódico

II. LizO monóxido litioso

III. BaO óxido barioso 

IV Pb0 2 óxido plúmbico 

Resolución:

En la nomenclatura tradicional o clásica los 

óxidos básicos se nombran con la palabra óxido 

seguido del nombre del metal con los sufijos oso  

e ico.

Como el plomo actúa con valencia mayor (4 ) en 

el Pb02, su nombre es óxido plúmbico 

Para metales con una sola valencia también se 

em plea sufijo ico, com o el sodio tiene valencia 

única, el compuesto Na20, se llama óxido sódico. 

En forma análoga:

Li20  óxido lítico 

BaO óxido barico

Rpta: I  y IV
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Químlen

Problema l
Establecer la relación correcta nombre-fórmula 

de los siguientes óxidos

I. Pentoxido de dicioro
II. Dióxido de azufre
III. Óxido de bromo (III)
IV. Óxido de selenio (IV)
a ) Se02 b ) Br30 2 c ) Cl2Os d ) S02 

Resolución:
Considerando la nomenclatura sistemática o 

empleo de prefijos numerales:
Pentóxido de dicloro: Cl2Os
Dióxido de azufre: S02
Así com o la nomenclatura de stock

Óxido de bromo (III): B r ® 0 ®  =■» Br20 3 

Óxido de selenio (IV): S e ®  O ®  -»  Se02

Problema 9
Las fórmulas correctas del heptafluoruro de iodo 
y del dicloruro de dimercurio son:
Resolución:
Teniendo en cuenta la nomenclatura sistemática 
de compuestos binarios, primero se nombra al 
más electronegativo y luego al menos 
electronegativo empleando prefijos numerales. 

Pero, en la formulación, esto es a la inversa; 
primero se escribe el símbolo del menos 
electronegativo y luego se escribe el símbolo del 
más electronegativo.
Heptafluoruro de yodo: 1F7

Dicloruro de dimercurio: Hg2Cl2

Problema 10
¿Cuál de los siguientes oxácidos posee la 
formulación incorrecta?

A ) Ácido tetrabórico: H2B40 7

B) Ácido disulfúrico: H2S20 7

C) Ácido ortoperclórico: H3C104
D) Ácido nitroso: HN02

E) Ácido ditio carbónico: H2COS2

Resolución:

Analicemos cada una de las alternativas

A ) Es correcta, porque es poliácido, el prefijo 

tetra indica 4 átomos de boro:

h ; 1 B ;3Oc¿  -  H2B40 7

x ó  #  de átomos de oxígeno se determina 

con 2E.O. = 0

B) Es correcta, porque también es poliácido, el 

prefijo di indica 2 átomos de azufre con 

valencia =  6

h ; 'S 2 6O x2 -  H2S20 7

C) Es incorrecta, porque es un ácido 

polihidratado y posee 1 molécula de H20  

más que el ácido perclórico. Generalmente 

el prefijo orto  equivale a 3 átomos de 

hidrógeno si el oxácido es de un no-metal 

con valencia impar

H/ 1 Cl *70 ~2 =» H3C105

D) Es correcta, porque en oxácidos simples del 

nitrógeno y de halógenos la fórmula lleva un 

sólo átomo de hidrógeno.

H *' N *3Ox 2 -  HN02

E) Es correcta, porque el ácido carbónico es 

H2C 03. El prefijo d itio indica la sustitución de 

2 átomos de O por 2 átomos de S, luego la 

fórmula del ácido ditiocarbónico será: 

H2COS2

Rpta: C

Problema 11
¿Cuántas de las siguientes sales son derivadas de 
ácidos hidrácidos?

I. AgN0 3

II. (NH4) 2S

III. HgC103

IV. AlKSe2

V. CaBr2

VI. A l^S O ^

428

www.FreeLibros.me



C a p í t u l o  IX
N o m en cla tu ra  Inorgánica

Resolución
Las sales haloideas derivan de ácidos hidrácidos 
como:

(NH4) + ® S e ® o ( N H 4) 2S

Sulfuro de amonio, que proviene del H2S (ac. 
sulfhídrico)

(Al -3K - ')+®  S e ®  < >  AlKSe2

Seleniuro doble de aluminio y potasio que deriva 
del H2Se (ac. selenhídrico)

Ca * ®  Br2®  <  >  CaBr2

Bromuro de calcio, que deriva del HBr (ac. 
bromhídrico)

Problsraal2
Nombrar los siguientes oxoaniones: 

h 2p o ;  , HB0 3"2 , s2o32
A ) Fosfato ácido, borato ácido, disulfato
B) Fosfato diácido, borato, tiosulfato
C ) Bifosfato, Biborato, Tiosulfato
D) Fosfato diácido, borato ácido, tio sulfato
E) Fosfato ácido, borato diácido, disulfato 
Resolución:
Los oxoaniones derivan de la sustitución parcial 
o  total de hidrógenos en un ácido oxácido.

h3p o 4 . l ü L  (h2p o 4)-’

ac. fosfórico fosfato diácido

H3BO3 (h b o 3)-2

ac. bórico borato ácido

1 "O” y i"S"
h2s o 4 —  x 1 5  . H2S20 3 

ac. sulfúrico ac. tiosulfurico 

1 -2H+

(SA)‘*
tiosulfato

Problema 13
¿Cuál de los siguientes compuestos no tiene la 

fórmula correcta del anión correspondiente?

A ) Yodato de bario: 1 0 ; '

B) Cianato de calcio: SCN

C) Fosfuro de sodio: P 3

D) Sulfito doble de aluminio y potasio: S0 3 ‘

A ) Dihidrógeno fosfato de potasio: H2P 0 4

Resolución:

Analizando las alternativas

A ) Yodato de bario

Ba *2 (103) '1 -  B a (¡03)¿ 

an ión

B) Cianato de calcio

Ca *2 (CNO)“1 -  Ca(CNO)2

an ión

C) Fosfuro de sodio

N a ’ 1 P 3 = » Na3P

an ión

D) Sulfito doble de aluminio y potasio

( a T 3 K ’ , ) * ‘i  ( S O , ) 2  = »  a i k ( s o 3 ) 2

an ión

E) Dihidrógeno fosfato de potasio

k - ' ( h 2 p o 4 ) - '  = ►  k h 2 p o 4

an ión

El anión SCN‘ es tíocionato

Rpiá: B
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, Q u í m i c a

PrtW em att
Un no metal “X” forma parte de un oxoanión 

ácido que al combinarse con un metal “M” forma 

la oxisal ácida correspondiente.

¿Cuál es la fórmula de la oxisal ácida, si X y M 

poseen estados de oxidación +4 y +2 

respectivamente?

A ) M2HX03 B) MjX03 C ) MOIXOJj

D) M(XOj) 2 E) M(H2X 0 4) 2

Resolución:

El oxácido de X si actúa con E .O =+4, es 

H21X *4 o 3 2

Al sustituir 1H se forma el oxoanión ácido

(h x o 3) '

Luego por combinación con el metal:

M*2(HX03)  ' => MCHXOJj oxisal ácida

R p t a  :  C

Problema 15
¿Cuáles son sales ácidas?

I. NH,CI IV. LiHS04

II. Na2HP03 V. NH4HS

III. kh 2p o 2 VI. (n h 4) 3p o 4

Resolución:

Las sedes ácidas son aquellas que poseen iones

hidrógeno sustituibles porque poseen aniones

ácidas en su fórmula

I. NH4C1 posee el anión cloruro C l'1, que no 

tiene hidrógenos sustituibles, por io cual es 

sal neutra

II. Na2 HP03 posee el anión fosfito ácido 

(HPOj) 2
El único hidrógeno que posee no es 

sustituible (anomalías en ácidos del fósforo) 

por lo cual es sal neutra

III. KH2P 0 2 posee el anión hipofosflto (H2P 0 2) ' '  

posee 2H no sustituibles (anomalías en 

ácidos del fósforo), la sed es neutra

IV. LiHS04, el anión sulfito ácido (HS03)  1 

tiene 1H sustituible, la sal es ácida.

V. NH4HS, el anión sulfuro ácido (HS) 1 

tiene IH sustituible, la sal es ácida.

VI. (NH4) 3P 0 4, el anión fosfato (P 0 4)  3

no tiene H sustituibles, la sal es neutra.

Rpta: IV y  V

Problema 16
¿Cuál es la relación del número de átomos por 

unidad fórmula del peroxidisulfato doble de litio 

y sodio respecto del pirofosfato diácido de 

amonio?

Resolución:

1. Formulando la Ira. sal:

-2 +0
h ; ' s ; 6o ; H2S2Og

ac. disulfúrico ac. peroxidisulfúrico 

Luego el anión: (S2Os) 2

peroxidisulfato

La sal doble:

Li2S20 8 +  Na2S20 8 -*  Li2Na2(S20 8) 2 

Simplificando: LiNaS2Og 

Número de átomos = 1 + 1 +2+8 

=  12
II. Formulando la 2da sal:

H4 1P 2 5 0 7 2 ácido pirofosfórico 

Luego el anión: (H2P20 7) 2

pirofosfato diácido

La sal ácida: 

(N H „r ' (H2P20 7) 2 (n h 4)2h2p2o 7

Número de átomos =  5 x2 + 2 + 2 + 7  

=  21

La relación:
LiNaS.O» 12

(NH4)H 2P20 7 21
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Capítulo IX
N o m en cla tu ra  In o rg án ica

Problema 17
¿Cuántos átomos de oxígeno habrá en 10 

unidades fórmula de una oxisal básica de un 

metal alcalino-térreo si su oxoanión proviene de 

un ácido oxácido cuyo elemento central 

pertenece al grupo VIA y actúa con su mayor 

valencia?

Resolución:

La fórmula del oxácido del elemento “E” : 

h -T 'e ^ o ; 2 -  H2EO,

El anión: (E 04) 2

El catión con el prefijo básico:

[M+2(OH) ' ] +1 -  [M (O H )]+l 

La fórmula de la sal básica: [M (0 H )]2E04

1™“ “ !  contiene----  A átomos O
x formula

-  «  unidades 
l v  fórmula

x s  60 átomos *0"

La sal:

[Zn ^ (O H ) - ' ] '1 (N 03)-'

Zn(OH)NO,

Número de átomos =  7

III. • El anión clorato: (C103)"' 

La sal: Au '3 (C103)~'

Au(C103)3

Número de átomos - 13

IV. El ácido plrofosfórico: H4' '  P 2'50 72 

El anión pirofosfato tríacido:

(h@p2o 7)-'

La sai:

C d *© (H 3P20 7)-®  -  Cd(H 3P20 7)

Número de átomos =  25

Prablem ail
Ordenar las siguientes sales según el número de 

átom os por unidad fórmula, en form a 

decreciente.

I. Dicromato de potasio

II. Nitrato básico de zinc

III. Clorato de oro (III)

IV. Pirofosfato tríacido de cadmio 

Resolución:

I. El anión dicromato: (Cr2*s0 7 2) 2 

Lasai: K * '(C r20 7)-2 -

Número de átomos =  11

II. El anión nitrato: (N 03)"'

K2Cr20 7

Problema 19
¿Qué sales son probablemente eflorescentes?

I. Na2C 03. 10H2O

II. ZnCl2

III. Na2B40 7 . 10H2O

IV. MgCI2 '

Resolución:

La eflorescencia es la propiedad por ia cual una 

sustancia elimina moléculas de H20  en forma de 

vapor al ser expuesta al aire ambiental.

Esto sucede generalmente en algunos hidratos 

que poseen gran número de moléculas de agua 

de cristalización.

R p u t r l y l ü
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Q u í m i c a

Problema 21
Si a la estatua de la Virgen María se colocan 2 

granitos de una sustancia sólida en la hendidura 

de sus ojos, se observa después de un corto 

tiempo que la virgen empieza a llorar y se 

mantiene llorando aproximadamente 15 minutos. 

Indique la propiedad de la sustancia empleada y 

la fórmula de una de ellas.

A ) Efloresceníe - CaCl2. 2HzO

B) Delicuescente - M gSO,. 7HzO

C) Eflorescente - MgCl2

D) Delicuescente -  CaCL

E) Delicuescente - A1K(S04) 2. 12H20  

Resolución:

La sustancia sólida que absorbe humedad ó 

moléculas de vapor de agua del aire hasta formar 

una solución saturada y ésta en forma de gotitas 

de agua líquida se derrama (la estatua de la 

virgen empieza a llorar), debe ser una sustancia 

delicuescente (higroscópica).

Estas sustancias se emplean también com o 

desecantes o absorbentes de humedad, en 

alimentos, medicamentos y otros.

Rpta: D

Problema 21
Indique el compuesto que presenta mayor 

atomicidad

A ) Ácido ferrocianhídrico

B) Ácido pentacloroso

C) Arsina

D) Ácido arsenioso

E) Ácido bórico 

Resolución:

A ) H4Fe(CN ) 8 -» atomicidad =  17

B) HC150 8 =» atomicidad =  14

C) AsH3 =» atomicidad = 4

D) HjAsOj => atomicidad = 7

E) H 3 B O 3  -* atomicidad =  7

Problema 22
Por cada unidad fórmula, ¿cuál es la relación de 

números de átomos en sulfato de aluminio 

respecto al número de átomos en biortosillcato 

de hierro (111)?

Resolución:

Primero obtendremos la fórmula de cada sal y 

luego contaremos el número de átomos por cada 

unidad fórmula.

En sulfato de aluminio tendremos:

El catión es: A T 3 Anión: S04 2

Fórmula: A l+3 +  (SO4) 2 -  A12(S0 4) 3 

El número de átomos: 2 +  3 + 12 =  17 

En biortosilicato de hierro (III)

El catión es: Fe+3

El anión proviene del ácido ortosilícico.

(S ¡0 2 + 2F120  -♦ H4Si04)  al quitar la mitad del

número de hidrógenos: H2 Si04 2 (biortosilicato)

Fórmula: Fe1'3 +  (H 2S¡04) 2 =» Fe2(H2Si04) 3 

Ei número de átomos: 2 + 6  + 3 + 1 2  =  23

La relación pedida será: —
23

Problema 23
El óxido de niquel (111) al reaccionar con ácido 

sulfuroso se forman sulfito niquélico y agua. 

¿Cuál es la ecuación química del proceso?

I. Ni20 3 +  h 2s o 2 - »  Ni2(S0 2) 3 +  H20

II. N¡20 3 +  h 2s o 3 -  NiS03 + H20

III. Ni30 2 +  h 2s o 3 —* Ni2(S03) 3 + H20

IV. Ni20 3 + H2S 0 3 -> Ni2(S03) 3 + h 2o

Resolución:

Es solo cuestión de identificar la fórmula de cada 
sustancia:

Óxido de niquel (111): N ¡2*3 0 3 2

Ácido sulfuroso: S02 +  H20  -* H2S 0 3 

Sulfito niquélico: Ni+3 +  (S03) 2 - »  Ni2(S0 3) 3 

identificando la ecuación pedida es la indicada en 
proposición IV.
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P roblem as  P ropuestos

Nombre los siguientes compuestos:
N20 4 y P20 5

A ) Óxido de nitrógeno (IV), óxido de 
fosforo.

B) Tetróxido de dinitrógeno, pentóxido de 
difosforo.

C )  Tetróxido de nitrógeno, pentóxido de 
fosforo.

D )  Óxido de nitrógeno, óxido de fosforo.
E) Dinitruro de oxígeno, difosforo de 

oxígeno.

Formule los siguientes compuestos: 
Pentóxido de dicloro 
Decaóxido de tetrafósforo

A ) CI5O 2 i P10O4
B) C I A  » P4C]y
C )  C Í 2 O 5  ¡  P

D )  Cl2O |0 ; P 4 O | 0

E )  C 1 0 5  ;  P 2 O | 0

La fórmula correcta del dicloruro de 
diazufre es:

A ) S C 1 2  B) S 2 C 1 2  C )  S 2 C 1 0 3

D )  S ( C 1 0 j ) 2  E )  S 2 ( C 1 0 3 ) 2

Las fórmulas del hexabromuro de disilicio y 
del tetranitruro de tetrazufre

A ) Si6Br2 y NS4 B) Si6Br2 y N4S
C) Si6Br2 y  N4S4
D )  Si2Br6 y S4N4 E )  Si6Br2 y NS4

Indicar las proposiciones correctas:
I. Los hidruros pueden ser metálicos y no 

metálicos.
II. Los óxidos básicos, al ser disueltos en 

agua, forman hidróxidos.
III. Las sales haloideas neutras son binarias 

generalmente.
IV. Las sales pueden ser ácidas o básicas 

pero no neutras.

A ) Todas B) 1 y II C) III y IV 
D) 1, II y III E) Sólo IV

6 . ¿Qué podria afirmar sobre el siguiente grupo 
de compuestos?

Na20  ; CaO ; S02 ; H20 2

A ) Son funciones triatómicas.
B) Son óxidos básicos.
C ) El oxígeno tiene en todos ellos estado de 

oxidación - 2 .
D) Todos son óxidos ácidos.
E) Son funciones binarias (óxidos)

7. ¿Qué compuesto tiene el nombre correcto?

A ) Mn20 7: heptaóxido de dimanganeso
B) CO: óxido de carbono (IV)
C) C120 5: pentóxido de cloro (II)
D) S03: anhídrido sulfuroso (V I)
E) PbO: óxido plúmbico

8 . ¿Qué afirmación considera usted, 
incorrecta?

A ) El oxígeno tiene estado de oxidación -2, 
excepto en los peróxidos ( - 1)  y en 
OF2(+2 ).

B)  En los hidruros no metálicos, el 
hidrógeno generalmente tiene estado de 
oxidación positivo ( + 1).

C ) Los elementos en su estado libre tienen 
estado de oxidación igual a cero.

D) El estado de oxidación puede ser 
fraccionario.

E) En los hidruros metálicos, el hidrógeno 
actúa con E.O =  +1

9. ¿Cuál es el estado de oxidación del arsénico 
en el ácido piroarsénico y del nitrógeno en 
el ácido nítrico, respectivamente?

A ) +2, +3 B) +2, +7 C ) +3, +5
D) +5, +3 E) +5, +5
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10. ¿Cuál de las siguientes propiedades permite 

establecer diferencias entre un óxido ácido 

y un óxido básico?

A ) Los primeros tienen pesos moleculares 

mayores que los segundos.

B) Sus reacciones con el agua.

C) Poseen diferencias en su estado físico.

D) Sólo los primeros se encuentran en la 

naturaleza.

E) Los óxidos básicos por reacción con 

agua forman peróxidos.

11. ¿Cuál de ios siguientes compuestos no tiene 

su fórmula correcta?

A ) Peróxido de sodio : Na20 2

B) Nitrato de oro (III) : Au (N 0 3) 3

C) Ácido fosfórico : H3P 0 4

D) Bromito de potasio : KBr02

E) Clorato de sodio : Na2C10 ,

12. ¿Cuál de los siguientes iones está mal

nombrado?

A ) Pirofosfato : P20 7 ‘

B) Fosfato : p o ; 3

C) Carbonato : C 0 2 2

D) Cloruro : Cl

E) Sulfato ácido : HS0 4

13. En cuál de los siguientes compuestos el 

elemento “X” tiene la mayor valencia.

A ) XS04 B) X2Mn04 C) XMnO,

D) KX(S04) 2 E) XCI

14. Un elemento “X” de valencia 4 (de estado 
de oxidación +4 ) forma parte del anión de 

una oxisal ácida de cobre II. ¿Cuál será la 
fórmula de dicha sal?

A ) CajX B) Cu3(HX) 2

C) CuX03

D) CufHXOj), E) CuH(X03) 2

15. Indique el com puesto nom brado 
correctamente:

A ) B afH CO ^j: carbonato de bario
B) Mg2P20 7 : pirofosfato de magnesio (II)
C) H I03 : yodato ácido de hidrógeno
D) Sn(IO) 2 : hipoyodito de zinc
E) Pb(HC03) 2: bicarbonato plúmbico

16. ¿Cuál de los siguientes compuestos tiene 
más de cinco átomos por unidad fórmula?

A ) Nitrato de sodio
B) Cloruro de oro (III)
C) Permanganato de sodio
D) Yoduro básico de calcio
E) Anhídrido cloroso

17. ¿Cuál de los siguientes ácidos contiene la 
mayor cantidad de oxígenos por fórmula?

A ) Ácido sulfúrico
B) Ácido perclórico
C) Ácido ortosilícico

D) Ácido pirofosforoso
E) Ácido sulfhídrico

18. Indique la diferencia entre la atomicidad del 
dicromato de amonio y la atomicidad del 
ortoarseniato doble de calcio y litio.

A ) 8 B) 12 C )5
D) 11 E )9
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Capítulo IX

19. ¿Cuál de las siguientes proposiciones 
corresponde a una sai oxisal?

A ) Es un compuesto resultante de la 
interacción de un ácido con el agua.

B) Es un compuesto generalmente temario.
C) Es siempre' un compuesto covalente.
D) Es siempre una sal básica.
E) Es siempre una sal neutra.

20. Nombrar los siguientes aniones:

21.

H PO ;" ; H2PO< ; HS

A ) Fosfato ácido, fosfato diácido y sulfuro 
ácido

B) Fosfato diácido, fosfato ácido y sulfuro.
C) Fosfato ácido, fosfato diácido y sulfuro. •
D) Fosfato diácido, fosfato ácido y sulfuro 

de hidrógeno.
E) Fosfato ácido, fosfato diácido y sulfuro 

de hidrógeno.

El nombre del talco es pirosilicato básico de 
magnesio. ¿Cuál es el número de átomos 
de oxígeno en cinco unidades fórmula del 
talco?

A ) 20
D) 35

B) 25 C) 30 
E) 15

2 2 . Indique la alternativa que no corresponde:

A ) AljfSiOjJj . H20  arcilla
B) Fe20 3.H20  herrumbre
C) Cu(90 %) + A l  sustancia no

corrosible
D) H gS cinabrio
E) CH4  gas formeno

23. Con respecto al ácido sulfúrico, aplicación 
y propiedades son correctas:

1. En forma concentrada, es un líquido 
oleoso cuya densidades 1,8 g/ml

26.

N o m en cla tu ra  Inorgánica

II. Se usa como agente deshidrante y es un 
ácido fijador.

III. Es muy económ ico y se puede para 
disolver metales y limpiar superficies 

corroídas.
IV. Al mezclar ácido concentrado con agua 

para preparar ácido diluido, debe 
añadirse el ácido lentamente al agua y 

no al revés porque al añadir H20  al ácido 
el calor liberado vaporiza parte del agua 

y puede salpicar.

A ) I
D) III y IV

B) II C) I y III
E) Todas

24. Un elemento representativo de número de 

oxidación impar forma los siguientes 
óxidos:

E .O f i v . o .

Luego, podemos afirmar'que el elemento 
“E” pertenece probablemente al grupo (s)

A ) Sólo VA B) IILA'o VA C) HA ó VUA
D) VA ó VIIA E) Sólo VIIA

25. Un cierto oxácido de fórmula H ,A s y 0 ¿) se 
deshidrata formando un óxido ácido 
heptatómico. Determinar la atomicidad del 
poliácido tipo tri del arsénico, sabiendo que 
actúa con el mismo número de oxidación 
que el oxácido inicial.

A ) 12
D) 10

B) 14 C) 15 
E) 8

Las sustancias higroscópicas se emplean 
com o agentes secantes. De la siguiente 
relación de compuestos, ¿cuál no tiene esta 
propiedad?

A ) CaCl2
D) Mg(C104) 2

B) H2S0 4 C) KOH 

E) BaSO„
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m m

i r 4,

X
C A P I T U L O

Unidades 
Químicas 

de Masa

A. Amadeo Avogadro (1776 -1856), científico italiano. Su gran contribución a la química que la explicación 
en términos de átomos y moléculas de las leyes de reacciones químicas entre sustancias gaseosas, 
observados experimentalmente por Gay-Lussac. En su honor, el N° de partículas (átomos y moléculas) 
contenidas en 1 mol se llama número de avogrado (NA)

B. 12g de carbono, representa 1 mol de C por lo tanto contiene 6,022 x 10 ̂ átomos. El mol es una unidad 
práctica de conteo de partículas (átomos, moléculas, iones, etc.) que emplean frecuentemente los 
químicos.

C. Una balanza, instrumento que mide la masa de las sustancias. Es uno de los instrumentos muy utilizados 
por los químicos en sus prácticas cotidianas de laboratorio. Pero, ni las balanzas electrónicas de alta 
sensibilidad puede medir directamente el peso de un átomo o de una molécula.
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U nid ad es  — ■-> 
QUÍMICAS DE MASA

r„ "■   w n r   I,,.,-!, H  rn.r- -r- . - ■■ — n , „ , lrl„-„n, .......

1; • 5fe‘r capaz dé diferenciar masa isotópica, peso (masa) atómico, peso (masa) molecular y peso 
) (mása^fórmuk, ‘ '
’ • Comprender el concepto de átomo-gramo y molécula-gramo en base a la definición de mol 

(número de Avogadro).
• Ser capaz de realizárcálculos con mol de átomos y mol de moléculas.

JntptprQtar tipa fóm(u^qtAiy<^;tánto cualitativa como cuantitativamente..
• , Hallar la Composición Centesimal (C.C.) dé un compuesto a partir de su fórmula, y cómo

estpbiécérda fórmula empírica (F.E.) y la fórmula molecular (F.M.).

INTRODUCCIÓN
En el laboratorio se practica con un número muy grande de átomos, iones o moléculas, que puede 

ser un m ol de sustancia, submúltiplo o múltiplo de ésta cantidad.

Figura i 0.1 De izquierda a derecha, tenemos 32 g de azufre, 12 g de carbono (grafito)  y 27 g de aluminio, y cada uno 
contiene 6,022x1033 átomos (un mol de átomos).

Figura 10.2. En el laboratorio, la masa se mide con la balanza, hay 
balanzas de diferentes tipos, según la precisión con la que se quiera 
trabajar. En la figura se muestra la balanza electrónica granataria de 
un solo platillo, determina masas con una aproximación de 0,0001 g.
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£{¿lífitíítú.

En química es común hablar de ciertas unidades elementales de materia com o átomo, molécula, 

ion, fotón, etc. Pero un experimentador químico ¿tratará de practicar o experimentar con un sólo átomo 

o una sola molécula o con un solo ion?. Definitivamente que no, es imposible y sería inútil, porque el 

tamaño y masa de los átomos, moléculas y iones son cantidades extremadamente pequeñas que no 
pueden ser medidas directamente por los instrumentos de medida empleados en los laboratorios; al 

contrario, tratar con cantidades mayores es más fácil y útil, puesto que las propiedades de la sustancia 

dependen de las interacciones de un conjunto de átomos, moléculas o iones.

La unidad numérica de conteo en química es el mol; pero antes de definir el mol, definiremos masa 
atómica, masa molecular, masa fórmula, etc. Para medir la masa relativa de átomos y de moléculas se 
utiliza una unidad de masa muy pequeña, com o es lógico, llamada unidad de masa atómica (urna).

En química, los cálculos se realizan con masas y no con pesos, puesto que el instrumento de medida 
que se utiliza es la balanza; sin embargo, es cofnún en los químicos utilizar el término peso para referirse 
a masa; en el presente texto, utilizamos en forma indiferente estos dos términos.

Se debe recordar que un elemento químico es una mezcla de isótopos. Tomemos como ejemplo 
dos elementos: oxígeno y boro.

Figura 10.3 Oxígeno y boro formado por sus respectivos isótopos

i*
o

17 .0 Formado por jy -a ^ -y ¡S ,B B

La masa atómica relativa de un isótopo se llama masa isotópica, se mide en un aparato llamado 
espectrómetro de masas, para ello se fija convencionalmente una unidad, llamada unidad de masa

atómica (urna), que viene a ser la doceava | parte de la masa del átomo de carbono-12, así: 

Figura 10.4 El isótopo C12 es el átomo patrón para determinar la escala de pesos atómicos.

Equivalencia lum a = 1,66 x 10~24g
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C a p í t u l o  X
U nidades Químicas de Masa

El espectrómetro de masas, además de indicar la masa atómica relativa de los isótopos de un 

elemento, indica la abundancia de cada isótopo. La siguiente ilustración corresponde a los isótopos 

naturales del oxígeno.

Figura 10 .5  Espectrómetro (espectrógrafo) de m asas, instrumento que sirve p ara  determinar la m asa relativa de 
los isótopos llam ada masa isotópica.

Placas Pantalla detectara

Haz de 
electrones'

Muestra 
de gas (O)

Filamento

A  continuación explicamos Jos fenómenos que ocurren en la figura anterior: la muestra del gas 

monoatómico del oxígeno (O ) al pasar cerca al filam ento es afectado por el haz de electrones que de 
é l emana, provocando que se ionice en 0 +l, 0 +2. . . . ;  estos cationes son acelerados por las placas P, 
y P2 y luego al pasar por el cam po magnético sufren una desviación cuyo radio de curvatura será mayor 

cuanto más pesado sea el catión. En ete caso cada isótopo del oxígeno dejará una huella que la 
identificará y la intensidad de ésta nos permitirá conocer su abundancia relativa.

El resultado se muestra en la siguiente gráfica:

G rá fica  10.1 Abundancia porcentuales d e  los isótopos del oxigeno en función a  su m asa isotópica
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Ú lilífilS O .

Los datos obtenidos experirnentalmente con el espectrógrafo de masas lo resumiremos en la 

siguiente cuadro:

Isótopo A ' Masa isotóp ica  (m )
% d e abundancia  

natural

8o '6 16 15,9949 urna 99,76 %

sO'7 17 16,9991 urna 0,03 %

„o'8 18 17,9992 urna 0 ,2 1%

Debemos resaltar-que en muchos casos ocurre que el isótopo más abundante de un elemento es el 

más liviano, sin embargo, en otros casos (com o el Li, V, Fe, etc.) el isótopo más abundante es el más 

pesado.

Ejemplo, para el litio:

Isótopo' A
Masa isotóp ica  

'(urna)

% d e  abundancia  

natural

3 i-Í 6 6,01513 7,5943

7 Li 7 7,01601 92,4057

¿Qué diferencia hay entre número de masa (A) y masa isotópica (m)?

El número de masa es siempre un número entero (A  = número protones +  número de neutrones), 

mientras que la masa isotópica es un número decimal y se expresa en urna.

Los cálculos matemáticos, ¿con qué masa isotópica se realizan? ¿con la del isótopo más abundante? 

¡No!, se realizan con la masa atómica promedio, llamada comúnmente com o “peso atómico” (P.A.).

PESO (MASA) ATÓMICO PROMEDIO (P.Aj ___________________________________________

Representa la masa o peso atómico relativo promedio del átomo de un elemento. Es un promedio 

ponderado de las masas atómicas relativas de los isótopos de un elemento. La ponderación se hace con 

las abundancias naturales de los isótopos.

Para el caso del elemento oxígeno, tendremos^

P A  (O ) -  ^,9949uma x 99,76 + 16,9991 urna x 0,03 * 17,9992 urna x 0,21
100

= 1595,65122 + 0,50997 + 3,77983 =  1599,94102 urna 

100 100

P.A. (O ) =  15,99941 urna = 16 urna (valor aproximado)
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Capitulo X  Unidades Q uím icas de M a sa .

Fórmula general para evaluar el P.A. de un elemento “E” con “n” isótopos:

Donde:
m, =  meisa atómica relativa del primer isótopo 

m2 =  masa atómica relativa del segundo isótopo

mn = masa atómica relativa del enésim o isótopo
*

a, =  abundancia natural del primer isótopo 

a2 =  abundancia natural del segundo isótopo

a), =  abundancia natural del enésimo, isótopo

Con fines prácticos (para cálculos aproximados), en vez de considerar masas isotópicas relativas (m „ 

m 2, m „ )  se pueden sustituir por números de masa de los isótopos (A, A2   AJ, así:

Ejemplo:
El boro tiene dos isótopos: 5B10 y 5B ", con masas atomicéis relativeis de 10,01 urna y 11,01 urna 

respectiveimente. La abundancia de B -10 es 20 %. ¿Cuál es el peso atómico promedio del boro?. 

Resolución:

Isótopo :Ábúndan cla

5b'° 10,01 urna 2 0 %

SBM 11,01 urna 80%

1 0 0 %

d a ra\ 10,01 urna x 20  + U,01umax80 l n o ,P-A(B) =  — ¡----------------------- :  = 10,81 urna
100

Si trabajamos con número de masa (A), obtendremos un veilor aproximado:

D l f D l  1 0 x 2 0  + 11 x 8 0  m o nP-A(B) =   = 10,80 urna
100

Como usted puede observar, el valor real (10,81 urna) difiere muy poco del valor aproximado 

(10,80 urna)
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Química

Los pesos atómicos o masas atómicas relativas promedios, se encuentran en toda tabla periódica. 

En los problemas donde se requiere los pesos atómicos, éste figura com o dato, por lo tanto, un 

estudiante no tiene porque memorizar el P A  de los elementos. A  continuación se indica los pesos 

atómicos aproximados (redondeados) de algunos elementos.

/ Elemento : H C N O Na P S CI K Ca

P A (u m a ) 1 12 14 16 23 31 32 35,5 39 40

Finalmente,se debe establecer claramente que el P.A. representa la masa atómica promedio relativa 

del á tom o de un elemento en la escala del carbono - 12, que indica cuántas veces es mayor que una 

urna, así por ejemplo para el Boro (P A . =  10,81uma), la masa atómica promedio es 10,81 veces mayor

que la doceava | parte de la masa del carbono -  12.

MASA MOLECULAR RELATIVA O PESO MOLECULAR (M )

Representa la masa relativa promedio de una molécula de una sustancia covalente. Se determina 
sumando los pesos atómicos de los elementos teniendo en cuenta el número de átomos de cada uno 

en la molécula.

Ejemplos:

1. H20  -  M =  2 x P.A (H ) + 1 x P .A (0 ) =  2 x 1 +  1 x 16 =  18 urna

2. H2S04 =* M = 2 x P.A(H) + 1 x P.A(S) +  4 x P A (O ) = 2 x 1  +  1x  32 + 4 x  16 =  98 urna

3. 0 2 -  M = 2 x  P.A(O) =  2 x 16 =  32 urna

4. P4 -* M =  4 x P.A(P) = 4x31  =  124 urna

5. C 12H22O u => M =  12x12+22x1 + 11x16 =  144+22 + 176 =  342 urna 

Azúcar (sacarosa)

6. C2H5OH < > C2H60  -  M = 24 + 6 +  16 =  46 urna 

Alcohol etílico

Aplicación

Un carbohidrato tiene por fórmula general 

C,(H20 ) r y su peso molecular es 180 urna. Hallar 

el valor de "x” y la fórmula molecular de dicho 

carbohidrato.

PA . (urna): C=12 H=1 0=16

Resolución:

Cx(H20 )a <  > CxHa Ox (Fórmula molecular) 

Calculemos “x ” con el M (dato)

M =  12x +  2 x +  16x=> 180 = 30 x 

- X  =  6

.-. La fórmula molecular es C6H,20 6
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Peso fórmula (P.F)

Según lo estudiado en el capítulo de enlace químico (enlace iónico), se sabe que los compuestos 

iónicos no poseen moléculas, pues sólo poseen iones (átomo o grupo de átomos con carga eléctrica) 

formando estructuras cristalinas; entonces, no es posible hablar de peso molecular, por lo que es mejor 

establecer otra definición equivalente que se denomina peso fórmula (P.F.), así:

Na+Cl =► P.F. =  1 x P.A (Na) +  l x P A .  (C l) =. 1 x  23 + 1 x  35,5 = 58,5 urna

K2+iS04 2 -  P.F. =  2 x P.A(K) + P.A.(S) +  4 x  P .A .(0 ) =  2 x  39 + 32 + 4 x 1 6 = 1 7 4  urna

Ca3(P 0 4) 2 =» P.F. =  3 x P.A.(Ca) + 2 x P.A.(P) +  8  x P.A.(O)

= 3 x 4 0  + 2x3 1  +  8 x 1 6  =  310 urna

Na2C 0 3 -» P.F. =  2xP.A. (Na) +  P.A(C) +  3xP .A (0 ) =  2x23+12+36x16

= 46 + 12 + 48 = 106 urna

CaCl2 =» P.F =  P.A(Ca) +  2xP.A(Cl) =  40+2x35,5 =  40 +  71

=  1 1 1  urna

Usted puede apreciar los ejemplos y deducir que M y P.F. se determinan en forma idéntica, por lo 

que, sólo con fines prácticos, se puede hablar en forma indiferente de M y P.F.

CONCEPTO DE MOL .«k _________' - -  ... .  .  -

Los seres humanos, para cuantificar los materiales utilizamos ciertas unidades de conteo, com o por 

ejemplo la docena ( 1 2  unidades), el millar ( 1 0 0 0  unidades), etc.

Los químicos, para contar partículas constituyentes de la materia (átomos, moléculas, iones, 
electrones, protones, fotones, etc.) utilizan el mol

¿Cómo se define el mol?

Es la cantidad de sustancia que contiene tantas unidades estructurales (átomos, moléculas u otras 

partículas) com o átomos hay exactamente en 12 g (0,012 kg) de carbono-12. La cantidad de átomos 

en 12 g de C - 12 es 6,022 x 1023 (llamado número de Avogadro, NA).

C a p ítu lo  X_____________________________________________ _________ Unidades Químicas de M asa_______

1 mol = 6,022 x 1,0“  unidades = NA unidades

Así, tendríamos entonces:

1 mol (átomos) =  6 ,0 2 2  x 1 0 23 átomos 

1 mol (moléculas) =  6 ,0 2 2  x 1 0 23 moléculas 

1 mol (electrones) = 6 ,0 2 2  x 1 0 23 electrones 

1 mol (iones) =  6 ,0 2 2  x 1 0 23 iones 

1 mol (fotones) =  6 , 0 2 2  x 1 0 23 fotones
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Químleu

Ejemplos:

1 mol (0 ) 3=» 1 mol de

1 mol ( 0 2) - 1 mol de

1 mol (P ) - 1 mol de

1 mol (P4) - 1 mol de

1 mol (C l ) - 1 mol de

1 mol (OH ) - 1 mol de

1 mol (F e+2) => 1 mol de

1 mol (SO/2) - 1 mol de

1 mol (p +) 1 mol de

1 mol (n ° ) - 1 mol de

1 mol (H jO ) - 1 mol de

Observación?
m rmrn rr TbiiiIÍY iinimnnui. wm»

L o s  q u ím ic o s  e m p le a n  s ím b o lo s  p a ra  r e p r e s e n ta r  u n  á t o m o  y  u n a  m o lé c u la ;  a s í, “ O ”  r e p r e s e n ta  u n  á t o m o  d e  

o x íg e n o ,  “ O , ”  u n a  m o lé c u la  d e  o x íg e n o .  A d v ié r ta s e  q u e  u n a  m o lé c u la  e s  la  u n ió n  d e  2 o  m á s  á t o m o s  e n la z a d o s  

p o r  e n la c e s  c o v a le n te s .  P o r  l o  ta n to , n o  d e b e  c o n fu n d ir s e  m o l  d e  á t o m o s  c o n  m o l  d e  m o lé c u la s  a s í ta m b ié n  

lo s  io n e s  (c a t io n e s  y  a n io n e s )  n o  d e b e n  c o n fu n d ir s e .

¿Podemos hallar la masa o peso en gramos de mol de átomos? o ¿de un mol de moléculas?

Así es, e incluso el peso de un átomo o el peso de una molécula en gramos. Lo realizaremos con las 

siguientes definiciones.

ÁTOMO GRAMO (A t-g ) : - __________

Es el peso en gramos de un mol de átomos (6,022 x 1023 átomos) de un elemento. Este peso es 

exactamente igual al peso atómico expresado en gramos.

1 A t-g  = P.A.gj

Ejemplo 1

En el magnesio, PA .(M g) =  24 urna

lA t-g (M g) = 24 g Re Presenta e*. 6  022 x 1023 átomos de Mg 
peso de

En forma ilustrativo tenemos en la figura 10.6
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Capítulo X
Unidades Químicas de Masa

Figura 10.6 Se observa que 24 g  de m agnesio contienen exactam ente 6,022 x1o?3 átom os, o  lo  que es to m is m o :  

6,022x t ( f  3 á tom os de m agnesio pesan 24 g

1 átom o de M g

6,022 x1o 23 átom os de M g 
1 m ol de átom os de M g 
1 m ol de m agnesio

Ejemplo 2: En el oro 

P A (A u ) =  197 urna

lA t-g (A u ) =  197g Representael. 6  0 2 2  x  1023 átomos de Au 
freso de

Esquemáticamente veamos con la siguiente figura.

F igu ra  10.7 Observam os que 197 g  de o ro  contiene 6,022 x 1033 átom os o  equivale a decir de que, 6,022x i  O23 átom os  

de o ro  pesa 197 g.

. En general:

1 A t-g (E ) = P A .(E )g  6,-022 x 1023,átomos de "E" = 1 rrlol de átomos(F.)
._______________ . .. Peso d e  .   .. ■; / ■’ , >  'r.-. .

4 4 7
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Ejercidos aplícatívos 

Ejercicio 1

¿Cuánto pesa un átomo de carbono en gramos?

Dato: P A (C )  =  12 urna

Resolución:

• Se sabe:

1 at- g de carbono es igual al P A  en gramos y 

contiene 6,022 x  1023 átomos de (C )

6,022 x 1023 átomos C
Pesa

1 2 g

, .. „ Pesa
1 átomo C  ► xg

Ejercicio 2

Una medalla de plata pesa 10,8 g, ¿cuántos 

átomos de plata contiene?. P A (A g )  =  108 urna 

Resolución:

Se sabe:

1 A t-g(Au ) > 6,022 x 1023 átomos de Au

I I

108 g  ► 6,022 x  1023 átomos de Au
1 0 ,8  g  ► x

1 2 g ,  1 2 g _

6 , 0 2 2  x  1 0 2 3  6  x  1 0 2 3

2  x  1 0 ' 2 3 g

Como se observa la masa de un átomo es 

extremadamente pequeña, ninguna balanza 

puede medirlo directamente.

En general, el peso de 1 átomo individual en 

gramos se calcula así:

Otra forma de evaluar el peso de un átomo sería 

según la definición de peso atómico (representa 

el peso promedio de un átomo):

W liamo = 12 urna =  12x l , 6 6 x IO ' 24 g 

= 2 x 1 0  23 g

1 0 ,8  g x  6 ,0 2 2  x 1 0 23
— x  =  — — - — 1-------------- átomos

108 g

x  =  6,022x10“  átomos de Au 

Ejercicio 3

Se tiene una muestra de 200 g de calcio ¿cuántos 

átomos gramos contiene?. P.A(Ca) =  40 urna 

Resolución:

Se sabe:

lAt - g (Ca) — ► P A .g  = 40g

En 40g(Ca) lAt-g

En 200g(Ca) JíÜL* x

En general:

x  _ 2 0 0 gx_At-£ _ 5Aj 
40 g

#  A t  -  g (E )  =
W (E )  <

P A ( E )  «*

-g
. g/At -  g

Observación:

Si usted analiza con cuidado los ejercicios «plicativos, ei peso de un átomo, número de átomos en una muestra 
y número de átomos gramos también en una muestra química se calcula sólo por una regia de tres simple.

4 4 8
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Capítulo X
Unidades Químicas de Masa

MOt-GRAMO o MOLÉCULA GRAMO (mol g ) ____________ ______________

Es el peso en gramos de un mol de moléculas (6,022 x 1023 moléculas) de una sustancia química 

covalente. Se determina expresando el peso molecular en gramos:

1 mol - g = Mg
  i.............í;

Ejemplo 1: En el agua 

M¡)2o = 18 urna

1 m ol-g (H 20 )  =  18 g rePresenta» 6 ,0 2 2  x  1 0 23 moléculas de agua, 
el peso de

Esquemáticamente veamos con la siguiente figura.

Figura 10.8 Se observa de que 6,022xIO23 m olécu las de agua pesa 18 g ó  equivale a  afirm ar de que 18 g  es el peso  

de 6,022n i tí13 m olécu las de agua.

• 1  mol de moléculas de HgO

• 1 mol de H 20

Ejemplo 2: En el oxígeno 

= 32 urna

1 m o l-g (0 2) = 32 g rePresenta» 6 ,0 2 2  x  1 0 23 moléculas de oxígeno ( 0 2) 
el peso de

En general: ,

, lm o l-g  ■ Mg rcP1??611??. i mol de moléculas = 6 ,0 2 2  * 1 0 23 moléculas

4 4 9

www.FreeLibros.me



Químísa

Ejercidos aplicativos

Ejercicio 1

¿Cuánto pesa en gramos una molécula de agua? 

(üH ;0  =  18 urna

Resolución:

6,022 x 1023 moléculas (H20 )  ££*2» ¡gg 

1 molécula (H20 )  — —► x<¿

=*  1*8--= — —  = 3 x 1 0  23g
6,022 x 1023 6 x 1023

En general, el peso de una molécula se calcula 

así:

W  '‘-"v". -1 molécula ’

Otra forma: se sabe por definición que ei peso 
molecular es el peso promedio de una molécula, 

entonces:

W Imolécula =  18 urna =  18xl,66x i0  24g 

3  3x10 23 g

Ejercicio 2

Una pequeña gota de ácido sulfúrico (H2S04) que 
pesa 0,98 g, cae sobre la piel de una persona y le 
produce una pequeña quemadura. ¿Cuántas 
moléculas de H2S 0 4 intervinieron en la 

quemadura? MH so = 98 urna

Resolución:

En 98 g 6,022 x 1023 moléculas (H ,S04)

En 0,98 g a:

0,98 g x lO 23 ,x  = — — 2  moléculas
98 g

x  = 6,022x1021 moléculas de H2S0 4 

Ejercicio 3

Un terrón de azúcar (C|2H22On) pesa 68,4 g. 
¿Cuántos m ol-g  de azúcar contiene dicha 
muestra?.

P.A. (urna): C=12, H = l,0 = 1 6  

Resolución:

C^H^O,, =» M =  1 2  x  1 2  +  2 2  x  1 + 11 x 16 

=  342 urna

En 342 g 1 mol - g 

En 68,4 g —

_ 68,4 mQj _ o,2 mol - g 
342 S

En general: 

í w-
#  m o l -  g  =  _  

v. M  y

■g
. g/mol -  g

Número de m oles en una cierta muestra (n )
En los ejercicios aplicativos, haciendo uso de la regla de tres simples se ha deducido fórmulas para 

hallar el número de átomos gramos y número de mol-gramos.
En esta oportunidad, solo lo generalizamos mediante las siguientes fórmulas:

# A t - g  < >  n .,. f  —  — (átomo) p a . # m o l-  g < > n
(molécula) M  -

g
-g/mol

4 5 0
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Capítulo X Unidades Químicas de Masa

Donde: W  es la masa de la muestra en gramos.
Se debe tener en cuenta que el número de moles de átomos es equivalente al número de átomos 

gramos y el número de moles de moléculas es equivalente al número de moléculas gramos.
Para compuestos iónicos, en vez de mol-g se define peso fórmula gramo (  P.F. g), y en vez de 

número mol-g, se define número de peso fórmula gramo, así:

Por ejemplo en 200 g de NaCl (P.F. =  58,5), el número de pesos fórmula gramo sería:

#  p.F. - g = i 2 S L =  3 ,4 2
58,5

Una fórmula química nos informa cualitativamente y cuantitativamente sobre la estructura interna 
de una sustancia química pura. En forma cualitativa no informa qué elementos forman a la sustancia. 

Por ejemplo, la fórmula del agua: (H20 ), nos señala que el agua está formada sólo por do» elementos 

(es binaria): hidrógeno y oxígeno.

En el aspecto cuantitativo, podemos interpretar una fórmula bajo dos puntos de vista: como una 

partícula estructural y como una unidad química de masa (m ol-g o fórmula-gramo).

En este aspecto veamos a manera de ejemplo ilustrativo con la fórmula del ácido sulfúrico.

a ) Como partícula, representa una molécula o una unidad fórmula.

Ejemplo:
. [" 2 ¿tomos de H

h z s o 4  < »  m m m
4 átomos de O

©  ¿tomos totales 

atomicidad

b )  Como masa, representa un mol-g o un peso fórmula gramo. En este caso los subíndices indican el 
número de moles de átomos o número de átomos -  gramos de cada elemento.

Ejemplo:
, f  2 mol de H < >  2At -  g (H)

H j S O , . *  « m u  T o S S a #  1 mol de 8 <  >  lA t -  g (S )
mol de O < >  4At -  g (O)

7 mol de átomos totales
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Aplicaciones:

1. En 20 moles de ácido fosfórico, H3P 0 4, ¿cuántos moles de hidrógeno hay? y ¿cuántos at- g de oxígeno? 

Resolución:

interpretando com o masa:

1 moI(H3P0 4) contienet 3  moles(H ) — ► 4At-g(0 )

20 moles (H3POJ
contiene

x  = 20 x 3 = 60 moles (H )

(y  = 20x4  = 80 a t - g (O )

2. En 50 moléculas de glucosa (Q H ^O t) ¿cuántos átomos de carbono hay? y ¿cuántos átomos de 

hidrógeno?

Resolución:

Interpretando la fórmula com o partícula.

contiene1 molécula (CgH^O*) £P ntiene > g átomos ( C ) — ► 12 átomos (H ) [x  - 300 átomos (C )

50 moléculas (Q H ^O j)
contiene

y = 600 átomos (H )

3. A  partir de 20 moles de 0 3, ¿cuántos moles de 0 2 se obtiene?, ¿cuántas moléculas de 0 2? 

Resolución:

,   , ^  contiene 0  , „1 mol 0 3  ► 3 moles O

2 0  moles O, contiene
60 moles O

Ahora veamos, con 60 moles O, cuántos moles de 0 2 se obtendrá:

, contiene „  , _
1 m ol0 2  ► 2  moles O

x  -------  60 moles O
> x  = 30 moles O,

Se sabe que 1 mol de 0 2 contiene NA moléculas, por lo tanto en 30 moles de 0 2 tendremos 30NA 

moléculas.

4 5 2

www.FreeLibros.me



Capítulo X  ............ Unidades Químicas de M asa.

4. En 6,84 kg de sacarosa C^H^O,,, ¿cuántos átomos-gramos hay? y ¿cuántos átomos en total? 

Resolución:

Mr M n =  12,12 + 2 2 x 1 +  11x6 =  342 urna
12 22 11

W c H 0  =  6,84 kg =  6840 g
12 22 II

= = 2 0 moles 
c'2,l22° „  m 342

1 mol C12H22O n SPllllcl.lc„ 4 5  moles de átomos

oa i r- u ^  contiene 20 moles C,2H22O u ------------► x
• x  =  900 moles de átomos <  >  900 At-g

Para hablar del número de átomos totales basta recordar que un mol de átomos contiene número 
de avogadro (NA) de átomos, luego, el número de átomos totales = 900 NA.

COMPOSICIÓN CENTESIMAL (C.C.) DE UN COMPUESTO : J

Es el porcentaje en peso o  masa de cada uno de los elementos que constituyen e l compuesto. Se 
halla en la práctica mediante técnicas de análisis cuantitativo y en forma teórica a partir de la fórmula d e l 

compuesto.

Determinación de la C.C. a partir de la fórmula de un compuesto

Ilustremos el método con dos ejercicios.

Ejercicio 1

Hallar la composición centesimal del H20.

P.A: 0=16  urna, H=1 urna 

Resolución:

MHO= 2 x l  +  l x l 6 =  2 urna +  16 urna =  18 urna

T  T  T
H O H20

W h  100 = 2 u m a  - X  100 = 11,11%
W H 0  18 urna

% W 0  =  * ioo = 16uma x 100 = 88,89%
W H 0  18 urna

C.C. del H20  es: H =  11,11% y 0  =  88,89'
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Estos resultados se interpretan de la siguiente manera: cualquiera que sea el método de síntesis del 

agua o cualquiera que sea la fuente natural, el peso del elemento hidrógeno representa el 1 1 ,1 1  % del 

peso total de! agua; análogamente, el peso del elemento oxígeno representa el 88,89 %.

Ejercicio 2

Hallar el porcentaje en masa de los elementos que constituyen al fosfato de calcio, Ca3(P 0 4) 2

Dato: PA . (urna): Ca=40, P=31 ,0=16

Resolución:

Como es un compuesto iónico, trabajamos con peso fórmula (P.F.)

P.F. (Ca3(P 0 4) 2)  = 3 x  40 +  2 x  31 + 8 x 16 =  120 urna + 62 urna + 128 urna =  310 urna
_ _  —  - j -  t

Ca P O Compuesto

% W c. =  1 2 0  uma x ioo = 38,7%
310 urna

% W P = —2 — - -  X 100 = 20%
310 uma

% W 0  =  1 ? 8  uma x ) 0 0  = 4] 3%
310 uma

Luego, la C.C. de Ca3 (P 0 4) 2 es: Ca =  38,7 %, P =  20 % y O =  41,3 %

Ejemplo aplicativo

¿Cuál es el porcentaje de agua en el yeso, CaS04.2H20?, ¿cuál es el porcentaje en masa de calcio?

PA.(um a): Ca=40 ; S=32 ; 0=16  ; H=1

Resolución:

Evaluamos el peso fórmula del yeso:

(k®caso4 = 136 ; MH 0̂  = 18j

CaS04 . 2H20  =» M = 136 +2 x 18 = 136 + 36 = 172 uma

% W H O  =  —  X 1 0 0  =  2 0 , 9 3  %
172

Según la fórmula, en una fórmula gramo (172 g ) hay lat g de calcio (40 g), luego tenemos:

w ca 40 c
% W „ = — i  x 100 = -ÜL» x 100 = 23,25%

M 172 g

4 5 4
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Capítulo X
Unidades Químicas de Masa

j  F ó r m u l a s  Q u i m i c a s  /

En el análisis de un compuesto, lo primero que establece el químico experimentador es la fórmula 
empírica, y posteriormente establece la fórmula molecular (sólo si el compuesto es covalente, por lo 
tanto existe molécula), luego de hallar previamente el peso molecular del compuesto mediante métodos 
adecuados.
¿Qué es fórmula empírica o fórmula mínima? ¿qué es fórmula molecular? ¿qué relación hay entre dichas 
fórmulas? Veamos:.

FÓRMULA EMPÍRICA (F .E .)___________________________________ _________________________________________

Llamada también fórmula mínima, es aquella fórmula que indica la relación entera más simple 
(relación aparente) entre los átomos de los elementos en una unidad fórm ula de un compuesto. Se 
puede establecer conociendo su composición centesima! (C.C.) o conociendo experimentalmente el 
peso de cada uno de los elementos en el compuesto. Los compuestos iónicos se íepresentan 
únicamente mediante la fórmula mínima o empírica.
Ejemplos:

CaCl2, NaCl, Na2S04, A1(N03) 3, Al2Oa, CaC03, CuSG4.5H20, etc.

FÓRMULA MOLECULAR (F.M) _______________________________ ________________________________________

Es aquella fónnula que indica la relación entera real o verdadera entre los átomos de los elementos 
que forman la molécula. Se emplea para representar a ios compuestos covalentes

Se establece conociendo primero la fórmula empírica y luego el peso molecular del compuesto 
Veamos algunos ejemplos comparativos entre dichas fórmulas para establecer una relación.

. Compuesto Fórmula molecular K Fórmula empírica

Benceno c 6h 6 6 T  «  '
Acido acético c 2h 4o 2 2 ¡ c h 2o

Propileno C3H6 3 f c h 2

Peróxido de hidrógeno CJ
qX

2 I HO

Ácido oxálico C2H20 4 2 j • c h o 2

¿Qué relación observamos?
La F.M. es un múltiplo entero (K ) de la F.E.:

Por lo tanto, el peso molecular real también debe ser múltiplo entero del peso molecular de la 
fórmula empírica.

.-. K = Donde: K = 1, 2 , 3,.4..........
Mf.e

= K Mre
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Si K = 1 F.M. = F.E.

Ejemplos: H20 ,N H 3,H ,SO „(  „H 2,Oh.H ,PO„etc. 
Cada una de eslas fórmulas representan al mismo 
tiempo F.E. y F.M.; es F.E. porque muestra la 
mínima relación entera de átomos y es F M. 
porque representa ia fórmula verdadera del 
compuesto covalente.

Regla práctica para establecer la fórmula 
empírica a partir de la composición 
centesimal de un compuesto

Ilustremos el procedimiento con un ejemplo: 

Un cierto óxido de manganeso contiene 28 % en 
masa de oxígeno. ¿Cuál es la fórmula empírica 
de dicho óxido?

P A (u m a ): M n=55,0=16 

Resolución:

El % en masa de Mn = 100 - 28 = 72 %

7 2 % - * --------------- 1 i— * - 2 8  %

Sea la F.E. =  Mn^Oy

Paso 1: Se toma como muestra 100 g de
compuesto.

Paso 2: Con el % en masa o  peso dados, se halla 
el peso de cada elemento:

W m " =  m  *  1 0 0 8  =  7 2  8

28

100
1 0 0  g = 28 g

Paso 3: Se hallan los subíndices (x, y ) que 
representan el número de moles de cada 
elemento en la fórmula.

nM =  x =
w,

M n

P . A . ( M l l )

72

55
1.309

no =  y  =
PAC O ) 16

28 , „  
- —  - t,7o

O u l í f í í - 'J U

Paso 4: Si los números de átomos gramos ( r e y )  

resultan fraccionarios, se. dividen entre el menor 
de ellos, así:

1,309

1,309
- 1

1,309
,336

Si persiste el numero fraccionario y no es posible 

■ redondear a números enteros (con error máximo 
de ± 0 ,1 ). se procede el siguiente paso.

Paso 5: Se debe multiplicar por un mínimo
entero (2, 3, 4, ...) a todos ellos y luego se 
redondea a enteros con un error máximo 

indicado anteriormente.

x  =  1 x (3 ) =  3 

y = 1,336 x @  = 

F.E. = Mn,0,

4,008 = 4 (error 0,008 < <  0,1)

Ilustremos con otro ejemplo, el procedimiento 
para establecer ia fórmula molecular.

Un cierto hidrocarburo (compuesto formado sólo 
por carbono e hidrógeno) tiene com o 
composición en masa:

C = 85,8 % y H = 14,2%.

Además se sabe que una molécula de este 
compuesto pesa 2,1 x 10 22g. Se pide establecer 
la fórmula molecular dei hidrocarburo.

P.A. (urna): (1=12, H= 1 

Resolución:

85,8 % — | |— ► 14,2 %

a) Sea la F.E. =  C x  H y

W c 8 ^ 8

P.A.(C) 12
7.15 / 7,15 = I

W „

P.A.(H)

4,2
= 14,2 / 7,15

= 1,98 ~ 2 (el error 0,02 <0 ,1 ) 

.-. F.E. =  CH, (M rl. = 14)

456
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Capítulo X
Unidades Químicas de Masa

Ob*ervadén:

C o m o  u s te d  p u e d e  a p ie c ia r  e n  e l  s o lu c io n a d o  d e  

e s t e  e je m p lo ,  s e  p u e d e  s im p li f ic a r  lo s  p a s o s  p a ra  

e s t a b le c e r  la  F.E., e n  e s t e  c a s o  h e  o m it id o  lo s  

p a s o s  1 y  2 , p u e s to  q u e  %  e n  p e s o  c o in c id e  

n u m é r ic a m e n te  c o n  e l  p e s o  d e l  e le m e n t o .

b ) Establezcamos ahora el peso molecular del 
compuesto con el dato adicional que 
tenemos:

W lr Mg
N a

M =  2,1 x  10 22 x 6 , 0 2 2  x 1023 =  126,46

c ) Calculemos el número “K”

K
Mc

126,46

14
9,033 = 9

d ) F.M. =  KxF.E. O F.M. = 9 x C H ¡  

F.M. - C9 H ]8

En la práctica, no necesariamente se va ha 

con ocer la com posición centesimal del 
compuesto. Normalmente se parte de una cierta 
muestra, cuya masa es conocida a la que se 
somete a una serie de reacciones químicas y 
luego se mide la masa de los productos volátiles 
y/o precipitados. En base a éstas masas se halla 
la masa de los elementos que formaban el 
compuesto y se procede ha establecer la F.E. 
Petra hallar la F.M. se debe medir el peso 
molecular del compuesto según métodos 
apropiados. Veamos este caso con un ejemplo.

Un compuesto orgánico temario, formado por 
C, H y O, cuya masa es 40 g, se somete a una 
combustión completa y se obtuvo así 39,08 g de 
C 0 2 y 7,92 g de H20 . Por el m étodo gasométrico 

se determinó su masa molar (o peso molecular) 
que fue 90 g/mol. Hallar la F.M. del compuesto.

Resolución:

Sea la F.E. del compuesto =  CAH,0.

Planteamos la reacción de combustión o reacción 

de oxidación por acción de 0 2 del aire 

(M = 44) (M = 18)

C*HyO. ■ 0 2
V   _ J

4 0  g

Hallamos el peso de C en 39,08 g de C 02: 

12gC 

44 gC 0 2
39,08 g C 0 2 x —j = 1 0 ,6 6 g

Hallamos el peso de H en 7,92 g de H20

7,92 g 11,0 x - 2  g- -  = 0,88 gH
8  2 18gH20  8

Por ley de conservación de masa, éstas 

cantidades estuvo inicialmente en 40 g de 

compuesto, por lo tanto el peso de oxígeno setá: 

W (0 ) =  40 g - 10,66 g - 0,88 g = 28,46 g 

Procedemos ha hallar * ,  y , z  con el m étodo ya 

conocido:

*  = J M &  = 0 ,8 8 /0 ,8 8  - 1 
12

y  = = 0.88/0,88 = 1
1

z  = 2 M 6  = | 77/0,88 = 2 ,0 1  ~ 2  
16

.'. F.E. =  CH02 (M fe  = 45)

90Por dato MPU =■ 90 =» K = — =2F.M 4 5

.. F.M. =  2xCHOj =  C2H20 4
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P roblemas R esueltos

ProMemal
A partir de 1 962, él átomo patrón tomado com o 
referencia para medir las masas atómicas de los 
isótopos de un elemento es:
A ) 8O l6 B ),H ‘ O ^ C a 40

D) 6C 14 E) 6C 12

Resolución:
A partir de 1 962, convencionalmente, el átomo 
patrón para medir las masas atómicas relativas es 
el C -12, a quien se le ha asignado arbitrariamente 
una masa de 1 2  urna; y la unidad de masa 
atómica (urna) es la 1 /1 2  parte de la masa de C12.

RptaíjE

Problema 2
El peso atómico (P .A ) de un elemento es el 
promedio ponderado de las masas atómicas
relativas de io s  del elemento, comparado
con el C 12 ai cual se ie ha asignado el valor de
 unidades de masa atómica.
A ) isótonos - 16 B) isótopos - 14
C) átomos -  12
D) isóbaros - 12 E) isótopos - 12 
Resolución:
El peso atómico de un elemento es un promedio 
ponderado de las masas atómicas relativas de sus 
isótopos y nos indica cuántas veces es mayor que 
una urna.

Rpta: E

Problema 3
El magnesio tiene 3 isótopos:

Isótopo A
Masa

isotópica
%

Abundancia

12Mg2J
12Mg25

,2ms26

24
25
26

23.99 urna
24.99 urna 
25,98 urna

78,99 % 
1 0 ,0 0 % 
1 1 ,0 1  %

Se pide calcular su peso atómico (P.A)

Resolución:
Se sabe:

rn j  x + m 2 x t  m 2 x

Reemplazando datos:

P A  (M e) - 2 3 , 9 9  x 78, "  4 2 4 , "  x 10 425,98 x 11,01 
100

P A (M g ) =  24,31 urna 

Problema 4
El cloro tiene 2 isótopos, cuyas maséis atómicéis se 
indica entre paréntesis: Cl35 (34,969 urna) y Cl37 

(36,966 urna), Si su peso atómico es 35,46 urna 
¿cuáles son los porcentajes de abundancia de 
CI-35 y Cl 37 respectivamente?
Resolución:

isótopo
Masa Isotópica

(urna)
%

Abundancia

Cl - 35 34,969 a.
Cl- 37 36,966 a2

100

Sea a, =  x  =♦ a2 =  100 -  x

P A (C I ) - ™ ’ - ai
a, ♦ 3 2

3 5  46 =  3 4 , 9 6 9  x x  + 36,966 * (100 - x )
100

Efectuando:

x  = 75,41% =» a, =  74,77% 
a2 =  24,69 %

Problemas
El peso atómico del hierro es 55,85 urna y posee 
dos isótopos: Fe- 54 y Fe-56. ¿Cuál es el 
porcentaje de abundancia del isótopo más pesado? 
Resolución:
Como no son datos lcis masas isotópicas, 
utilizaremos el número de masa (A ) de los 
isótopos para hallar el peso atómico aproximado.

4 5 8
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Capítulo X
Unidades Químicas de Masa

Isótopo ■ M 'y s ' % Abundancia

Fe54 54 a.

Fe56 56 a2

Too

El más pesado es el de mayor número de masa 

(Fe56)

Sea a, =  x  -* a2 =  100 - x

Aj x a, t A ¡ x a 2
P.A(Fe) =

55,85 =

1 0 0

54y  + 56(100-x ) 

100

5585 =  54x  +  5600 -  56* — x  =  7,5 % 

a2 =  92,5 %

Problema 6
Marque lo incorrecto sobre un átomo-gramo

A ) Es el peso de un mol de átomos

B) Es una unidad química de masa

C ) Contiene igual número de átomos que 12 g 

de C12

D) Es el peso de una mol de moléculas

E) Es el peso atómico expresado en gramos 

Resolución:

Por teoría sabemos lo siguiente:

1 A t-g  =  P.A.(g) P^i ? „ i mol de átomos
de >----------,-----------

(6 , 0 2 2  x 10 23 átomos)

• Además en 12 g de C 12 hay exactamente 

6 ,0 2 2 x 1 0 23 átomos de carbono.

• El peso de una mol de moléculas es un 

m ol-g, que es igual a M expresado en gramos.

Pr abisma}
Señalar la afirmación incorrecta respecto a una 

molécula-gramo.

A ) Es el peso de una mol de moléculas

B) Contiene igual número de moléculas que 

número de átomos en 12g de C12.

C ) Contiene número de Avogadro (6,022.1023) de 

átomos en una molécula

D) Es el peso molecular expresado en gramos

E) Es equivalente a un mol de moléculas 

Resolución:

Para responder este tipo de preguntas debemos 

recordar:

1 m ol-g  =  Mg Pe.s? . i mol de moléculas
de '------------v----------- ■"

(6 , 0 2 2  x 10 23 moléculas)

Además en 12 g de C 12 hay 6,022 x 1023 átomos, 

que es exactamente igual al número de 

moléculas un una molécula - gramo.

j Rpta: CJ

Problemas
Señalar verdadero (V ) o  falso (F ) según 

corresponda:

I. Un mol de H2 pesa más que un mol de 
H e (P A = 4  urna)

II. La masa de un mol de H20  es la masa de una 
molécula de agua.

III. El número de cationes que hay en un cristal 

de CaCl2 es el mismo que ei de aniones.

IV. En un mol de NaCl hay 6,022 x  1023 iones 

Resolución:

I. Es falso

Mh¡ =  2 urna C> 1 m ol-g  (H2) =  2 g

M|le =  P.A. =  4 urna C> 1 mol (H e) =  4 g

Recordar que los gases nobles son 

monoatómicas (He, Ne,Ar, Kr, Xe, Rn), por lo 

tanto e l PA . representa al peso molecular.

4 5 9
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II. Es falso
1 mol (H20 )  =  18 g

\\7 — vg) -
i molécula . .  ”

1 ’ A

11. 1 mol (H20 )  cont‘er?e< na moléculas

I 8 g

V  6 ,0 2 2  x 1 0 23

= 3x10 23 g

[II. Es falso
Una unidad fórmula de CaCl2

,. íl ion C a *2 
contienen .

[2 iones Cl 1

En toda muestra de CaCl2, el número de 

aniones (C l )  será el doble que el 
número de cationes (Ca+2)

IV. Es falso

lm o l (N a +1C l )  'ZSS&St
'  L 1 n » t d e C l

2 motes de tóees

lm oI(Na+C l )  -» 2x6,022x1023 iones 
= 12,044x10a  iones

Rpta: FFFF

Problema 9
Se tiene en un vaso, 360 mL de agua pura 
(densidad =  1 g/mL). Calcularen dicha muestra:
I. Moles de H20
II. Número de moléculas de H20
III. Número de átomos totales 
Resolución:

. j _ W  ~  masa
La densidad se define: D = —

V  -  volumen

Como: DH20 =  1 g/mL o W H O = VHjQ

(numéricamente) 

w h 2o  =36°s ; MHjQ = 1 8  uma

I. nH 0  = —  = - ? - ° s -  = 2 0  mol
Hj m  18g/mol

20 moles (HzO)
contiene

x  = 20Na moléculas

III. 1 molécula de H20
contiene

3 átomos

20 Na m olécu la  de H¡¡0 .conl'?.ne, y

y = 60Na átomos

Problema 10
Se tiene las siguientes muestras químicas:
I. 1 x 10 '° moles de N
II. 1 x 10 "  moles de NH3

III. 17 x 10 ,0g d e N H 3 

Es correcto afirmar:
A ) Contienen igual número de átomos
B) En 11 hay mayor número de átomos
C) II y III contienen igual número de átomos
D) En III hay mayor número de átomos
E) En I hay mayor número de átomos 
P A (u m a ): N=14, H=1 
Resolución:
Hallemos el número de átomos en cada muestra. 
Pero antes debemos señalar que 1 molécula de 
NH3 tiene 4 átomos (3 de H y 1 de N ) y 

MNhs =  14+3 =  17 uma

I. 1 mol (N ) -----  6,022 x  l O23 átomos N
10'10 mol (N ) -----  jc

” » x  = 6,022 x 1013 átomos de N
II. 1 mol (NH3)    4x 6,022 x 1023 átomos

10 "  mol (NH3) — - x
=» x  =  24,088 x  1012 átomos 

=  2,4088 x 10’ 3 átomos
III. 1 m ol-g=17g -----  4x6,022xl023 átomos

17 x 10 ,0g -----  x

— x  =  24,088 x 1013 átomos 
=  2,488 x lO”  átomos

Se observa que en III hay mayor número de 
átomos.

¡Rpta: d ]
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Capítulo X
. Unidades Químicas de M asa.

Problema 11
Dada las siguientes aseveraciones:

I. A  partir de 20 moles de HN03 se obtiene 30 

moles de 0 2

II. 5 moles de 0 2 contiene igual número de 

átomos que 2,4 moles de P,

III. A partir de 10 moles de Ca(OH ) 2 se obtiene 

5 2 0gd eA l(O H )3

fe  (son) verdadero(s) 

P .A .(u m a ):A l=27 ,0=16 ,H = I 

Resolución:

I. Se debe emplear dos reglas de tres simple:

1 mol ( H N O 3 )  c0- — ne» 3 moles (O )

20 moles (HNO3)  —-nÜene. 60 moles (O )

1 m ol(0 2)  -----► 2  mol (O )

x  -----► 60 mol (O )

=» x  =  30 moles (0 2)

/. La aseveración es verdadera.

II. 1 mol (0 2)  -cont í- iI -> 2 moles (O )
y

4 Na átomos

5 moles (0 2)   ► x

" »  x  =  10 Na átomos de O

1 mol (P<) contiene» 4 moles (P )

4 Na átomos

2,4 moles (P 4)  -----► x

=> x  =  9,6 Na átomos de P 

■■ La aseveración es falsa.

III. Tanto el Ca(OH ) 2 y A l(OH )3, tienen de común 

al grupo funcional hidróxido (OH ), por lo 

tanto, podemos relacionar las dos sustanciéis 

a través de iones OH".

Makoh)3 " 27 * 48 * 3 -  78

W
n A l l O H ) ,  ~  —  

M

520g
= 6 , 6 6 6  moles

78 g/mol

I mol (Ca(OH )2)  ► 2 moles (OH )

10 mol Ca(OH ) 2 -

1 mol (A l(OH )j  ► 3 moles (OH")

6 ,6 6 6 mol Al(OH ) 3  ► 20 moles (O H ")

20moles (O H ")

Como contienen igual número de OH , son 

equivalentes, por lo tanto la aseveración es 

correcta.
)Rpta: l y  II

Problema 12
A partir de una tonelada (1000 kg) de “caliza”, 

CaC03 con 20 % de impurezas, ¿qué peso de 

calcio se obtendrá teóricamente?

P.A. (urna): Ca=40, 0=16, 0=12 

Resolución:

W t  =  1000 k g

Los cálculos se hace sólo con sustancias 

químicamente puras:

80W. X lOOOkg = 800 kgCaCOj(puro) j q q

P.F. (CaC03) =  40 +  12 +  48 =  100 urna
l

Ca
1 1 i 

O CaCO,

En 100 kg (CaCOj) 

En 800 kg (CaC03)

40 kg (Ca) 

x

x = 320 kg

4 6 1
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Problema 13
Los huesos de una persona adulta en promedio 

pesan alrededor de 13 kg y contienen 60 % en 

masa de fosfato de Calcio. ¿Qué peso de fósforo 

se obtendrá de los huesos de una persona adulta, 

teóricamente?

P.A.(uma): Ca=40, P=31, 0=16  

R eso lu ció n :

En primer lugar, el estudiante ya debe ser capaz 

de deducir la fórmula de la sal, fosfato de calcio: 

Ca3(P 0 4) 2

En segundo lugar, el problema es análogo al 

problema anterior ( 1 2 ), por lo tanto, trabajaremos 

sólo con Ca3(P 0 4) 2 puro:

60
W,Ca3(P 0 4) 2(puro) 100

x 13 kg = 7,8 kg

P.F.iCa3(P 0 4) 2l =  120 + 62 + 128 =  310 urna 
T  T
P  C om pu esto

En 310 kg ¡Ca3(P 0 4)2] -  62 kg (P )

En 7,8 kg [Ca3(P 0 4) 2! -+ x 

-=» x  = 1,56 kg (P )

Problema 14
¿Qué peso de Al2 (S0 4) 3 con 20 % de impurezas 

presenta la misma cantidad de azufre, contenido 

en 200 g de Na2S04 con 90 % de pureza?. 

P.A.(uma): Al=27, Na=23, 0=16, S=32 

Resolución:

Sean las muestras impuras que contienen igual 
peso de azufre:

3%_, (i) j— 80 % 1 0%-,
im pureza 1   /  Pureza impureza j .

W T =  ? W T =  200 g

P.P. [Al2 (SO.,)3J = 54 + 96_+ 192 =  342 urna 

t ;
S C om pu esto

P.F, (Na2S04) =  46 + 32 + 64 =  142 urna

T  T
S C om pu esto

E n II:
90

^Na^tpuro) jqq * 2 0 0  S 1 8 0  g

Calculemos el W s el Na^O,,:

En 142 g (Na2S04) 32 g(S)

En 180 g (Na2SQ4) w s

W s =40,56 g

E n 1:

Calculemos el 'W ^ so ^  puro que contiene 40,5% 

de azufre:

En 342g[Al2(S04)3] 96g(S )

W. 40,56 g (S)AÍ2(S0 4) 3 (puro)

=>  W AI2(S0 4)3(puro) =  1 4 4 >5  8

Finalmente, calculamos el peso de A12(S0 4) 3 

impuro o sea W tota| en (I)

144,5 g --  80%

W , 100%
W T = 180,62 g

Problema 15
Un kilogramo de agua de mar contiene 0,052 
moles de ion magnesio. ¿Cuál es el número 
mínimo de kilogramos de agua de mar que debe 
procesarse para obtener un kilogramo de 
M g(OH)2?

Datos adicionales: DH.,0 (inar)
= 1,04-S- 

mL

P A (u tn a ): Mg=24, 0=16, H = 1 
Resolución:
A  partir de 1000 g de Mg(OH ) 2 se halla el número
de moles de este compuesto:

w  1 0 0 0  g .
n = —  = -------- 2 - = 17,24moles

M 58g/mol

4 6 2
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Capítulo X
Unidades Químicas de Masa

Además:

1 mol (M g(OH )2) ------  1 mol (Mg+2)

17,24 mol Mg(OH ) 2   17,24 moles Mg+2

Calculemos ahora el peso de agua de mar que 

contenga 17,24 moles de Mg+2

lk g  (agua) -----  0,052 moles (M g+2)

  17,24 moles (M g+2)

331,54 kg

Problema 16
Una m ezcla contiene 1,65 x 1021 moléculas de X y 
l,85x !021 moléculas de Y  cuyo peso es 0,688 g. 
Si el peso molecular de X es 42 urna. ¿Cuál es el 

peso molecular de Y?.
Resolución:
Calculemos el peso de Y en la mezcla:

1 mol (Y ) =  MYg   6,022 x 1023 moléculas

W Y   1,85 x 1021 moléculas

=» W y =  0,003 M mg

Análogamente calculemos el peso de X en la 
mezcla:

1 m ol(X ) =  42g —  6,022 x 1023 moléculas

W x    1,65 x 1021 moléculas

=» W x =  0,115 g

Además por dato: W x +  W Y =  0,688 g 
Reemplazando los valores hallados:

0,115 g +  0,003 Mv g =  0,688 g

=» My = 191 urna 

Prablamafl
El elemento más abundante disuelto en el agua 
de mar es cloro (com o CI )  con una 

concentración de 19 gramos por kilogramo de 
agua de mar. El volumen de los océanos es de 
l,4 x l0 21 litros. ¿Cuántos átomos-gramos de cloro 

son potencialmente recuperables de los océanos? 

(mar) =  *>0 4  ; P  A . (urna) CI =  35,5

Resolución:

Calculemos el peso total de agua de mar en 

kilogramos
W  =  D x V  -  1,04 kg/L x 1,4 x 1021 L 

=  1,456 x 102' kg 

Calculemos ahora el peso en gramos de cloro

1 kg H20  (m ar) conflene, ig g de CI 1

1,456 x 1021 kgH20  (m ar) -> W n 

=> W c, =  27,66 x 1021 g

Finalmente determinamos el #  At- g de cloro

# A t - g  =  -W  = 2 L !6 x l 0 ^ g  = 0 7 8 x l0 2 ,A t_g 
P.A. 35,5 g/At-g

o # A t - g  = 7,8xl02OAt-g  

Problema 18
En un experimento para determinar el peso 

atómico de vanadio, se sometió una muestra de 
2,8934 g de VOCl3 puro a un conjunto de 

reacciones por las cuales todo el cloro contenido 

en este compuesto se pasó a AgCl. El peso de 

AgCl obtenido era 7,18 g. Si P.A.: A g=  107,87 urna 

y CI =  35,45 urna. ¿Cuál será el valor 
experimental obtenido para el peso atómico del 

vanadio?
Resolución:

t Contienen 
igual peso

P.F.ÍVOCÜ =  P.A(V) +  16 +  106,35 urna

t r i

M o (ci)

P.F.(AgCl) =  107,87 +  35,45 =  143,32 urna 
t l t

(Ag) CI Compuesto
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Calculemos el peso de Cl en 7,18 g de AgCl: 
143,32 g(AgCl) -*  35,45 g (C l)

7,18 g (AgCl) ■ W „  O W n = l,776g

Este peso de Cl debe estar presente en 2,8934 g 
de VOCl3

En 2,8934 g (VOClj) -  1,776 g (Cl)
En (x  4-122,35) g (VOCl3)  -► 106,35 g 

Efectuando: x  »  P A  (V ) *  50,912 urna

Problema 19
La hemoglobina de los glóbulos rojos de la 
m ayoría  de los m am íferos  c o n tien e  
aproximadamente 0,33 % en masa de hierro. 
Si e l peso m olecular de la hem oglobina es 
6 8  000 urna. ¿Cuántos átomos de Fe hay en la 
m olécula de hemoglobina?
P A  (Fe) - 56 urna 
Resolución:
Sea “x ” el número de átomos de hierro en la 
molécula de la hemoglobina cuya fórmula es:

E Fex (  M =  6  8000 urna) 

w
- 1 2  X 100% W F =

0,33

M hemoglobina

56x
x  1 0 0

68000 

Efectuando: x  =  4

Problema 20
Una muestra de cuprita impura, Cu20, contiene
6 6 , 6  % de Cu. ¿Cuál es el porcentaje de Cu20  

' puro en la muestra?
P A (u m a ): Cu=63,5 ;0 = 1 6  
Resolución:

Cuando se dispone del porcentaje de pureza es 
conveniente asumir: W T =  100 g

w o  x  1 0 0 8  =  6 6 , 6 g

P.F. (C u ,0 ) =  127 4- 16 =  143 urna

I
Cu Compuesto

Cálculo de W CUz0 puro en la muestra. 

En 143 g (C U jO )  127 g (Cu)

W,

W,

CUjO 

Cafi ~ ^  8

W r

6 6 ,6  g (Cu)

% W cu,o =  — —  * 1 0 0  Cu*° W T

% = -^ S _ x  100 =  75%
0 )2 0 lOOg

Probloma 21
La nicotina es un compuesto cuya composición 
centesimal es
C =  74 %, H =  8,7 % y N = 17,3 %.
¿Qué porcentaje de los átomos en la nicotina son 
átomos de carbono?
P A (u m a ): C=12, H = l, N=14 
Resolución:
Primero establezcamos la F.E. de la nicotina:
F.E. =  C, Hy N.

x =  —  = 6,166/1,235 = 4,992 = 5 
12

y =  = 8,7/ 1,235 = 7,04 = 7

z  =  -1 H  = 1,235/1,235 = 1 
14

F.E. =  C5 H7 N 

-»  número átomos por unidad fórmula es igual a 
13

Finalmente evaluamos el % de átomos que 
representa el carbono en unidad fórmula.

% átomos de C =  - *  * g ™ >gCQ _  x m  
#  átomos totales

=  A . x 100=38,46%
13
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Capítulo X
Unidades Químicas de Masa

Problema 22
Una muestra de 3,245 g de cloruro de titanio se 
redujo con sodio a titanio metálico. Después de 
haber lavado el cloruro de sodio resultante, se 
secó el titanio metálico que quedó com o residuo 
y que pesaba 0,819 g. ¿Cuál es la fórmula 
empírica del cloruro de titanio?
P.A.(urna): T¡=48, Cl=35,5 
Resolución:

P rocesos

Q u ím ico s

3,245 g 0,819 g
Por ley de conservación de masa, todo el titanio, 
obtenido (0,819 g ) estuvo inicialmente en T(,C¡t. 
Por lo tanto planteamos:
W a =  3,245 g - 0,819 g =  2,426 g

Evaluamos la F.E. =  Ti^Cl,

_  0,819

y =

48
2,426

- 0,017/0,017 = 1

- 0,068/0,017 = 4,01
35,5 

.-. F.E. =  TiCl„

Problema 23
Al calentar 9,476 g de una sal hidratada de boro, 
Na2B40 7. XF120, se elimina 4,475 g de agua. ¿Cuál 
es la fórmula mínima del hidrato?

P.A.(uma): Na=23, B = l l ,  0=16

Resolución:

Mt = ( 2 0 2  + 18x)

N a 2 B4 0 ; .XH20 (s)- ^  Na2 B40 7W ♦ XH20 (i¡)
V'“ --------------v -----------------/ r  '------ y------ '

W T -  9 ,476  g

W  as W  + W
T  Na, B40 ? W H20

sa l

a n h id ro

4,475 g

=* w itaAO, = 9 -4 7 6  8  - 4,475 g = 5,001 g

De la fórmula de sal hidratada:

202 g (Na2B40 7) -  18X g(HzO ) .............

Del dato:

5,001 g (Na2B40 7) -  4,475 g(H 20 )  .............. ([!)

Dividiendo (a ) + (p ) y despejando “ v”

2 0 2  18x

5,001 4,475
202 x 4,475

5,001 x 18

F.E. = NajB40 7. 10H2O 

Problema 24
En la combustión de 99,539 g de un compuesto 

orgánico formado por C, H y O se formar-145 g de 
C 0 2 y 60 g de H,0. Además, 1/2 mol de 
compuesto pesa 60 g. ¿Cuál es la fórmula 
molecular de! compuesto?.

P.A.(uma): C =  12, H= 1, 0 =  16

Resolución:

4 C° 2

99,589 g 145 g

Calculemos el W c en 145 g de C 02:

= 1 2 + 3 2  =  44 
2  4

C

En 44g (C 0 2)  s ^ g íC )

En 145g(COz) — »W r

C rHyO z + O, h 2o

60 g

O  w c  - 39,545g

Calculemos el W H en 60 g de H20

M r, n = 2 .+  16= 18
h 2o  *

H

En 18 g (H 20 )  — »2g(H)

En 60 g (HzO) — -W H
Í > W H = 6 ,6 6 6  g

(a)

Calculemos el W 0  en 99,539 g de C4HyO.

+ WQ = 99,539 g O WQ = 53,328 g
t  t

39,545 g  6,666 g
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Evaluamos la F.E. 

x  =  39¡545 = 3  2 9 5 4  ;  3  2 9 5 4  =  ,
12

y  =  =  g 6 6 6  1 3  2 9 5 4  K 2

z  =  ■53-'-~ - =  3,333/3,2954 = 1 
16

.-. F.E. =  CHjO (MF t  = 30 uma)

Cálculo de peso molecular del compuesto: 

0,5 m oles— ► 60g 

1 mol — >Mg
M = 120 uma

Calculemos “K” y luego la F.M. del compuesto:

K =
MF

Mr

120

30
=  4

-  F.M. =  4 x CH20  = C4H80 4 

Problema 25
Una muestra de 7,96 mg de tiofeno, formada por 
C, H y S se quemó y dio 16,65 mg de C 02. Si 
4,31 mg de tiofeno se transformó mediante 
reacciones químicas en 11,96 mg de sulfato de 
bario, hallar la fórmula molecular del tiofeno si su 
peso molecular está entre 80 y 1 2 0  uma.
P.Afuma): C = 12 H = 1 S =  32 Ba =  137

Resolución:
Sea la F.E. =  C,. Hj, S.

Cx H, S_. +  0 2

7,96 mg 16,65 mg

W c =  16,65 mg X 12m8C = 4,541 mg 
44 mg

Todo el S que está en 4,31 mg de C,Hy3, debe 
estar en ll,9 6m g  de sulfato de bario (BaS04), 
cuyo peso molecular es:

M =  137+32 +64 =  233 uma

W s =  11,96 mg x 3 2  = 1,642 m gS
233 mg

Calculemos el W s en 7,96 mg de tiofeno

4,31 mg —  1,642 mg S)
7,96 mg —  W s W s = 3,032 mg

Calculemos W H en 7,96 mg de tiofeno 
W H =  7,96 - W c - W « = 7,96 - 4,541 - 3,032 
W H = 0,387 mg
Evaluamos ahora la fórmula empírica:

„  _ w c 4,54

P.A.C 12
= 0,378/0,094 = 3,99 = 4

= _ ^ h_ = M 8!  = 0,387/0,094 = 4,08 = 4 
P.Ah 1

z  = = M 3 3  = 0.094/0.094 = 1
P.A.S 32

•- F.E =  C4H4S (M f e =  84 uma)

Como M F H está entre los números 80 y 120 uma,

entonces M fm = 8 4 y K  =  1

Problema 26
Una muestra de 0,15 moles de un compuesto 
orgánico contiene 1,5 átomos gramo de carbono, 
2 ,1  gramos de hidrógeno y 1 ,8 x 1 0 23 átomos de 
nitrógeno. Hallar la F.E. y la atomicidad 
molecular.
PA .(um a) C = 12,H  =  1,N =  14 
Resolución:
Sea la F.M. = QU.N., donde x ,y ,  z  son números 
de moles de C, H y N respectivamente por 1 mol 
de compuesto.
Según dato, en 0,15 moles de compuesto hay:

n,- =  1,5 moles

  W  2,1
n H — — -------

PA . 1

1 ,8  x 1 0 23

= 2 ,lmoles

n n =
6 x 102

; 0,3 moles
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Capítulo X
Unidades Químicas de Masa

Evaluemos ahora x , y y z \
En 0,15 mol (com p ) 1,5 mol C

En 1 mol (com p.) ——  x

x  =  1 0

En 0,15 mol (com p .) 2,1 mol H

En 1 mol (com p.) ■-----  y

: .y =  14

En 0,15 mol (c o m p .)------ 0,3 mol N

En 1 mol (com p.) ------  s

: . z  -  2

Entonces: FM =  C,0H14O2

Atomicidad molecular =  10 + 14 + 2 =  26
Simplificando tenemos: F.E. =  C5H70

Problema 27
Una m ezcla de SnO y Sn02 que pesa un gramo se 
combina con H2 para formar agua y dejar libre 
0,85 g de estaño puro. ¿Cuál era el % en masa de 
óxido de estaño ( 11)  en la m ezcla original?
P.A (urna) :S n =  119 0 = 1 6  H =  1 
Resolución:

ni

S „  +  

0.85 g

h 2o

WT -  l g

Sea n, y n2 el número de moles de SnO y Sn02 

respectivamente:

MSn0 =  119+ 16 =  135 urna

Ms„o2 = 1 1 9  + 3 2  = 151 urna

W 6n0 = 135n,g; W 5n0 =151n2g

Nos pide: % W s
119 n,

W T
100 (a )

Calculo de “n,”
135n, + 151n2 =  1 g .

Además todo el "Sn” que sale libre estuvo 

formando óxidos y según la fórmula de los óxidos, 

cada uno contiene n, y n2 moles de “Sn” , 

entonces:

n, +n 2 =  H&L = 0,007 ......... (2)
119

Resolviendo (1 ) y (2): n, =
0,057

16

En (a ): % W S[,0  =  ” 9(0,057/16)8 x 100 = 42,40%
1 g

Problema 28
Se trata una muestra de dicloruro de europio, 
EuC12, que pesa 1,00 g con exceso de nitrato de 

plata acuoso y se recupera todo el cloruro en la 

forma de 1,28 g de AgCI. ¿Cuál es el peso atómico 
del europio?

P.A.(uma): Cl =  35,5 Ag =  108 
Resolución:

.  E u C12

l,00g ^----------^
.......: ¡r ":....... ^

< A gN 0 3 ^Ea(NOj)2

P .A (E u )=X =?

Todo el cloro (en  forma de cloruro, Cl )  que 

estuvo en EuC12 está en 1,28 g de AgCI.

_ W  _ 1,28
AsCI 77 M 143,5

- 0,0089

. ( 1 )

1 mol AgCI —► 1 mol Cl

0,0089 mol AgCI - »  nci

=» na  =  0,0089 moles 

1 mol EuC12 -* 2 mol Cl 

nEuCi2 “ * 0.0089 mol Cl

n EuCi2 0 ,0 0 4 4 5  m o l
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Pero:

W
EUC12 MM,

• 4,45 x 10"

EuCl,

1,00 

x + 71

x  =  PA (E u ) =  153,72 urna

Problema 29
Una muestra de CuS04.5H20  se calentó a 100°C; 

perdió parcialmente agua y dio otro hidrato qué 

contenía 29,74% de cobre. Una muestra de 

85,42 mg de este nuevo hidrato dio 93,33 mg de 

sulfato de bario que se precipitó cuando se trató 

con una solución de nitrato de bario. ¿Cuál es la 

fórmula del nuevo hidrato?

PA (um a): Cu =  63,5 S =  32 O =  16 

Ba =  137 

Resolución:

(M = 159,51 (M = 18j
Sea el nuevo hidrato: CuSO, x H 20

Mt = 63,5 + 96 + 18x =  159,5+18 jx

63,5 ■ x 100 =  29,74
159,5 + 18x 

Efectuando: x =  3 

El nuevo hidrato es: CuS04.3H20

Además, com o verificación indicaremos que todo 

el azufre que se encuentra en 85,42 mg de 

CuS04.3H20  debe estar presente en 93,33 mg de 

BaS04, y, según la fórmula de estos compuestos, 

se debe cumplir:

ncuso4. 3h2o ~ idebido a que contiene igual 

número de moles de azufre.

Comprobación: nCliS0< 3 H ¡0  = | ^ |  = 0,4 moles

93,33 „  . .
n „ _ n = — :—  = 0,4 moles 

BaSO« 233

Prablema30
El hierro en una muestra de sal de Mohr, 

F e (N H 4 ) 2( S 0 4 ) 2.6H 20 ,  fu e  c o n v e r t id o  

cuantitativamente a Fe20 3. Una muestra de 

0,3794 g de la sal dio 0,0636 g de Fe20 3. Calcular 

el porcentaje de pureza de la muestra salina. 

P A (u m a ): Fe =  56 N =  14 S =  32 

0 =  16 H =  1

Resolución:

, Punza —
W = X

M=392 urna 160 urna

WT =0,3794 g WT =0,0636 g

% pureza =  - • x 100 ...........( a )
0,3794

x  =  nM  =  392 n  (1)

0,0636 n nnn. ,n . , „  = —:------- = 0,0004 mol
i 6 0

n Fe = 2 x 0,0004 = 0,0008 moles (según la fórmula

de Fe20 3)

Además, nFe = n<,al (porque 1 mol de sal contiene 

1 mol de Fe)

En ( I ) :  x  = 0,0008 x 392 =  0,3136 g

En (a ): % pureza =  -° ’31- -6 ^ x 100 = 82,66 % 
0,3794 g
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P roblemas P ropuestos

¿Cuántas fórmulas empíricas hay en la 
siguiente relación?
• h 2o 2 • c 6h ,2o 6
• Na2S • C2H40 2

• h 2s o 4 • h2o  
• n h 3

A ) 2 B) 3 C ) 4
D) 5 E) 6

El calcio posee dos isótopos, Ca40 y Ca44, si 
el peso atómico es 40,08 urna, ¿Cuál es el % 
de abundancia del isótopo liviano?

A ) 8 8 % . B ) 90 % C )35%
D) 98 % E) 60 %

Para determinar el peso de una molécula 
de cierto elemento, debe dividirse entre 
6 ,0 2 2 x 1 0 23, el valor correspondiente a la
masa de:

A) un átomo-gramo del elemento
B ) una molécula-gramo del elemento
C) un gramo del elemento
D) 22,4 átomo-gramo de elemento
E) 6,022x1023 átomos del elemento

40 g de Argón (P.A. =  40 urna):

A ) contiene 6,022 x 1023 átomos de Argón
B ) contiene 6,022 x 1023 moléculas de Argón
C) contiene un mol de átomos
D) contiene 1 átomo-gramo
E) todas son correctas.

Señalar verdadero (V ) o  falso (F )
I. El peso de una molécula de ácido 

sulfúrico es 98 g.
II. El átomo-gramo es el peso de un mol 

de átomos.
III. El peso atómico y el peso molecular son 

pesos relativos.
IV. Un átomo-gramo es numéricamente 

igual al peso atómico expresado en 
gramos.

A ) FFW' B) FV W  C) FW F 
D) VW'F E) FFFF

6 . Señale el enunciado incorrecto.

A ) 5 moles de 0 2, pesan el doble que 5 
moles de CH4.

B) En 3 moles de ácido acético 
(CHjCOOH), existen 6 átomos gramos 
de carbono.

C) 54g de H20, contiene aproximadamente 
18 x 1o23 moléculas.

D) En 63 g de HN03 hay 48 g de oxígeno.
E) En 12 x 1023 moléculas de C6Hl20 6 están 

contenidos 72 g de carbono.
P.A.(uma): 0=16  C=12 N = 14

7. ¿Cuántas toneladas de hierro pueden 
obtenerse teóricamente, a partir de 5 
toneladas de óxido férrico?
P A (u m a ): Fe=56 0=16

A) 2,42 B) 2,50 C) 3,50
D) 3,62 E) 3,89

8 . Hallar el peso molecular de un compuesto 
monociorado, si contiene 25 % en peso de 
cloro.
P A (u m a ): Cl =  35,5

A ) 170 urna B) 142 urna C) 71 urna
D) 284 urna E) 340 urna

9. Una mezcla contiene solamente a las 
sustancias puras: A y B. El peso total de la 
mezcla es 3,72 g; el número total de moles 
es 0,06; el peso de un mol de B es 48 g y en 
la mezcla hay 0,02 moles de A. ¿Cuál es el 
peso molecular de A?

A ) 60 urna B) 90 urna C) 70 urna
D) 80 urna E) 120 urna
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10. Ei porcentaje de Y es 40 % en X3Y2. ¿Cuál es 
el porcentaje en peso de X en X4Y3?

A ) 60 % B) 40 % C) 33,33 %
D) 6 6 ,6 6  % E) 44,44 %

11. Se calentaron 10 g de NiCl2 hidratado, 

N¡C12.XH20, se obtuvo así un residuo 
anhidro de NiCl2 que pesó 5,456 g. Calcular 

el valor de “X” .
P.A.(uma): Ni=58,7 Cl=35,5 0=16

A ) 7 B) S'" C) 4
D) 6  E) 3

12. Cierto cloruro de mercurio sólido contiene 
85 % de mercurio. Hallar la fórmula 
empírica de este compuesto.
P.A.(u.ma): Hg=200,6 Cl=35,5

A ) HgCl B) HgCI2 C ) HgjCl,
D) Hg3CI2 E) Hg4Cl,

13. Una sustancia dada muestra el siguiente 
análisis en peso: C =  57,2 %, H=4,79 % y 

S= 38,01 %. Si 5 gramos de este material 
producen en las propiedades molares el 
mismo efecto que 1 ,8 x 10 22 moléculas, ¿cuál 
es la fórmula molecular de la sustancia? 
P A (u m a ): C=12 H=1 S=32

A ) C4H4S B) C8HsS2 C ) c 4h 8s2

D) C,H6S2 E) C3HsS3

14. La combustión de 7,49 g de un compuesto 
que contiene C, H y O produjo 14,96 g de 
C02 y 6,13 g de agua. Además, dos 
moléculas de este compuesto pesan 
5,866x10 22 g. Establecer la fórmula 
molecular del compuesto.

A ) C8H,60 4 B) C4H10O2 C) c 6h 12o 3

D) C4H80 2. E) C2H4Os

15. En la combustión de una muestra de un 
hidrocarburo se forman 1,026 g de H20  y 

11,40 g de CaC03 (al absorber el C 0 2 en 

disolución de Ca(OH)2). Además 2,5 moles 
de compuesto pesa 195 g. Hallar la fórmula 
molecular del hidrocarburo.
P.A.(uma): Ca=40 C=12 0=16

A ) C3H8 B) C2H2 C) C„H4 

D) C6H6 E) C5Hio

16. Se trata 0,578 g de estaño puro con flúor 
gaseoso hasta que el peso del compuesto 
resultante tenga un valor constante de 
0,944 g. ¿Cuál es la ecuación de síntesis de 
este proceso?
P A (u m a ): Sn= 119 F= 19

A ) Sn +  F2 —* SnF2

B) Sn + F2 -* SnF4

C) Sn + F2 -* Sn2F2

D) Sn +  F2 -*  SnF6

E) Sn + F2 —> Sn2F8

17. Una mezcla de 1,00 g de óxido cuproso 
(Cu20 )  y óxido cúprico (CuO) fue 
cuantitativamente reducido a 0,839 g de 

cobre metálico. ¿Cuál era el peso dei CuO 
en la muestra original?

P.A.(uma): Cu=63,5

A ) 0,61 g B) 0,54 g C) 0,32 g
D) 0,41 g E) 0,81 g

18. Una muestra de 1,483 g de un compuesto 
de K, Cr y O dan lugar mediante tratamiento 
adecuado a 0,581 g de Cr20 3 y 1,609 g se 
transforman a 2,296 g de KCI04. Hallar la 
F.E del compuesto.

P A (u m a ): K=39, Cr=52 Cl=35,5

A ) K2Cr20 ; B) K2Cr04 C ) K2Cr03

D) K2Cr02 E) KCr03

470
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19. En un compuesto orgánico se identifica la 
presencia de C, H y Cl. Por oxidación de
1.00 g del mismo se obtienen 1,364 g de C 0 2 

y 0,698 g de H20 . Además, un litro de la 
sustancia gaseosa a 41 °C y 771 mmHg pesa 
2,549 g. Hallar la F.M. del compuesto.

A ) C2H5CI B) C4Hi0C!2 C) C3H¿C12

D) C4H8C12 E) C2H4C12

20. Los elementos “A ” y “B” reaccionan con el 
oxígeno para formar los compuestos de 
fórmulas: AB0 3 y AB20 5, el primero de los 
cuales contiene 17,36 % de oxígeno en peso 
y el segundo 20,01 %. Hallar el peso de 10 
átomo-libra de A y 20 átomos de B 
respectivamente.

A) 13721b ; 3,03x10 21 g
B) 915 ib ; 4,54x10 21 g
C )810 ib ; 3,4x 10'22 g
D) 91,5 Ib ; 2,27x10 22 g
E) 12701b ; 4,03x10 21 g

21. Un tipo de azúcar, sustancia blanca que se 
usa mucho com o aglutinante en la 
fabricación de píldoras y tabletas, contiene 
C, H y O  en su composición. Para analizar 
una preparación comercial se quema una 
muestra de 0,5624 g. El aumento de peso 
del absorbente de agua es de 0,3267 g y el 
del absorbente de C 0 2 es 0,8632 g. Hallarla 
F.E del compuesto.

A ) C6H 120 6 B) C ^ H jA , C ) c h 2o
D) C6H|0O5 E) C5H,20 5

22. A  partir de 6,827 g de óxido de hierro se 
ob tiene 24,6 g de sulfato ferroso  
heptahidratado. Hallar ia fórmula del óxido 
de hierro.
P.A(uma): Fe =  55,85 S =  32 0 =  16

A ) FeO B) Fe20 3 C) Fe30 4

D) Fe20 4 E) Fe0 2

23. Al hidrolizar un compuesto binario de Al y S 

se forman 2,252 g de hidróxido de aluminio 

y se desprenden 1,058 litros de sulfuro de 

hidrógeno gaseoso a 20°C y 752 mmHg. 

Hallar la fórmula empírica del compuesto 

desconocido.

P.A.(urna): Al =  27 S =  32

A ) AI2S3 B) A14S6 C) A13S2

D)A12S5 E)A1S

24. Se desea establecer la fórmula molecular 

de un compuesto orgánico cuaternario en 

base a las siguientes experiencias: al oxidar 

1,515 g de compuesto se forman 1,11 g de 

C 0 2 y 0,909 g de H20 ; al tratar 0,2536 g de 

compuesto dan lugar a 1 0 2 ,6  cm 3 de 

nitrógeno medidos sobre agua a 17°C y 

758 mmHg. Para la determinación del peso 

molecular se comprueba que 0,169 g de 

compuesto desalojan 6 8  cm 3 de aire 

medidos a las mismas condiciones que el 

nitrógeno.

Pv,rc = 14,5 mmHg

PA(um a): N =  14 C = 12 0=16  H=1

La fórmula buscada es:

A ) C2H2ON B) COH2N4 C ) c 2h 4o 2n

D) CON2H4 E) C2H60 2N,

25. Una mezcla consistente en los compuestos 

de fórmulas C2H6 y C3H8 pesa 0,187 g y 

comprende un total de 4,8 milimoles. 

¿Cuántos gramos de carbono hay en la 

mezcla?

P.A(uma): C =  12 H = 1

A) 0,1 ¡2 g B) 0,098 g C) 0,171 g

D) 0,067 g E) 0,152 g

4 7 1
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XI
C A P Í T U L O

D e n s i d a d ,  

Presión y 
Temperatura

A. Densímetro. Es un instrumento de precisión para determinar la densidad de líquidos o la concentración 
de sustancias disueltas.

B. Termómetros de precisión. Los termómetros de este tipo se fundamentan en la dilatación de mercurio 
para registrar lecturas de temperatura. Es muy utilizado en laboratorios químicos y clínicos.

C. Manómetro. Instrumentos muy útiles piara medir la presión de ios gast». En la Figura, el manómetro mide 
la presión dei aire encerrado en el neumático.
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D e n s id a d , P r e s ió n  -  
s-y Y TEMPERATURA

OBJETIVOS
Comprén.dérladefinicióndeHeñsid^éy^sq específico eoríio una propiedad física intensiva muy 
ii¿píitanfér4é'ias' sustancias quínmcaspuras y de las níezclas, y cómo hallarlos.
Comprender cóm o generan presión los líquidos y los gases, así com o conocerlas unidades de 
presión y ser capaz dé diferenciar.sustipos'(manométrica, absoluta y  atmosférica) 
Comprender la definición de témperátüra com o una medida de la énérgfá cinética media de lás 
moléculas-de un cuerpo material, así com o las escalas termométricas en que se miden y ser 

. capaz de rea lrarla  intercQfiyérsión entré las escalas/-,, , . . .

INTRODUCCIÓN

En el capítulo 11 estudiamos la 

materia, sus propiedades y sus 
estados de agregación molecular de 

manera muy somera, ahora nos 

preguntamos ¿dichas propiedades 
son constantes a cualquier condición 

de presión y temperatura?. La 
respuesta es no. Las propiedades de 

la materia toman ciertos valores 

específicos sólo a cierta presión y 
temperatura, por lo que al presentar 

en  unas tablas ciertas propiedades 

físicas, indicamos los valores de 

presión y temperatura, sin detallar 

estas dos magnitudes físicas. En el 
presente capítulo abordaremos estas magnitudes muy importantes que determinan los cambios físicos 

y químicos.

Cuando se indica que el hierro es “mas pesado” que el aluminio, ¿qué es lo que queremos decir? 

no se debe plantear que cada trozo de hierro pesa más que caca trozo de aluminio, sino que, dado 
volúmenes iguales de hierro y aluminio, el hierro pesa más y, por tanto, tiene mayor masa. Esto se 

cuantifica en función de la masa por unidad de volumen o densidad. Por lo tanto, en términos comunes, 

un cuerpo material mas denso será mas pesado que otro menos denso.

En el polo terrestre, el agua coexiste en sus tres estados de agregación: sólido 
(hielo), líquido y gaseoso (vapor), a una temperatura de Ü°C y a 760 mmflg de 
presión. E l hielo flo ta  sobre agua líquida p or su menor densidad.
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¿El agua puede hervir solamente a 100°C? No. El agua hierve a 100°C sólo si la presión que soporta 
es de 760 mmHg, si la presión que soporta es 1 268 mmHg el agua hervirá a 115°C com o ocurre en las 
ollas a  presión, y si la presión externa que soporta el agua es menor a 760 mmHg (1 atmósfera), com o 
lo es en las alturas, el agua hierve por debajo de 100°C. ¿Los alimentos se cocen en igual tiempo, en las 
costa, sierra y en una olla a presión? La cocción de alimentos es una reacción química, por lo tanto la 
velocidad de la reacción es directamente proporcional a la temperatura, esto implica que en ollas a 
presión se cocen con mayor rapidez, o sea en menos tiempo y en la sierra en mas tiempo debido a que 
la velocidad de reacción es menor (temperatura de ebullición menor a 100°C).

DENSIDAD (D, p)

-L¿»-«<;:;er?Ptc2 sustancns qi¡“  C?í!5'“ n en la naturaleza 

están conformadas por partículas (CtG!!!fL>-I?r>p5 jO 

moléculas) que según las condiciones de presión y 
temperatura a las que se encuentren definirán el estado 
de agregación molecular (sólido, líquido o gaseoso) y una 
condición muy característica.

Para caracterizar el estado tan singular de la 
sustancia, se emplea la propiedad física intensiva 
denominada densidad, que nos indicará la cantidad de 
masa del cuerpo material contenida en un volumen 
definido de ella.

Agua (1,0 g/mL)

Cloruro de metilo (1,3 g/mL)

Mercurio (13,6 g/mL)

Cuatro líquidos inmiscibles (no forman mezclo homogénea) 
se separan en capas; el liquida mas densa se va al Jando y 
el menos denso se eleva hasta la superficie

, . . .  masa
densidad  ------------

volumen
ó

Por lo tanto la masa y el volumen de una sustancia podemos evaluar así:

masa ’ * m = pV ; volumen =► V = —
P

Unidades:

En el Sistema Internacional (SI) — kg/m3

Las unidades más comunes o más usuales =» — ; g¿L
c m 3 mL p ie3 v---------

p a ra  s ó l id o s  y  l íq u id o s  p a ra  g a s e s  

En este capítulo se dará mayor énfasis al Sistema Internacional, cuyo uso es más recomendado 

universalmente.

Recordar las siguientes equivalencias:

Masa : 1 kilogramo (kg) =  1000 g =  2,2 Ib 

Volumen : 1 litro (L ) =  Idm 3 =  1000 mL =  1 000 cm 3; lnnL =  1 cm 3 (c c )

4 7 6
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Capítulo XI BpndHnH Presión y Temperatura

Tab la  I I . /  Densidad de algunas sustancias a una atm ósfera  d e  presión y  20°C de temperatura.

'■''Sóli&tóo'! Común

Corcho 240 kg/rn3 0,24 g/cm3

Madera 500 kg/m3 0,50 g/cm3

Papel 700 kg/m3 0,70 g/cm3

NaCl 2  160 kg/m3 2,16 g/cm3

Cu 8  920 kg/m3 8,92 g/cm3

Au 19 300 kg/m3 19,3 g/cm3

Os 22 400 kg/m3 22,4 g/cm3

Plomo 11 300 kg/m3 11,3 g/cm3

Vidrio 2  600 kg/m3 ' 2 ,6  g/cm3

Ladrillo
(promedio)

1 900 kg/m3 ! 1,9 g/cm3

Caucho
(duro)

1 2 0 0  kg/m3 ¡ 1 ,2  g/cm3

Líquidos 'Común
Cloroformo 1 500 kg/m3 1,50 g/cm3

Alcohol Etílico 780 kg/m3 0,78 g/cm3

Aceite 800 kg/rn3 0,80 g/cm3

Agua de Mar 1 040 kg/m3 1,04 g/cm3

Leche 1 030 kg/m3 1,03 g/cm3

Sangre 1060 kg/m3 1,06 g/cm3

Bromo 3 120 kg/m3 3,12 g/cm3

Mercurio 13 600 kg/m3 13,6 g/cm3

Glicerina 1 260 kg/m3 1,82 g/cm3

Ácido sulfúrico 1 840 kg/m3 1,84 g/cm3

Gasolina (aprox.) 670 kg/m3 0,67 g/cm3

.Gases /; y / ' P '  5-1

h 2 0,09 kg/m3 0,09 g/L

Aire 1,29 kg/m3 1,29 g/L

0 2 1,43 kg/m3 1,43 g/L

c o 2 1,98 kg/m3 1,98 g/L

D e n s id a d e s  m e d id a s  
a  c o n d ic io n e s  n o rm a le s  
( P  -1  a tm ó s fe ra  y  T  0 °C )

F igura  11.1 La diferencia de densidades determ ina si un ob je to  flota o  se hunde dentro de un determ inado liquido, 

en la ilustración es e l agua. El p lom o  se hunde porqu e  es m ós  d e n s o  q u e  e l  agu a , y e l  c o r c h o  f ío ta  p o rq u e  es  

m e n o s  d enso.

Densidad d e l p lom o Densidad del corcho 

11.3 g/m L 0 .24  g/m L

D ensidad d el agua

477
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Químiatt

Debemos tener en cuenta que:
1. Los valores de densidad de las sustancias dependen de la presión y la temperatura a la cual se 

encuentre, pero no dependen de la gravedad; por lo tanto, la densidad de un cuerpo en la Tierra es 
igual que en la Luna, a la misma presión y temperatura.

2. Estando a la misma presión y temperatura es posible diferenciar a dos sustancias químicamente 
puras por sus valores de densidad, debido a que es una propiedad intensiva y característica de cada 
sustancia.

3. Para una sustancia química, generalmente se cumple: >  Dliquido >  Dgas

4. La densidad de sustanciéis solidéis y líquidas véiría en ceintidades muy pequeñas con la temperatura, 
por lo cual generéilmente se considera constante en un rango de temperatura de 0°C a 30°C. En 
cálculos muy precisos debe considerarse que la densidad disminuye al aumentar la temperatura, esto 
se debe a la dilatación o aumento de volumen que experimentan las sustancias al ser calentadas.

5. El agua presenta un com portam ien to anorm al en la variación de su densidad respecto  a la 
tem peratura en el rango de 0o a 4°C (ve r  
gráfica 1 1 . 1 )
Cuando la temperatura aumenta de 0o a 4°C, su 
densidad también lo hace debido a que el 
volumen del agua sólida (hielo) disminuye al 
peisar al estado líquido; esto se debe a que, en el 
hielo, lcis moléculas de agua están formando 
estructuras hexagonales que ocupan mayor 
espacio que en el estado líquido.

Cuando la temperatura del agua es de 4°C, su 
densidad toma el máximo valor de 1 kg/L o 1 g/cm3 

(62,4 ¡b/pie3); y a valores de temperatura mayores 
a 4°C empezará a disminuir y pues su volumen 
empezará a aumentar por el debilitcimiento de los 
enlaces puente hidrógeno que ya no cohesionarán 
tan fuertemente a las moléculas del agua.

Tabla 11.2 Densidad del agua a diferentes temperaturas

Temperatura
(°C) :

, Densidad 
(g/mL)

.Temperatura
(°C )

Densidad
(g/mL)

1 0,99989 11 0,99960
2 0,99993 12 0,99949

3 0,99995 13 0,99937
4 1 ,0 0 0 0 0 14 0,99924
5 0,99995 15 0,99909
6 0,99993 16 0,99894
7 0,99989 17 0,99877
8 ' 0,99984 18 0,99859
9 0,99977 19 0,99840
1 0 0,99969 2 0 0,99819

Gráfica 11.1
Variación de ia densidad det HJO con la temperatura

4 7 8
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Capítulo XI
Densidad. Presión y Temperatura

Ejemplos aplicativos
Ejemplo 1

Si en una probeta de 50 mL de capacidad se 
dispone 35 mL de agua destilada, y luego al 
agregar 108 gramos de tuercas de acero, se 
observó que el nivel del agua asciende hasta 
completar la capacidad de la probeta., determinar 
la densidad del acero en unidades S.l. 

Resolución:

Volumen de las tuercas 

V =  50 mL - 35 mL =  15 mL =  15 cm 3 

Masa de las tuercas 

m =  108 g

Densidad del acero

m 108g , 3p =  —  = ------ —  =  7,2 g/cm
V 15cm3

p - 7200 kg/m 3

Ejemplo 2

Determine en cuántos mililitros disminuye el 
volumen del agua cuando 1 kg de hielo a 0°C se 
derrite totalmente y luego se calienta hasta 4°C. 

Dato:

Ph2Co = 920 kg/m 3 ; p^cD = 1 000 kg/m 3

Resolución:

Sabemos:

m  m ,
—  , entonces v = —  ; luego tenemos: 
v p

ESTAD O  ( i )

m H2o  =  1 k g

THio = 0 °C

*  A0°C ; - V (1) :

,, _ m _ l|*á

P h 2o  9201^/m 3 

*  A  4°C ; VH20 - Vm :

, ,  _  m 11^

ESTAD O  (I I )

T„2o =4°C

= 0,00108 m 3

= 0,001 m 3
Ph2o 1 0 0 0 i^/m 3

Variación del volumen (AV)

AV =  V(1) - V (11)
AV =  (0,00108- 0,00l)m 3 =  0,00008 m 3 

AV =  80 mL

Ejemplo 3
Un vaso de precipitado conteniendo a un líquido 
pesa 206 g; y el volumen que ocupa éste líquido 
es de 100 mL. Hallar la densidad del líquido 
considerando que el recipiente vacío pesa 1 1 0  g 
Resolución:

(ID

100  m L -

(I)

m v¡1M)=iiog m

De (1) y (II)

'  Vllqu¡do =  100 mL.

líquido

'líquido S
m 96 g

* m,

P líquido 77
V lOOmL

Pilado -= 0,96g/mL < >  960 kg

m 3

4 7 9
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DENSIDAD DE UNA WEZCIA (D„)

Para una mezcla homogénea o heterogénea, 
su densidad se deberá establecer com o la 
relación entre la masa total y efvolumen total que 
ocupa.

Si la mezcla contiene las sustancias A, B y C, 
entonces, se cumple:

D,
m „ m B + m c

mezcla '
V'

 (a)

Asi mismo, tener en cuenta que cada 
sustancia mantiene intactas sus propiedades 
físicas, por lo tanto, tendremos para la sustancia
“A ”

ro,
Pa = —  -  mA = PaVa

A

Análogamente para las sustancias “B” y “C”, que 
luego de reemplazarlos en (a ), se expresa, según:

Dm =
PaV a *  Pbv b ■- P cV c 

VA + VB + V e -

Ejemplos aplícatfvos
Ejemplo 1

¿Cuál es la densidad de una aleación formada por 
10 cm 3 de cobre (p =  8,9 g/cm3) y 10 cm 3 de plata 
(p =  10,5 g/cm3)?

Resolución:

Para la mezcla de cobre y plata, su densidad se 
expresa:

V  + V
Cu Ag

0 )

Además, la masa de cada metal se puede 
expresar como:

mcu =  Pcu*VCu y mAg =  pAgxVAg

Entonces al reemplazar en (1 ) y luego 
simplificando se obtiene:

Pm
Pcu * V + PAg x V „  n .  Pcu + PaS 

2V M 2

„  _ 8,9 g/cm 3 + 10,5 g/cm3
M -  2

Dm =  9,7 g/cm3

Observación:

Si los volúm enes de los com ponentes de una 
m ezcla  son iguales, la densidad de m ezcla es igual 
al prom edio aritmético de las densidades de sus 
componentes.

En general, para una mezcla de “n” componentes 
de volúmenes iguales se tendrá:

1

_ P , + P 2 * - . .

n
• + Pn

V— ........................ .................

Ejemplo 2

Si se mezclan masas iguales de alcohol etílico, 
C2H5OH (p =  0,78 g/cm3) y agua destilada, ¿cuál 
será la densidad de la mezcla formada? 

Resolución:

n _ m alcohol + rnit20

M  =  " ^  7 v  .....................
v alcohol H20

En este caso es conveniente expresar el volumen 
de cada líquido como:

I T l  um a;

^alcoh ol
y ^h2o=

Ph,o

Debemos tener en cuenta que sus volúmenes son 
¡guales (V=10 cm 3)

VCu =  VAg =  V

Además las masas son iguales:

m . = m.

4 8 0
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Capítulo XI
.Densidad, Presión y Temperatura

Al reemplazar en (1) y simplificar se obtiene:

„  2  m
1 1

P alcohol Ph20  0,78 g/cm3 1 g/cm3 

0 ,8 8  g/cm3 <  > 880 kg/rn3

Observación:

Si los componentes de una mezcla intervienen con igual masa, la densidad de mezcla es igual a la media 
armónica de las densidades de los componentes.

En general, para una mezcla de “n” componentes de masas iguales se tiene:

PESO ESPECÍFICO iyV

Es una propiedad intensiva, que mide el peso de una sustancia por unidad de volumen:

peso
ó ii

volumen V

Además, recordar que: W  =  masa x aceleración de ia gravedad =» W = m xg  

Como ei peso depende de la aceleración de la gravedad, el peso específico también variará según 
esta aceleración. Así por ejemplo, el peso específico de un cuerpo en la Tierra será mayor que en la 
Luna, porque la aceleración de la gravedad es mayor.

Unidades:

Sistema . gramo-fuerza / g f  \  . kilogramo fuerza l  kg f

Técnico centímetro cúbico I cm 3 J ' litro \ L

Sistema Newton / N
Internacional ‘ metro cúbico "i

Ejemplos:

ViijO
g f

Taire ' >^9
g f  _

• = 9,8 x 1 0

1,29x10 3^ í  = 12,64 —  
L m 3

Yace¡le = 0 .8 -l í J = - 0 ,8 ^ í
c ir r  L

7,84 x 103 —
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El valor de la densidad del aire está dado a las 

condiciones normales: 0°C y 1 atmósfera de 

presión.

La relación general entre la densidad (p ) y el 

peso específico (y ) es la siguiente:

lL P * g

El peso de una sustancia expresado en 
unidades del sistema técnico (kilogramo-fuerza, 
g ra m o - fu e r z a , lib ra s - fu e r za , e t c )  es 
numéricamente igual a la masa de la misma 

sustancia expresada en sistema absoluto 
(kilogramos, gramos, libráis etc.), siempre que la 

aceleración de la gravedad sea igual a 9,8 m/s2. 
Por lo tanto, se cumple que el peso específico 
e x p resa d o  en  u n ida des  té cn ic a s  es 
numéricamente igual a la densidad expresada en 
unidades absolutas.

Demostración:

Sea la masa de una sustancia química: 

m =  0  k g  ( 1)

Como: W  = m x g - * W = (0  kg) x (9,8 m/s2)

W = 0  x 9 |8  kg_x_m =  0 9,8 N 

lk g f

.-. W  =  0 kg f . . . .  (11)

Como observamos las expresiones (I) y (II):

m = W  (numéricamente)

Luego afirmaremos también:

P = Y (numéricamente)

Sustancia
Densidad

(P )

Peso 
específico  (y )

Au 19,3 g/cm3 19,3 g f 
c m 3

Hg 13,6 g/mL 13,6 g f/mL

H2 a C.N. 0,089 g/L 0,089 g f/L

h 2o 62,4 lb/pie3 62,4 Ib f/pie3

También debemos tener en cuenta que al 
usar la balanza analítica (en química), lo que se 
mide es la masa de la sustancia y no su peso, por 
lo cual queda establecido que en química, 
siempre tratamos con masas y no con pesos.

Ejemplo 1
Un bloque rectangular de silicio de 120 mm, 
165 mm, 255 mm de altura, ancho y largo 
respectivamente, tiene una masa de 1 1 , 8  kg. 
¿Cuál es el peso específico del silicio? 
Resolución:
El volumen de silicio es:
V =  12 cm  x 16,5 cm  x 25,5 cm  =  5049 cm J 
masa(m ) =  1 1 800 g

11 800 g
La densidad (p ) =

V 5 049cm 3
= 2,337g/cm

El peso específico (y )  es numéricamente igual a 
la densidad: y = 2,337 g f/cm3

Ejemplo 2
Se tiene un bloque de oro de 5 cm 2 de base y 
4 cm  de altura. ¿Cuál es la masa de este bloque? 
Dato:

Y (o ro )'=  19,3 gf/cm3 

Resolución:
Y  =  5 cm 2 x 4 cm = 20 cm 3

Y  = 19,3 gf/cm3 m =  ??

Ejemplos:

Masa

3 gramos 

1 0  kilogramos 

2 0  libras

Peso

3 gramo - fuerza 

1 0  kilogramo - fuerza 

2 0  libras fuerza

La densidad es numéricamente igual al peso 
específico.

p =  19,3 g/cm3 => m =  p x V

m - 19,3 — x 20 cm 3 386 g

4 8 2
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Capítulo XI
Densidad. Presión y  Temperatura

Ejemplo 3
El ácido de baterías es una solución o  mezcla 
homogénea de ácido sulfúrico y  H20 , el 
contenido de ácido puro es del 40 % en masa 

Hallar
a ) La masa del ácido puro en 4 litros de solución 

cuya densidad es 1,22 g/mL
b) El peso específico del ácido puro. 

Resolución
a) La masa de la solución es: 

m to,. =  DxV
mIot =  1,22 g/mL x 4000 mL =  4 880 g 
La masa del ácido puro es:

40
ÁCIDO' l 0 0

b ) La masa del H20  es: 4 800 -1 952 =2 928 g 
El volumen de H20  es numéricamente igual a 
su masa porque su densidad es I g/mL 

VH2t)=2 928 mL

El volumen de ácido puro es:

Vácido =  4000 mL -2 928 mL =  1 072 mL 
Entonces la densidad y el peso específico del 
ácido puro, son:

dáci do=— = ! ,82 g/mL ó 1820 -!^
1072 mL m J

C 4880 g =  1 952 g

Como el peso específico es numéricamente 
igual a la densidad, tendremos:

Y * i* ,=  l,82gf/m L ó 1 820 M

GRAVEDAD ESPECÍFICA (G.E) O DENSIDAD RELATIVA .CD,) ,__________ ________________________________

Es la relación entre la densidad de una sustancia y la densidad de otra tomada com o referencia 
denominada sustancia patrón. La gravedad especifica es un número adimensional, es decir que no 
posee unidades.

Por convención, la sustancia patrón para sustancias sólidas y líquidas es el agua, y para gases o 
vapores es el aire, cuya densidad en condiciones normales (C.N.) es 1,29 g/L
La gravedad específica se usa más en la vida comercial que en la ciencia, así, una serie de sustancias 
(arena, vino, alcohol, etc ) se caracterizan frecuentemente mediante esta magnitud.
Ejemplo:
La densidad de la arena es 2,32 g/cm5 y del alcohol etílico (C jH 3OH) es 0,78 g/mL, a 20°C. Hallar la 
densidad relativa de cada cuerpo material.
Resolución:

A  20°C, pH 0̂  = 0,998 g/mL, pero con fines prácticos tomaremos p,^Q = 1,00 g/mL

Dr (arena) =  = ~’.?2 g/ fm3. = 2,32 Dr(alcohol) =  = 9i?8 S^m L = 0,78
Ph2o lg / cm 3 Ph2o lg/mL

-¿jspyvHMpWMUil
¿ g § ?  O b serv a ció n :

Para sustancias sólidas y líquidas, la gravedad específica es num éricam ente igual a  la densidad y al peso
especifico.

p = Y = D,

4 8 3
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/ P r e s i ó n j

Química

Es ia medida del efecto de la distribución de fuerzas normales (perpendiculares) aplicada sobre un: 
superficie o  área.

„  ., fuerza ,
Presión = --------- o

área

Esto significa que la presión no sólo depende de la fuerza aplicada, sino también del área sobre la que 
actúe. Para una fuerza dada, la presión obtenida sobre un área pequeña será mayor que si se ejerce 
sobre una superficie grande, debido a su distribución.

La fuerza puede ser producida por las partículas de un gas o un líquido. En estos casos, la presión 
resultante se refiere al agente que la ejerce. Las moléculas del gas, al chocar con las paredes dei 
recipiente, determinan la fuerza que actúa sobre el mismo; si medimos esta fuerza por unidad de área 
obtendremos la presión del gas.

Figura J 1.2 La distribución de una fuerza sobre un área p roduce una presión inversamente proporciona l a d icha  
área. A m ayor área m en or presión y a m en or área m ayor presión.

M
iF

Unidades. Por definición de presión, la unidad será el cociente de unidad de fuerza por unidad de área.

En el Sistema Internacional (S.l) es Newton denominado Pascal (Pa). lPa, es la presión uniforme
m 2

que resulta de aplicar una fuerza de 1 Newton sobre un metro cuadrado de superficie plana 
perpendicular a la dirección de la fuerza.

En sistema técnico se utilizan; g f/cm2; kg f/m2; Ib f/pulg2 =  PSI (Sistema Técnico Inglés). Las siglas 
PSI proviene de términos ingleses Pound Square Inch (que significa libra fuerza sobre pulgada al 
cuadrado).

Existen otras unidades convencionales para medir presión de fluidos (líquido o un gas). Para medir 
presiones pequeñas, com o ocurre normalmente en el laboratorio, se utiliza el m ilímetro de mercurio 
(mmHg) o Torricelli (Torr).

La presión de lm m Hgo lTorr, es la que ejerce sobre su base una columna de mercurio de lm m de 
altura.
Cuando se desea medir presiones elevadas se utiliza la atmósfera (atm). Una atmósfera, es la presión 
que ejerce sobre su base una columna de m ercurio de 76 cm de altura.

4 8 4
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Capítulo XI
Densidad. Presión y Temperatura

ejem plo:

Consideremos la acción debido al peso de un fluido sobre una área, de tal modo que dicho peso se 
concentra en 8  fuerzas perpendiculares , cada una de elláS igual a 5 Newton. ¿Cuál es la presión que 
ejerce el fluido si el área es de 1 0  m2?

Resolución:

: i * Í lE S ^ H Í t i f é O S ^  ' . . .

Es la presión que ejerce un líquido en reposo, sobre un cuerpo sumergido dentro de él. Esta presión 
se origina debido al peso del líquido que actúa sobre el área o  superficie del cuerpo. Para deducir una 
fórmula que permita evaluar la presión de un líquido (P L)  sobre un cuerpo sumergido, a una distancia 
“h" del nivel superior (altura del fluido), analicemos la siguiente figura:

Como un artificio, hemos construido un pequeño cilindro de altura “h” y área “A”:

p _ peso _  V i i q u M o  x volumen yL x X  * h 

L área A

Con lo cual se obtiene: PL = Yl * h

La fórmula deducida nos indica que la  presión  d e  un líquido no depende de la forma del recipiente 
que lo contiene, sólo depende de la profundidad o  altura del líquido y la naturaleza de éste.

4 8 5www.FreeLibros.me



Q u r m t m

Ejercido aplicatfvo
Hallarla presión ejercida por una columna de agua en el fondo de un recipiente que, al estar inclinado 

un ángulo de 30° respecto de la horizontal, posee una longitud de 90 cm.

Resolución:
Para evaluar la presión hidrostática se considera la altura “h” que es igual a:

h =  90 cm x sen30° =  45 cm

El peso específico del agua es 1 g f/cm3

Entonces la presión es:

P = YH o * h =  f 1 -SÍ-'| (45 cm) =  45 g f/cm2
cm

También se puede expresar en unidades del S.l. teniendo en
nf

cuenta la siguiente equivalencia: 1 — —  = 98 Pa
cm 2

_  g f  98 Pa . 
P  =  45 — —  x    4

cm 2 | g f
410—  ó 4 410 Pa 

m 2

PRINCIPIO DE VASOS COMUNICANTES

Si se tiene un recipiente con dos o más aberturas de entrada de diferentes formas, que contiene un 
líquido, se concluye: que el líquido siempre alcanza el mismo nivel y  los puntos dentro de este líquido 
que se encuentran al mismo nivel o  a la misma profundidad “h” soportan la misma presión.

De la figura anterior: com o A, B y C son puntos que pertenecen al mismo líquido y están al mismo nivel, 
soportarán igual presión. Por lo tanto, se cumple:

P a  P C Y líqu ido x  h  r  P a t m o s f g r j c a

Bajo este principio los albañiles utilizan los extremos de una manguera con H20  para ver si el muro 
construido está nivelado.

Asimismo, en forma aproximada, el :ável de todos los mares y océanos del mundo son iguales y se 
toman com o referencia para indicar la altitud de una ciudad o  un accidente geográfico.
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Capítulo XI
Densidad, Presión y Temperatura

En la siguiente figura:

Pc *  PK, porque los puntos Q y  K no esta en 

comunicación en forma continua con el agua.

PM * PN, porque los puntos M y N pertenecen a 
líquidos diferentes.

Ejercicios aplicativos
Ejercicio 1
Dada la siguiente figuray teniendo en cuenta que 
la densidad del mercurio es 13,6 g/cm3 y la del 
aceite 0 ,8  g/cm3, se pide hallar la altura de aceite.

0,76 m

Aceite

5 cm

Resolución:
De la figura dada planteamos, según el principio 
de vasos comunicantes:

Pq=Pk 0 )
Además observamos que:

Pq =  v * 76cm + p® ' - (2)

PK = Y Hg x  5 C m  + Y ac. X X  + P a.m  • • • ®

Reemplazando (2 ) y (3 ) en (1 ) tenemos:

1 — x 76cm + P/•> "  Atm

13 ,6 -5#-x5cm  + 0,8-5#- . x  + P  ,
U 3 o í

Simplificando presión atmosférica:

76 cm  =  6 8 cm  +  0,8 x  

- » x  =  1 0  cm

Ejemplo 2

Un tubo en U está parcialmente lleno de agua, si 
al adicionar otro líquido no miscible con el agua, 
por una de las ramas, éste desplaza al agua a una 
altura de 42 cm; si la diferencia de sus niveles 
superiores entre ei agua y el líquido es 2 0  cm, 
hallar la gravedad específica del líquido 
desconocido.

Resolución:

M y N son puntos en el mismo nivel y del mismo 
líqu ido, luego por principio de vasos 
comunicantes: PM =  PN (1)

Petra el punto “M" la presión total es:

Pm =  Yx x h +  PaIm =  y« x 62cm + Palm

Para el punto “N” la presión total es:

P.n = Yu2o x h' + PAlm = Yh2o x 42cm +PAtm

Reemplazando en la ecuación (1): 

6 2 Yx + P ^ = 4 2 Y H 2 0 + ^

Y á0
= —  =» G.E(x) = 0,677 

Yh,o 62
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La tierra está rodeada por un manto gaseoso llamado atm ósfera cuyo espesor no tiene un límite 
definido, pero es aproximadamente unos 80 km. Es una mezcla gaseosa cuyos componentes principales 
son ei N2, 0 2, Ar, C 02, etc.

Tabla 11-3 Composición del a re  limpio y seco al nivel del mar.

Com ponente,
m S M é d M t M v yoium ¿n .

Compbneúte %  en  volum en
t.

,------ ---
^Compkinente
f.tur .. ' . .  >

% en  
'  vo lu m en  *

n 2 78,08 c h 4 •

OXC'l o :, o . l x i o 5

o 2 20,95 Kr 1,14x10 " n o 2

ÍCOi 
X

Ar 0,934 h 2 5x l0 "s ¡2 1 x 1 0  6

c o 2 0,033 n 2o 5 x l0 5 n h 3 O
 

00 
!

X o as

Ne 1,82x1^ Xe 8,7xl0 ' 6 c o 0,5x10 6

He 5,24x10-" s o 2 0 ,2 x 1 0 " NO 0 ,2 x 1 0  6

La presión atmosférica se origina debido al peso del aire que actúa sobre todo cuerpo ubicado en la 
superficie terrestre. Esta presión se manifiesta con la misma intensidad en todas las direcciones, en un 
lugar determinado.

El instrumento que mide ia presión atmosférica se llama baróm etro debido a lo cual también se le 
denomina presión barométrica. El valor de esta presión a nivel del mar y a 0°C fue calculada por 
Evangelista Torricelli en I 643, para ello utilizó un tubo de vidrio graduado de 90 cm de longitud y 1 cm 2 

de sección transversal, ei cual se llenó completamente con mercurio expulsando previamente las 
burbujas de cúre, luego se introdujo en posición invertida en una cubeta que también tenía mercurio, 
observándose una diferencia de niveles de mercurio de 76 cm. Este valor es constante para cualquier 
ciudad que se encuentra abnivel del mar y es denominada presión atm osférica normal.

Figura Í/ J  Experimento deTorricelli efectuado a nivel de mar y 0*C.

T ¿ r -

90 cm
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C ap ítu lo  X I
  i.      Densidad, Presión y Temperatura

Del gráfico mostrado podemos plantear que la presión en el punto M (presión atmosférica) es igual 
que en el punto N (presión debido al peso de 76 cm  de mercurio):

PM =  PN (según el principio de vasos comunicantes)

Entonces concluimos de que la presión atmosférica normal (a  nivel del mar) es equivalente a 76 cmHg 
ó  760 mmHg.

También podemos expresar en otras unidades:

P a t m  =  p n  =  Y h o  x  7 6  cm  =  1 3 ,6 -^ — x  76cm =  1 033 gf/cm 2
c m 3

En Sistema Internacional:

Pa[m = 1 033 x — — —  = 1,013 x 105 Pa x —  Pa = 101,3 kPa
cm 2 1 gf/cm 2 1 0 3Pa

En general, tenemos las siguientes equivalencias

■ 1 -------"Tsy,— 1 ^  —'—
760 mmHg = 1 atm1*  10 4^7PSÍ i 0,33 mHaí>

La presión atmosférica va disminuyendo conforme aumenta la altitud de un lugar respecto al nivel 
del mar, esto ocurre porque en lugares muy altos com o c e r r o  d e  p a s c o  o  p u n o , en el Perú, la columna 
de aire que ejerce presión también disminuye, esto se puede detallar según la siguiente figura

Fgura  11.4 Variación de la  presión a tm osférica con  ia  altitud respecto a l n ive l de l mar.

Entonces se cumple que:

Patm : Callao >  Huancayo > Cerro de Pasco
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Química

La presión atmosférica influye directamente en la temperatura de ebullición de líquidos. Así por 

ejemplo el agua hierve a menos de 100°C en las alturas y a nivel de mar lo hace a 100°C. También influye 
"m'i7 ía'pfíá'íbíftflña'.cG'.qsJí'tóuJ.o.^.'vri A'nr.tonaTOie.nín.delrArazóm.F.aias-alturas el corazón late con 

mayor frecuencia para impulsar la sangre debido a que la presión atmosférica disminuye y las arterias 

aumentan su volumen.

Tabla 11.4 Variación de la temperatura de ebullición de l agua con  la altitud.

.:^ÍU igár
v

\ f  Altitud'' v Presión 
,, atmosférica ;,;

Punto de ■*.<; 
^ebullición -,3

Callao 0  m 760 mmHg 100°C

Huánuco 1 2 2 0  m 662 mmHg 96,2°C

La Paz 3 400 m 487 mmHg 8 8 °C

Monte Everest 8  800 m 344 mmHg 72°C

Ejercicio aplicativo
En un lago se sumerge un buzo para realizar una operación de rescate hasta una profundidad de 2,582 
metros. Hallar la presión total en S.I. que soporta el buzo a dicha profundidad, si la presión barométrica

es de 60 cmHg.

Resolución:
La densidad del agua del lago (p =  1,03 g/cm3)  es 

prácticamente igual a la densidad del agua 
destilada (p =  1 g/cm3)

Entonces se cumple la equivalencia:

10,33 mH20  --- 76 cmHg

2,582 mH20   ----  PH j0

= , p h2o =  19 cmHg 

Presión „  „— P + p
Total barométrica agua

= 60 cmHg + 19 cmHg =  79 cmHg

60 cmHg

Luego convertimos a unidades del S.I. mediante un factor de conversión adecuado:

79 cmHg x — -a =  105,29 kPa 
76 cmHg
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PRESIÓN MANOMÉTRICA

C a p ítu lo  XI
Densidad. Presión y Temperatura

Es la presión relativa que ejerce un Huido (gas o líquido), suwalor depende de la presión extema. La 
presión manométrica puede tener un valor mayor o menor que la presión atmosférica. Un manómetro 

que m ide presiones inferiores a la atmosférica se liama manómetro de vacío o vacuómetro.

El manómetro es ur. tubo de vidrio doblado en forma de “U” o forma de “J ’con dos ramas, 
conteniendo una cierta cantidad de mercurio y que posee un codo en una de las ramas para conectar 
al fluido del cual se desea medir la presión. La diferencia de niveles del mercurio es lo que corresponde 

a la presión manométrica.

Patín
La presión manométrica (Pmd„) se puede expresar de dos 

formas, según la unidad de presión que se desee.

: YHg - h P man = h CmHS

La presión absoluta (total) del gas lo hallamos así:

P = P + Pgas man atm

La presión manométrica en función de ia presión absoluta y presión externa (atmosférica) lo 

lallamos despejando:

P - Pm an gas

En base a esta fórmula podemos observar que ia Pma„ cambia al variar la presión externa, debido a 

ello se dice que es relativa; si la presión externa aumenta, la presión manométrica disminuirá; si ia 
presión externa disminuye, la presión manométrica aumentará.

Cuando se practican vacíos, ia presión de gas enrarecido será menor que la presión atmosférica, 
entonces el desnivel del mercurio se produce en la rama izquierda y se llama presión de succión o 
presión  de vacío, así:

[i Se cumple:
f P atm  p

Bomba 
de vacío

i*

.¡*v» P = Pgas atm
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, Química.

PRESIÓN ABSOLUTA

lis la presión real o total que ejerce'fin fluido. Si se usa un manómetro al aire libre para medir la 
presión del fluido, entonces la presión absoluta resulta ser la suma de la presión manométrica y la 

presión atmosférica, com o ya planteamos anteriormente.
Ahora lo generalizamos para todo fluido (gas o líquido) de la siguiente manera:

P = P = P + Pfluido abs man atm

Ejemplo:
Se usa un manómetro al aire libre conteniendo mercurio. ¿Cuál es el valor de la presión absoluta que 
ejerce el gas (ver figura), si la diferencia de niveles de mercurio es 90 cm? Considere la presión 
barométrica de la ciudad de Lima en 752 mmHg.
Resolución:

Los puntos Q y R  están al mismo nivel, entonces se cumple 
que:

Pq =  Pr

Pabsoluta = P [nan + P atm 
del gas

Donde:

Pmaa =  9° CmHg 
P slm =  75,2 cmHg

, =  165,2 cmHg

Convirtiendo a unidades del S.l: 165,2 cfáH g x *01,3 kPfl = 220,2 k Pa
76 cfhHg

La presión absoluta también se puede medir en algunos casos con un manómetro de presión 
absoluta que en uno de sus extremos se ha practicado el vacio, en este caso la diferencia de niveles del 
líquido mide la presión total del fluido al cual está conectado el manómetro absoluto.

Ejemplo:
Determine la presión absoluta de un gas si la diferencia de niveles de mercurio dentro del manómetro 
absoluto, es de 2 0  cm.
Resolución:

Los puntos Q y R  están al mismo nivel:

Pq =  Pr

Pabsoluta — Yhs x h — 13,6 g f : 20 cm =  272 g f
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Capítulo XI
Densidad, Presión y Temperatura

¡  T e m p e r a t u r a  /

Es una propiedad intensivade las sustancias, por ejemplo la temperatura normal del 
ser humano es de 37°C, y es la misma para una persona de 70 kg de peso o para otra 
de 40 kg de peso, de la misma manera podem os hervir 300 g ó  2 kg de H20  y la 
temperatura de ebullición, siempre será 100°C a la presión normal; es decir, no 
depende de la cantidad de sustancia.

La temperatura de los cuerpos nos da una idea de lo caliente o frío que pueden 
estar éstos al compararlo uno con el otro; así por ejemplo, un niño enfermo y afiebrado 
(40°C) está más caliente que otro niño sano (37°C), en otro caso, un pedazo de hielo 
(0°C) está más frío que el agua potable que llega a nuestros hogares (20°C).

Com o parte de la teoría cinética molecular de gases desde un punto de vista 
submicroscópica o  molecular la temperatura está relacionada en forma directamente 
proporcional a la  energía cinética media de las moléculas; es decir, mide la intensidad 
del movimiento molecular de un cuerpo; lo cual significa que, a temperaturas altas hay 
mayor energía cinética en las moléculas y a temperaturas bajas es menor esta energía.

Ec = — RT
- 2 .v .•

Donde:

Ec =  energía cinética media de 1 mol de moléculas

R =  8,3 x 107 -----------—  ó 8,3 — —
mol. Kelvin mol. Kelvin

T =  temperatura absoluta en Kelvin 

Generalizando, podemos afirmar:
- 1    - i . -

La temperatura es una medida de la energía cinética media de las partículas constitutivas de un 
cuerpo material (átomos, iones o  moléculas); o  sea, es una medida del grado de movimiento 
molecular, iónico o atómico. La energía ciné tica de estas partículas puede ser vibracional, rotacional, 
traslacional, etc. según el estado físico en la que se encuentre.

¿Con qué instrumento se mide la temperatura?
Se mide con el termómetro, que es un dispositivo o sistema que posee ciertas propiedades medibles, 

com o puede ser la longitud, presión, volumen o la resistencia eléctrica, que debe variar gradualmente 
con la temperatura, de tal m odo que se pueda medir fácilmente. Sus indicaciones deberán ser 
reproducibles y su construcción debe ser tal que pueda duplicarse fácilmente, de tal forma que puedan 
utilizarse termómetros semejantes en cualquier parte del mundo. La sensibilidad de sus indicaciones 
no deberá depender del tipo de material utilizado en su construcción, y deberá ser capaz de medir 
temperaturas en un margen amplio. Los termómetros que se emplean poseen estéis características en 
mayor o  menor grado. Entre los termómetros más utilizados tenemos:

Celsius

El termómetro de
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Química

El termómetro de mercurio, en el cual la temperatura viene indicada por la longitud de una columna 

de mercurio dentro de un capilar de vidrio. El termómetro se diseña de forma que la temperatura tiene 

una dependencia lineal con la longitud de la columna de mercurio. Las graduaciones pueden marcarse 

en el vidrio a intervalos de longitud iguales, para indicar los valores de la temperatura entre dos puntos 

fijos, com o por ejemplo, los puntos de congelación y ebullición normales del agua. Permiten medir 

temperaturas hasta un máximo de 300°C.

Para medir temperaturas muy bajas (por debajo de -20°C) se utilizan termómetros de alcohol etílico 

(hasta -  120°C) o de pentano (hasta -220°C).

El termómetro de termopar, llamado también pirómetro termoeléctrico, que consiste en el empalme 

de dos alambres, de metales diferentes. Si el empalme (o  soldadura) se somete a una temperatura 

elevada (tal com o un homo de fundición), y los extremos libres de los alambres se conectan aun 

voltímetro se observa que existe una diferencia de potencial eléctrico o voltaje entre ambos extremos 

de los alambres. Esta diferencia de potencial se utiliza para medir la temperatura.

Se utiliza para medir temperaturas altas, entre 300°C y 1 400°C.

El termómetro de resistencia, llamado también pirómetro de resistencia, se basa en que la resistencia 

eléctrica de un conductor (e l termómetro) varía con la temperatura y puede utilizarse para medirla. Se 

emplean también para medir temperaturas altas, generalmente mayores a 1 000°C.

El termómetro óptico o  pirómetro óptico, m ide la temperatura comparando la intensidad luminosa 

emitida por el cuerpo caliente con el filamento de una lámpara determinada cuya intensidad lurpinosa 

se regula variando el voltaje de la corriente que la alimenta. Permite medir temperaturas muy 

elevadísimas.

El termómetro de gas a  volumen constante, consta de una cámara de volumen fijo que contiene un 

gas. En él se mide la presión del gas y ésta sirva para determinar la temperatura, eligiendo que la 

temperatura sea proporcionad a la presión del gas.

Una modificación sería el termómetro de gas a presión constante, donde la temperatura varía en 

forma proporcional al volumen.

Si el gas es enrarecido (se logra practicando vacío), los termómetro anteriores se llaman 

termómetros de gas ideal. Permiten medir temperaturas muy bajísimas (incluso cercano a la 

temperatura hipotética de -273,15°C, llamado cero absoluto).

Zona caliente Zona fría 

E squem a de  pirómetro termoeléctrico
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C ap ítu lo  X I _  I J r, -r-____________ nencifirtH Presión y Temperatura ____

CERO ABSOLUTO , ^  ^  ___________ / . >  ? .y-,. >-•' -.w, ■
Es una temperatura hipotética, es el estado de temperatura másba|o que una sustancia podría 

alcanzar, a la cual según la teoría cinética molecular cesaría todo movimiento de las moléculas (si 

T  =  0 => Ec = 0 ), la presión y el volumen serían nulos, esto implicaría una ausencia total de materia ¡o

cual es denominado vacío absoluto. Según determinaciones experimentales que se detallaran en el 
tema de gases ideales el cero absoluto se presenta a -273,15°C y fue Lord Kelvin que comprendió por 
primera vez (1 848) su significado com o la menor temperatura alcanzable de una sustancia. En la 
práctica es imposible alcanzar esta temperatura.

G rá fica  11.2 A cualquier presión P,, P 2 o  P ¡ ia gráfica del vo lum en de un gas con  la  tem peratura es una linea recta, 
extrapolando la recta a vo lum en  cero, se encuentra que la Intersección con  e l e je  de tem peratura es -273,I5"C.

ESCAIASDETEMPERATURA , W  : "¿ f  a; ‘ _____________

Los termómetros están graduados según ciertas escalas, que podemos clasificarlos en dos grupos: 
escalas relativas (Celsius y Fahrenheit) y escalas absolutas (Kelvin y Rankine). Se denominan relativas 
porque registran com o lectura cero (0 )  a temperaturas arbitrarias, mientras que las absolutas registran 
com o lectura cero a ¡a temperatura hipotética llamado cero absoluto.

En 1 714, Gabriel D. Fahrenheit, físico polaco radicado en Holanda, fabricante de instrumentos de 
laboratorio, inventó la escala relativa inglesa que lleva su nombre. Fijó como punto cero (0°F) ia 
temperatura de congelación de una mezcla en partes iguales de NaCl y hielo y el otro punto notable era 
la temperatura de la sangre humana. Este intervalo lo dividió en 96 partes iguales, cada parte es 1°F. El 
punto de congelación y ebullición del agua era 32°F y 2 12°F, respectivamente.

En 1 742, Ander Celsius, astrónomo sueco, inventó la escala relativa centígrada que a partir de 1 948 
se llama escala Celsius. Fijó com o punto cero (0°C) la temperatura de congelación del agua y el otro 
punto notable era la temperatura de ebullición de la misma sustancia. Este intervalo lo dividió en 100 
partes iguales, y cada parte era 1°C.

En 1 848, William Thompson o Lord Kelvin, físico inglés, en base al estudio de los gases diseñó la 
escala absoluta Kelvin. El punto cero (0K) lo fijó a la temperatura llamada cero absoluto.

4 9 5
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Se debe recordar que en el sistema internacional (S.I), la unidad de temperatura es Kelvin (K).

A  nivel de ciencias, los termómetros de laboratorio están calibradas en escala celsius por cuestiones 
prácticas. Si uno quiere convertir en escala Kelvin utiliza una relación muy sencilla que trataremos a 

continuación.
A nivel técnico, los ingenieros emplean todavía las escalas inglesas Fahrenheit y Rankine. 

RELACIÓN DE LECTORA ENTRE LAS ESCALAS TERMOMÉTRICAS RELATIVAS Y ABSOLUTAS

Celsius (°C ) Kelvin (K ) Fahrenheit (  °F ) Rankine (R)

Se observa que es imposible obtener temperatura inferiores al cero absoluto, por lo tanto no existen 
lecturas negativas en escalas absolutas (K  y R).

Relacionando adecuadamente las cuatro escalas, aplicando proporción de segmentos (Teorem a de 
Thales) se tiene la siguiente relación general de lectura (lo  demostraremos en base a la relación de 
variación de temperatura)

.0C t. ^  273 = °F -32 R -  492

A partir de esta expresión general, obtenemos las 
siguientes relaciones particulares.

°C °F - 32 °F = 1,8°C + 32

°C _ K - 273 

5 ’  5
K = °C + 273

°F - 32 R -  492
R = °F + 460

Donde:
°C =  lectura en grados Celcius 

°F =  lectura en grados Fahrenheit 

K =  lectura en Kelvin 

R =  lectura en Rankine

4 9 6
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Capítulo XI
Densidad, Presión y Temperatura

Ejemplos aplicativos:
Ejemplo 1
Hallar la equivalencia de 50°C en K, °F y R 

Resolución:

K =  °C + 273 =  50 + 273 =  323 

°F =  1,8°C + 32 =  1,8x50 +  32 =  122°

R =  °F + 460 =  122 + 460 =  582

Ejemplo 2

Graficar las siguientes escaláis:

°F vs. °C y K vs. °C

Resolución:

Se sabe:
°F =  1,8°C +  32; dicha ecuación le corresponde a 
una recta, de tal modo que el eje de las 
ordenadas son lecturas en la escala Fahrenheit.

K = °C + 273 ; dicha ecuación, también es una 
recta con eje de ordenadas, son lecturas en la 
escala Kelvin.

M p

273 0

0 -273

^ ^
-273 0 °c

Ejemplo 3
¿A qué temperatura se cumple, que las lecturas 
en las escalas relativas son numéricamente 
iguales?
Resolución:
Analizando las escalas relativas (°C y °F)

’ C °F
0 32

-X +x

0

Calculo de “x ”
°C °F -  32 -x  x  - 32 . . .
—   ---------  => —  = ---------  - »  x  = 11,4
5 9 5 9

/. °C =  -11,4° y °F =  +11,4°

Ejemplo 4
En cierta escala absoluta (M ), e l agua congela a 
150 M y hierve a 600 M. ¿A cuántos grados Celsius 
equivale 300 M?
Resolución:
Con los datos y el concepto de escala absoluta 
planteamos la siguiente gráfica:

C M

Aplicando teorema de Thales: 
x  - (-273) _ 30 0 -0  

100 - (-273) 600 -0

x +273 _ 300 

373 600

-  x  =  - 8 6 ,5 °

4 9 7
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, Química

(á rK -fe

Dichas relaciones se emplean, cuando se trata de un incremento (+ A T ) o  disminución (-A T ) de 

temperatura:

100

A°C

373

K

273

>AK

212

32

>A°F

R

672

492

>AR

Aplicando teorema de Thales, tenemos:

A°C AK A “F AR

100 - 0 373 - 273 212 - 32 672 -  492

A°C A K  _ A°F AR 

1 0 0  ’  1 0 0  180 180

Simplificando obtenemos la relación general de variación de temperatura (AT)

. . . ( « )
A°C ' AR

9 , 9

Por lo tanto se cumplen:

A°C = AK A°F = AR

Significa que un aumento ( + AT) o  una disminución (-  AT) de temperatura en grados Celsius es igual 
que en Kelvin, y  en grados Fahrenheit es igual que en Rankine. También equivale a decir PC  es igual 
que lK y  1°F es igual a IR.

Además de la relación general de variación demostraremos la relación general de lectura, teniendo 
en cuenta que A0C =  CC -0, AK =  K-273, A°F= CF - 32 y AR =  R - 492.

Reemplazando en (a ) tenemos:

°C _ K -  273 _ °F - 32 _ R - 492 

5 5 9 9
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Capítulo XI
Densidad, Presión y Temperatura

Ejemplo apUcativos:
Ejemplo 1

Un cuerpo se encuentra a 200°C. Luego, con un 

baño de agua fría se baja la temperatura en 300°F. 

¿Cuál es la temperatura final en grados Celsius? 

Resolución:

La temperatura inicial (T,) es 200°C 

La disminución de la temperatura es de 300°F, 

que convertido a grados Celsius será:

-  Z Z  = —  -  A°C =  166,66 
5 9 . 5  9

La temperatura final (T f)  será: Tr =  T¡ - AT 

Reemplazando valores conocidos:

Tf =  20Q°C - 166,66°C =  33,34°C

Ejemplo 2

Una lámina de acero es sometida a ciertos 

tratamientos térmicos, al inicio se encuentra a 

6 8 °F, es calentada para aumentar su temperatura 

en 150 K; para luego ser enfriada en unos 360°F, 

Determine usted la temperatura final en °C. 

Resolución:

Ei calentamiento de 150 K es una variación de 

temperatura y en grados Fahrenheit equivale a:

A l K -  
A150K-

-A 
- AT,IT, | ATi ' 270°F

El enfriamiento de 360°F, también es una 

variación de temperatura (A T2) pero la 

consideramos de signo negativo, entonces la 

temperatura final (Tf)  en grados Fahrenheit es:

Tf =  T¡ +  AT,-AT 2 =  6 8 °F +  270°F -360°F =  -22°F

Luego convertimos a grados Celsius

°F - 32 _ °C ^  -22 -  32 _ °C 

9 ~ 5 9 5

Ejem plo 3

Un gas se encuentra a 80°F. Se calienta hasta 
600 R y luego se disminuye su temperatura hasta 
283 K. Hallar el aumento y la disminución de 
temperatura en grados Celsius.
Resolución:
La temperatura inicial (T¡) 80°F
Luego de calentar la temperatura final es 600 R
que convertido en °F equivale:

°F =  R 460 =  600 - 460 =  140 

Luego el aumento (AT) es 140°F - 80°F =  60°F, 
convertido en un grados Celsius es:

A°C _ A°F _  A°C . 60 

9 9 *"* 5 ~ 9
A°C = 333,33

La disminución es de 140°F hasta 283 K (  50°F): 
150 -  50 =  90°F

En Kelvin equivale:
AK 90 * v—  =• AK  = 50

Ejemplo 4
Un bloque metálico que se encuentra a 20°C es 
calentada sucesivamente, aumentando su 
temperatura en 50°C y en 150°F. Luego en un 
baño con agua se disminuye su temperatura en 
90 R. Finalmente, con un baño en aceite la 
temperatura desciende en 80 K.
Hallar la temperatura final en Kelvin.
Resolución:
Los aumentos de temperatura expresamos en 
Kelvin:

A°C =  AK -  AK =50

0 =» a k  = 83,33
5 9 5 9

= —  =► AK = 50

Tf(°C) =  -30°

Las disminuciones también expresamos en 
Kelvin.
AK =  80
A K  _ AR _  AK  90 

5 ’  9 ~  5 9

La temperatura inicial (T,) =  20°C + 273 =  293 K 
La temperatura final:
T, =  T + aumentos -  disminuciones 
Tf =  293 +  50 +  83,33 - 50 - 80 =  296,33

4 9 9 .
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P roblemas R esueltos

Problema 1
1/4 de litro de cierto líquido posee un peso que es 
50 gramos mayor que e! doble de volumen de 
agua. Hallar la densidad del líquido.

Resolución:

I  II

Vx “  250 m L V = 500 mL

En II:

Como DHj0= 1 g/cm3 -  mHjO=500 g ¡VH¡0 = m Hj0) 

En 1:
m, =  50 g + 500 g =  550 g

m . 5501

Vx 250 cm  3

.-. D, =  2,2 g/cm3 o 2 200 kg/m3

PraMema2
Marque verdadero (V ) o falso (F ) según
corresponda, para las siguientes proposiciones:
I. La densidad de una sustancia, es una 

propiedad extensiva. .
II. La densidad del agua líquida a 2'C es menor 

que lg/cm3.
III. La densidad de una sustancia líquida es 

numéricamente igual a su gravedad 
específica.

IV. La. densidad de una mezcla siempre es un 
valor mayor que la densidad de la sustancia 
más ligfcra (menos densa).

Resolución:
Analizando las proposiciones dadas:
I. Es falso, la densidad es una propiedad

intensiva, ya que es una característica 
específica de la sustancia y su valor no 
depende de la cantidad de masa que posee.

II. Es verdadero, la densidad del H20  es máxima 

a 4°C, siendo su valor de 1,00 g/cm3, a 

cualquier otra temperatura (m enor o  mayor) 

que 4°C, la densidad del H20  es ligeramente 

menor a 1 g/cm3.

III. Es verdadero, la gravedad específica es la 
densidad relativa, cuando se trata dé un 

líquido se toma com o patrón al agua y com o 

la densidad de ésta es lg/cm3; entonces 

numéricamente se igualan la densidad y la 
gravedad específica.

Es verdadero, al mezclar dos o  más 
sustancias, la densidad de la mezcla es un 

valor menor que la densidad de la sustancia 

más pesada y mayor que la densidad de la 
sustancia más ligera.

IV.

Rpta: F W y

Problema 3
¿Cuál es el volumen de un átomo de bromo, si en 
el estado líquido la densidad de este elemento es
3.12 g/cm3?. P.A. (Br=80 u.m.a)
Resolución:

Como la densidad de! bromo es 3,12 g/cm3 

significa que en un volumen de lcm 3 hay una 

masa de 3,12 gramos, el número de moléculas en 
dicha masa será:

160 g(Br2)  — -  6  x 1023 moléculas

3.12 g (Br2)  — - x  

x =  1,17 x l 0 22 moléculas

Luego, el volumen de una molécula (Br2)  es:
1,17x1022 moléculas -----  lc m 3

1 m olécu la  y

y =  8,55 x 10 23 cm 3

El volumen de un átomo es:

8,55 x  10 23 3 . i  a  23 3
—-------------cm 3 =  4,27x10 23cm 3

5 0 0
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C a p ítu lo  XI
Densidad, Presión y Temperatura

Preblema4
Un cierto recipiente lleno de agua pesa 900 
gramos, cuando se llena de aceite (G.E-=0,8) pesa 

820 gramos. ¿Cuál es el peso total que tendrá al 
llenarlo con mercurio (G.E. =  13,6)?
R eso lu ció n :

El peso del recipiente y de agua es:

m, + m H o = 900 g . . .  (1 )

El peso del recipiente y de aceite es: 

mR + mAceUe =  820 g
Al restar las ecuaciones anteriores^ 
obtenemos:

m  H20 - m  A c e ite ' 8 0  §

pero la masa se puede escribir: rrr= DxV

^ H jO  *  ^ H 20 ~  ^ A c e ite  x  ^ A c e ite  '  8 ^  S

El volumen de cada uno de los líquidos es el 
mismo que del recipiente “VR”

1xVr-0,8Vr =  80 => VR =  400 cm 3 

v h 2o  '  4 0 0  cm 3 -  m M¡0 = 400 g 

Reemplazamos en la ecuación (1):

■ mR =  900 g - 400 g =  500 g

La masa de mercurio será:

= DHsxVHs= 13,6
c r / )

mHs =  5440 g
La masa total del recipiente lleno de 
mercurio será:

m-TOTAL =  5 440 g +  500 g => mTI 5 940 g

Problema 5
Se m ezcla un líquido “X” con H20  siendo el 
porcentaje en peso de agua igual a 40 % y su 
porcentaje en volumen de 30 %. Hallar entonces 
la gravedad específica de “X” .
R e so lu ció n :

Sea la masa de la mezcla igual a “m ”

= 0,4m mx =  0 ,6  m; a su vez el

^h2o 0,4 m (m H 0  - VH Q)

Luego, como el H20  representa el 30 % en 

volumen entonces el volumen de “X” es:

0 ,4m ------30 % voi.

—  70 

2 ,8 m

La densidad de “X” es: Dx = -

0,6 pi 

2 ,8 prí
0,64 g/cm3

G.E,
Dx _  0,64 g/c/fo _

= 0,64
1 g/ĉ rfr

Problema 6
100 cm 3 de una aleación de oro (p =  19,3 g/cm3)  y 

cobre (p=8,9 g/cm3) poseen un peso específico 

de 14 g f/cm3. Determinar la masa de! metal más 

ligero en dicha aleación. - 
R eso lu ció n :

Determinamos la masa de la aleación (m T) 

mT = Dt x VT 

mT =  14 g/cm3 x 100 cm 3 =  1400 g (y T = DT) 

mAu+m Cu= l  400 g => mAu =  1400 -  mCu 

El volumen total de aleación es:

VA„+ V r =100 c m 3 . . . ( 1 )

Pero: volumen =
masa

densidad

En función de la masa del cobre (menos denso),
en ( 1 )  será:

(1400-m c ) m c 3
- »  4--------------- +--------£2—  = l 0 0 crK

19,3g/cryf3 8,9 g/crjrí3

Resolviendo, tenemos: mCu = 453,5 g

501www.FreeLibros.me



Üuímlsa

Problema!
En una m ezcla de tres líquidos A, B y C cuyo 

volumen es de un litro y densidad 1 ,2  g/cm3, se 

extraen 20 cm 3 de líquido B y se reemplaza por 

igual volumen de H20, siendo la densidad final de 

1,15 g/cm3. Hallar el peso específico del líquido B 

en unidades del S.i.
Resolución:

20 cm3 20 cm3

A
• Br

a p
A_

Sfcrr-y tenT'-'*:
MezcUI

V —lOOOcm3 
D =*l,2  g/cm3 

-m=1200 g

Mezclan

V=980cm5

Mezcla IH 

V-1000cm3 
D = U 5  g/cm3 

*•» m=1150 g

Con los datos de densidad y volumen de 1, II y III.

( I ) :  m A +  m B +  m c  =  1 2 0 0  g

(II): mA +  (m „ - 20D„) +  mc =  m„

(¡II): mA +  (m B ~20DB) +  mc + 20 =  1 150 g

De ( I )  y  (I I I )

D„ =  3,5 g/cm3 =► Yb =  3,5

Convertido a! S.I:

Y . - 3 . 5 J Í ;

g f

lg  f/cm 3
-=  3,43 x lO3

Resolución:

Elegimos dos puntos M y N a un mismo nivel en la 

interfase de H20  y Hg, y por principio de vasos 

comunicantes.

Pm= P n

La presión en el punto M es:

Pm  * P a  +  y  h 2o  x h  h2o  

La presión en el punto N es:

P\ =  Palm +  YHg x

Igualando:

Pa ^I (20 cm ) =1033 -S Í -
cm

13 ,6 -^ -(40cm )
cm 3

PA = 1557 g f

c m ‘  

Conversión al S.I. 

1557
g f  98 N/m 2
— ------ X -------------------------

cm 2 1 gf/cm 2
152 586- o  152,6 kPa

m

Problemas
Hallar la presión en el punto “A ” que se encuentra 

dentro del agua, tal com o muestra la siguiente 

figura. Considere la presión atmosférica normal.

Problemas
Hallar la presión barométrica en Torricelli, en una 

ciudad, si la presión absoluta de un balón de gas 

propano es 303,2 kPa y la presión del manómetro 

es los 3/4 de la presión absoluta.

Resolución 

La presión absoluta es:

Pab>. =  Pjnan +  Patm • • • 0 )
•3

Pero* P =  Pman. ^ r abs

Reemplazamos en la ecuación (1):

P = —■ P
a b s  ^  a b s P.„

P = — Patm ^  abs - x  303,2 kPa =  75,8 kPa 
4

Convertimos a mmHg

75,8 k f á  x  -7 — 1mrnHS _  5 5 8  7  m r n H g  

101,3 k y a

5 0 2
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Capítulo XI
.Densidad, Presión y Temperatura

Prablema 10
En un tubo de vidrio doblado en forma de U se 

tiene mercurio, luego de agregar por una de Jas 

ramas 20 cm  de un líquido desconocido R, se 
establece una diferencia de niveles de 4 cm  de 

mercurio. Determine ei nuevo valor de esta 

diferencia de niveles, si todo el sistema se 

sumerge en un recipiente lleno de agua. 
Considerar que el líquido (R ) es inmiscible en el 

agua.

Resolución:

Ai inicio el esquema será:

20 cm : V liquido R

M  >4 *

Por el principio de vasos comunicantes

^N

f L  +  X  2 0  =  A t m  +  Y h s  *  4

y Rx20 =  13,6 x 4 

Y „x20 =  54,4....... (1 )

Una vez sumergido el sistema en H20

Se establece el mismo criterio:

Py + Y r* 20 =  Py + Y H2Ox (20-jt) + Y h8. *  • • .(2)

Reemplazando (1 ) en (2), resolvemos:

54,4 =  (l)(20 -x )+13 ,6x  - »  jr =  2,7 cm

Problema 11
Se usó un barómetro para medir la presión 

atmosférica de una ciudad, pero se observó que 
quedaron una cierta cantidad de aire en la 
cántara barométrica, entonces la nueva presión 
fue de 65 cmHg. Ai medir la presión atmosférica 

a nivel del mar con el mismo barómetro y a las 
mismas condiciones, el valor fue 73 cmHg. ¿Cuál 
es la presión barométrica correcta en dicha 

ciudad?

Resolución:

El esquema del barómetro en dicha ciudad es:

Se cumple que:

i =  65 cmHg + P,¡ ( 1)
Al nivel del mar según datos:

76 cmHg =  73 cmHg + P4lle

Paire = 3 CmHg

Reemplazamos en (1):

Páudad =  65 + 3 =  6 8  cmHg

Problema 12
¿Qué proposiciones son correctas?

I. La presión hidrostática varía en función a la 
naturaleza del líquido.

II. Un vacuómetro puede ser utilizado para 
medir presiones altas.

III. En tugares de gran altitud un líquido hierve a 

menor temperatura que al nivel del mar
IV. La presión absoluta es igual a la presión 

manométrica, si el manómetro es un tubo en 

U con un extremo sellado donde se ha 
practicado el vacío.

5 0 3
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Resolución:
Analizando cada proposición:
I. Es verdadero, porque la presión hidrostática 

depende del peso específico del líquido, que 
es una propiedad específica.

II. Es falso, porque el vacuómetro sólo sirve para 
medir presiones de vacío, es decir presiones 
menores que la presión atmosférica.

III. Es verdadero, porque a mayor altitud, la 
presión atm osférica disminuye y la 
temperatura de ebullición de un líquido 
también disminuye.

IV. Es verdadero, porque si el manómetro está 
sellado en un extremo, es un manómetro de 
presión absoluta, por lo tanto:

Rpta: l ' l l l y  Tv)

Problema 13
Hallar la presión de vacío generado en el 
recipiente esférico.

Resolución:
De acuerdo al principio de vasos comunicantes 

f\t =  Pn

Pv«*> + Yh8 x 20 = PN (1)
La presión de aire encerrado es igual en cualquier 
parte interior del tubo:

PN = Ps
y por vasos comunicantes también se cumple: 

Pq =  Pr

YA c e ite  *2 0  =  âtmosférica

PN = 1033-SÍ- - f  0,8 — —1 (20 cm )
N - 2 • c m 3Jcm

1 017 g f/cm

Reemplazamos t 

« f

. Q  uímim

s en (1):

Pvaco = 1017-&Í- -  í 13 .6 -& L ) (2 0  cm ) 
cm  v c m á/

p «s , =
cm

Conversión al S.l.

98 —
g f745-

m

cm 2 1 - S l

: 73010 Pascal o 73,01 kPa

cm

Problema 14
Del siguiente gráfico, hallar la diferencia de 
niveles del bromo líquido (G.E. =  3,12), si la 
diferencia de presiones entre los puntos A  y B 
dentro del agua es de 7,12 g f/cm2.

Resolución:
Se cumple que:

PM =  P *  0 )
Pero la presión en el punto M es: 

p m =  p a  +  Y h 2o x  1 0  

para el punto N es:

Pn = Pb + Y h jO ^ -x )  + y El 2 ‘ ^

Reemplazando en (1)

PA +  (1 ) x 10 = PB + (1 ) (1 5 -* ) +  (3,12)(x) 
PA- PB =  5 + 2,12x
7,12 = 5 + 2,12*
Luego: *  =  1 cm

5 0 4
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Capítulo XI
Densidad, Presión y Tem peratura

Problema 15
Hallar la presión en el punto B que pertenece a un 
tramo de la tubería de petróleo, si la presión 
manométrica en A situado a 10 metros de B es 
303,9 kPa y además la caída de presión es de 
5 kPa por cada metro de tubería.

10m

Resolución:
Asumiremos que estamos a  nivel del mar, donde 
la presión atmosférica es igual a 101,3 kPa.
La presión de los fluidos en movimiento 
disminuye con la distancia recorrida debido a la 
caída de presión:
PB =  PA - AP . • Cl)
Donde la presión en el punto A  es:
p  —  p  4 .  p

A  * manométrica * atmosférico

=  303,9 kPa +  101,3 kPa 
PA =  405,2 kPa

Reemplazando en (1 )

PB = 405,2KPa - i  5 — 1 (10 m )

PB =  355,2 kPa

Problema 16
¿En qué valor coinciden las lecturas, en la escala 
absoluta Kelvin y la relativa inglesa?
Resolución:
Sea x  ei valor en la escala Fahrenheit y  el mismo 
valor en la escala Kelvin, entonces mediante la 
relación.

K-273 _ °F - 32 

5 ’  9

Obtenemos el punto de coincidencia

í z U l  = _  *  =  574)2 k

Problema 17
Un cuerpo se encuentra inicialmente ajr°C, luego 

es enfriado en 20°C, siendo su temperatura final 

en °C igual al valor de la escala Fahrenheit, pero 

con signo contrario. ¿Cuál es la temperatura 

inicial?

Resolución:

Sea x  la temperatura inicial en °C, entonces la 

temperatura final en valor absoluto es:

[Tf| =  jr -  20

En la escala Fahrenheit será:

|Tf| =  * - 2 0
Com o los signos deben ser contrarios, la lectura 

en escala Celsius es negativa y en Fahrenheit es 

positiva (ver el análisis de signos que se realizó en 

el ejemplo 3 referido a las escalas).

°C -* T, =  - (*  - 20)

°F -  T, =  + (x  - 20)

Reemplazando en la relación de lectura:

°C _ °F - 32 

5 9

- (x  - 20) _ ( x -  20) - 32

~9x +  180 =  5 * ■

9

100 - 160

440 =  14* *  = 31,4°

Prablema 18
Un termómetro graduado en escala inglesa está 

mal calibrado, marca 205°F para el punto de 

ebullición normal del HzO y 40°F para el punto de 

fusión normal del H20 . ¿Cuánto marcará para la 

temperatura normal del ser humano? 

Resolución:

Sabiendo que la temperatura normal del ser 

humano es de 37°C 

37 _ °F - 32 

5 9
°F =  98,6°
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, Química

Si conocemos dos puntos de equivalencia en 

ambas escalas se puede resolver el valor pedido 

por geometría (teorema de Thales).

eP/(mal calibrado)F°

212

98,6

32

205

40

Problema 20
Se construyen 2 escalas relativas °A y °B 

cumpliéndose que -40°A equivale a Y°B y -20°A 

equivale a Y3 °B. Además la variación de 1°A 
equivale a una variación de 3°B. ¿A cuántos °A 

equivalen 100°B?
Resolución:

Establecemos los puntos de equivalencia en 
ambas escalas.

Entonces aplicando la razón entre segmentos 

" "  o - i i  _ x  - w

212 - 32 205 - 40

-  *  = io i °f
( lectura en termómetro'!

mal calibrado j

Problema 19
Una lámina de acero se somete a tratamientos 

térmicos, se le calienta sucesivamente en 360°F y 

en 200°C para luego enfriarla bruscamente en 

300 K, siendo su temperatura final de 700°F. 

Hallar la temperatura inicial en escala Celsius. 

Resolución:

Bosquejamos el proceso que sufre el metal

|  *  A360*F A200°C

A300KTf=700oF ^ -  
T [-Z "C  f

Por relaciones de variación de temperatura: 

A200°C o  A360°F 

A300K o  A540°F

Luego:

700°F =  * + A360T+ A360°F - 540°F 

=> x  =  520°F, convertido a °C es:

520-32 .  T  

9 ’  5
X = 271

Según datos: 

A1°A -

-  A20°A —

A3°B

A60°B

Entonces se cumple:

Y3 - Y  =  60 => Y(Y2-1 ) =  60 =  Y  =  4

Luego, por teorema de Thales aplicado a la figura
mostrada tendremos:

jr-(-40 ) _ 100-Y jc+40 100-4

A20°A A60°B

- X  =  -8 °A

1

Problema 21
En una escala absoluta desconocida “J”, una 

variación de 10° equivale a 15°C, ¿a qué 
temperatura en dicha escala, corresponde el 

punto de sublimación del hielo seco C 02W que es 
de - 108,4°F?

Resolución:
Primero convertimos ia temperatura dato a escala 
Celsius:

C _ F - 32 _  °C -108,4-32 

5 ’  9 5 95

°C ^ -7 8
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Capítulo XI
Densidad, Presión y Tem peratura

Graficarnos ¡a escala absoluta J y la escala 
Celsius:

j °c

—78

-273

Para hallar x, planteamos la relación de 
variaciones de temperatura que es dato
x - 0  _ -7 8 -  (-273)

10 15
= 130

¿cuál es la densidad del formol, sí tiene el mismo 
volumen que el agua?
Resolución:
La composición del ácido en volumen es:

V.

V + V + VA  v f  H , 0

■X 1 0 0

Sea el volumen de H20: VH 0 = Kml

Por dato:

Vf =  V „ 0 = K

Problema 22
Determine la fuerza resultante que actúa sobre el 
punto Q, si la presión barométrica es de 60 cmHg

•0,4 =

Resolución:
Por principio de vasos comunicantes 
presión en Q =  presión en R 
Fuerza

Área
, — P + P

A t m o s f é r i c a  L i q u i d o

— = 60cmHg x __ f/cm 2

« i ^ c m 2
76cmHg

♦ (  13,6-^-M  (20 cm ) 
(  cm 3J

-  F =  1087,52 g f =  1,0875 kg f =  10,66 N 

Problema 23
Una muestra de ácido piroleñoso extraída por 
destilación seca de la madera, contiene ácido 
acético (D =  1,8 g/ml), formaldehído y H20 . El 
primero se encuentra en el vinagre y el segundo 
en el formol; si el porcentaje en volumen de 
ácido es 40 % y su porcentaje en peso es 50 %,

v a + k  + k

0,8 K = 0,6 V. (1)

La composición del ácido en peso es: 
m .

50
m A  +  m F +  m H ,0

X  100 .......................  (II)

Se cumple que : m =  DxV 

Además para H20  : m Ĥ0 = V HjQ = K

Reemplazando en (II) tenemos:
d * v a

0 ,5 ----------- — --------
d av a + d fv f + k

o /  (Df Vf + K) = o / D aVa com o VF =  VH¡0 = K 

-  K(Df +1 )-1 ,8V a ................  (III)

Al dividir m iembro a miembro (I )  y (III)

0,8J¿ 0 ,6 y {
 = ~  Df =  1,4 g/mL

/ ( d f * i )  í.sy/

Problema 24
¿Cuál será la diferencia de presiones P2-P , en 
unidades de g f/cm2, de tal forma que el menisco 
en el lado izquierdo suba 5 cm. Si al inicio el 
sistema se encuentra en equilibrio, P2=P|?
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d m í s a

Además el diámetro de los tanques es ^5 veces 

el diámetro de los tabos

00

Resolución:
El esquema nos muestra las condiciones iniciales 
y  por principio de vasos comunicantes 
Presión en Q =  Presión en R 

■íVY„2o *1 3 6 cm  = y 2* Y Hgxh

í i _ l L )  (136cm) =( 13,6-^í-) I 
(  c m 3j v cm 3J

h =  10 cm
Con una diferencia de presiones P2 - P,, se 
produce un ascenso de 5 cm  en el menisco, por 
lo cual el esquema de las condiciones finales es:

Pi

(10 ca )

Por vasos comunicantes:

Pm =  Pn
P, + Yh2o x(131 + x ) = P2 + yHg (5 - x )

P, + (l)(131  + x ) = P2 + (I3 ,6 )(5  - x) .............  (0

Además el volumen que desciende en el tanque 
es igual al volumen que asciende en el tubo.

nd2 - nD2 
1 x  5  --  —  X X

4 4

- * x  =  5 — j reemplazandoD = y5 d (por dato) 

=>x =  1 cm

Luego, reemplazando en la ecuación (I)

Problema 25
En el esquema mostrado, determine la presión de 
vapor del bromo en g-f/cm2, si la densidad del

Resolución: _
Por el principio de vasos comunicantes:

Presión en Q = Presión en R .. .(1)
En Q ia presión  se puede exp resar

Peso de líquido 
com o:------- ;—  -------

Área

Donde:
Peso de líquido =  YIiquido x Volumen =

1 - i ! )  f i  t i ^ ) 3 + x 4 2 )  mL =  4671 g — f
mL J l 3 4

Luego:

D 1-1 46rcg-fPresión en Q = --------2 -----

« i ^ c m 2

46 s-f

Reemplazando en (I) 

4 6 -§ - !-  =
cm

: Yflr, x h T  p  
8 r ,  T  v a p o r

46 -  = í  3,12—8-1-) (12cm ) - P vi
crrr { c m 3J

Pvapor =  8,56 g-f/cm2
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P roblemas P ropuestos

Hallar la densidad de una m ezcla de dos 
sustancias cuya relación de volúmenes es 
de 1 a 3, siendo sus densidades de 
800 kg/m3 y 600 kg/m3 respectivamente.

A ) 322 kg/m3 B) 450 kg/m3 C ) 200 kg/m3 
D) 730 kg/m3 E) 650 kg/m3

Determine la gravedad específica de una 
mezcla de tres líquidos cuyos pesos 
específicos son 1,2 g-f/cm3 ; 1,4 g f/cm3 y 
2 g-f/cm3, si sus masas son iguales.

A ) 0,83 B) 1,23 C ) 1,46
D) 2,92 E) 5,84

¿Cuál es la gravedad específica de una 
mezcla de dos gases cuyas densidades 
absolutas son 0,8 g/L y 1,2 g/L, siendo sus 
volúmenes ¡guales.

A ) 0,55 B) 0,66 C)0,77
D) 0,88 E) 0,99

Un litro de leche pesa 1 032 gramos y 
contiene 4 % en volumen de nata cuyo peso 
específico es 0,8g-f/cm3. ¿Cuál es la 
gravedad  e s p e c íf ic a  de la le ch e
descremada?

A ) 0,94 B) 0,93 C )l,42
D) 1,04 E) 1,92

Un litro de leche adulterada pesa 1,018 kg. 
¿Cuál es la masa de agua que contiene si la 
densidad de la leche pura es 1020 kg/m3?

A ) 200 g B) 300 g O lO O g
D) 500 g E) 400 g

Una botella de whisky contiene 50 % en 
volumen de alcohol etílico (D=780 kg/m3). 
¿Cuántas moléculas de alcohol etílico están 
presentes en 356 g del whisky?

A ) 2,4 Na B) 1,4 Na

C) 4,4 Na

D) 3,4 NA E) 5,4 NA

7. ¿ C u á l(e s ) d e  la (s )  s ig u ie n te (s )  
proposicion(es) es (son) ¡ncorrecta(s)?
I. La densidad de una sustancia líquida en 

cualquier sistema de unidades siempre 
es igual a su peso específico, 
numéricamente.

II. La madera posee mayor gravedad 
específica que el agua destilada o  pura.

III. Cualquier sólido posee mayor densidad 
que cualquier líquido.

IV. La densidad de agua líquida aumenta 
cuando la temperatura disminuye de 
4°C a 0°C.

A ) I, II y III B) II y 111 Q S ó lo I
D ) Sólo II E) Todas

8. En un recipiente que presenta una pequeña 
cantidad de aire, se coloca un manómetro 
en forma de U con los dos extremos 
abiertos. Si la diferencia de niveles del 
mercurio en el manómetro es 30 cm. Hallar 
la presión del vacío en unidades del S.I. 
considerando la presión atm osférica 
normal.

A ) 33,2 kPa B )45,3kPa C )15,3kPa
D) 22,5 kPa E )61,3kPa

9. Un balón que contiene un cierto gas posee 
una presión manométrica de 200 mmHg a 
nivel del mar, en las mismas condiciones se 
mide la presión del balón en una ciudad de 
gran altitud y el manómetro indica 
300 mmHg. Hallar la presión barométrica 
en dicha ciudad.

A ) 55 kPa B) 66 kPa C) 88 kPa
D) 77 kPa E) 99 kPa
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u t i m e a

1 0 . Determine la presión manométrica 
vapor de H20  en e! gráfico moslrado.

del 14.

11.

A ) 30,4 kPa B) 20,2 kPa C ) 60,8 kPa
D) 85,2 kPa E) 40,4 kPa

Acerca de los tipos de presión, señale que
proposiciones son correctas:
I. La presión atmosférica varía de un lugar 

a otro, respecto a nivel del mar.
II. Para una misma columna de dos 

líquidos, la presión hidrostática es mayor 
en el iíquido menos denso.

III. En una olla de presión, la temperatura 
de ebullición del H20  es mayor de 
100°C.

A ) I, II y III B) I y II 
D) I y III

C ) II y III 
E) Sólo III

12. Se tiene un tubo en forma de U conteniendo 
40 cm de un líquido más denso que el agua 
cuya diferencia de niveles del mercurio es 
de 5 cm. ¿Cuál será el nuevo valor de esta 
diferencia de niveles si todo el sistema es 
sumergido en aceite?
Y aceite =  0 , 8 g - f / C m 3

A ) 1,8 cm
D) 4,8 cm

B) 2,8 cm C) 3,8 cm 
E) 5,8 cm

13. En el siguiente gráfico, hallar la diferencia 
de presiones en los puntos A  y B.

4 cm

12 cm

A ) 25,2 N/m2 B)42,4N/m2 C) 98 N/m2 
D) 133,3 N/m3 E) 422,4 N/m2

16.

17.

¿Cuál es la presión del aire encerrado en un 
barómetro si la diferencia de niveles del 
mercurio es 60 cm, en una ciudad donde la 
presión atmosférica es 90,6 kPa?

A ) 20 Torr 
D) 80 Torr

B) 30 Torr C) 50 Torr 
E) 70 Torr

15. En un recipiente que contiene un gas a nivel 
del mar, se observó que la presión 
manométrica es los 7/4 de la presión 
atmosférica, normal. ¿Cuál será la presión 
manométrica del gas en una ciudad donde 
la presión barométrica es 70 cmHg?

A ) 125,3 kPa B) 270,4 kPa C) 355,2 kPa 
D) 224,2 kPa E) 185,3 kPa

Se tienen dos cuerpos a diferentes 
temperaturas, en la escala Celsius la 
temperatura del más caliente es el doble 
del otro y en la escala Fahrenheit la 
temperatura del menos caliente es los 3/5 
de la temperatura del otro. Hallar dichas 
temperaturas en la escala Celsius.

A ) 7 I°C , 35,5'C
C) 23°C , 11,5°C
D) 71°C, 40°C

B) 20°C, 40°C 

E) 50°C, 50°C

Para dos escalas relativas se observa que 
20° centígrados corresponde a 25°B y 5° 
centígrados corresponde a -5°B. ¿A cuántos 
grados B corresponde la temperatura del 
cero absoluto?

A ) -321°B 
D) -331°B

B) -241°B C) -111°B 
E) -561°B

18. Una plancha de tungsteno que se 
encontraba a 400 K, se calienta en 360°F y 
luego se enfría en 50°C. ¿Cuál es la 
temperatura final en °C?

A ) 327°C 
D) 377°C

B) 127°C C) 277°C 
E) 477°C
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Capítulo XI
Densidad, Presión y Temperatura

19. En la escala relativa francesa Rea'mur el H20  

hierve a 80° y congela a 0o. Hallar el valor en 

esta escala de una temperatura la que 

corresponde a 600 Kelvin.

A ) 431,6°R B) 241,6°R C ) 122,3°R

D) 361,6°R E) 261,6°R

20. ¿A cuántos °C se cumple la siguiente 
relación para una misma temperatura en las

tres escalas indicadas?
°F + °C =  K

A ) 94°C B) 104°C C ) 114°C

D) 124°C E) 134°C

21. En un recipiente que contiene agua se 

agrega un fluido de alta densidad 

formándose una m ezcla cuyo peso 

específicoes3 g-f/cm3. Luego retiramos de 

dicha m ezcla 1/4 del volumen de agua, 

aumentando el peso específico en 

0,5 g-f/cm3. ¿Cuál es la densidad del fluido 

en g/cm3?

A ) 11 B) 1 C ) 13

D) 8 E) 14,3

22. Un cuerpo sólido se encuentra en equilibrio 

sumergido en una m ezcla de petróleo, agua 

y mercurio, com o indica la figura. 

Determinar a qué altura se encuentra el 

sólido “P ” a partir de la base del cilindro 

(fondo), si su presión manométrica equivale 

a la presión de un objeto que se encuentra 

sumergido en bencina a una profundidad 

de 1,20 m.

Datos: D ^ ^  =  0,75 g/cm3

Dpe^iío =  0,8 g/cm3

10 cm| I

20 cm \ L

f ~ | ■
50 cm | 1

I.JL |

A ) 4,56 B) 45,44 C) 38,28 
D) 11,72 E) 58,26

23. La presión de una bomba centrífuga con la 
cual impulsa agua a un edificio de 10 pisos, 
es 294 PS1 ¿Con qué presión llega el H20  al 
último piso si cada piso tiene una altura de 
4 m y las pérdidas de presión en total son de 
0,4 atmósferas/m?

A ) 101,3 kPa B) 202,6 kPa C) 405,2 kPa
D) 303,9 kPa E) 606,3 kPa

24. En un recipiente cerrado, se genera 
mediante una bomba neumática una 
presión de vacío de 0,01 atm. Luego se 
coloca un manómetro de vidrio en forma de 
U. ¿Cuál es el desnivel de mercurio que 
presenta el manómetro, si la presión 
barométrica es 80 kPa?

A ) 37,6 cm  B) 45,6 cm  C ) 73,6 cm
D) 65,2 cm E) 52,4 cm

25. Se construyen tres escalas relativas de 
temperatura A, B y D de tal manera que si se 
incrementa la temperatura de un cuerpo en 
1°A, esto equivale a 2°B o a 3°D. Si las 
escalas A y B coinciden sus lecturas a 40° y 
la escalas B y D coinciden sus lecturas a 
-60°. Determinar a cuántos grados B 
equivale la temperatura en la cual 
coinciden las lecturas en las escalas A y D.

A ) 15° B) -10® C )-15 °
D) 10° E) 20°

Petróleo

h 2o

Hg
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P  Estados de
agregación

d e  i a  Materia

A. En la superficie de los líquidos surge una “piel elástica’’ llamado tensión superficial. Debido a este 
fenómeno las gotas de un líquido adoptan la forma esférica y ciertos insectos, como por ejemplo un zancudo 
camina sin dificultad sobre superficie de aguas tranquilas o estacionarias.

B. El cuarzo es una variedad de dióxido de Silicio, SÍO2 . Su forma cristalina es hexagonal, es constituyente de 
las rocas llamado granito, es una sustancia incolora y dura, se funde a 1600°C, presenta coeficiente de 
dilatación muy pequeña por ello se usa en la fabricación de utensilios de laboratorio tal como crisoles, 
capsulas, etc.

C A P Í T U L O

A.

f e |É&
1

c.

C El líquido adopta la forma del recipiente que lo contiene, debido a la gran movilidad de sus partículas 
(moléculas o átomos). Si está expuesto al medio ambiente se evaporan y generan cierta presión (presión de 
vapor). Su velocidad de evaporación depende de la naturaleza del líquido, temperatura y la superficie libre.
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E sta d os d e  A g re g a c ió n  —  
m M olecvlar de LA M ateria

'♦ Comprenderen bése ajos d iágrám ^ áéJásés; ijfye él estado físico de una sustancia química sólo I 
* depende de lá presión y  te {

• Diferenciar un sólido de ¿n-Iíqüido'y 'de un gas/'én base a sus propiedades generales, tanto j 
, macroscópicas y  subrnicros'cópicas o moleculares. : ' * f

• ' Diferenciar ios sólidósárríóríosy  solidos cristalinos, y los diferentes tipos de sólidos cristalinos: j 
iómcós. coyalentes, moleculares^ metáíicos .eñ basé a sus propiedades. ; • !

• i Comprender las’ propiedades ^esjpecHicas dé' ios líquidos /(punto dé étipljición, punto de I 
Z congelación. presióadé va^r,-yfeé9 «d a d .y  tensión,superficial), su variación; ?on la presión y/o 5

■ ■. técp pé fah irá . •' ■ ' \  y ' ; ' . .  V / ' - -  '
• / Eva|üafy?'üantitatíy^érite1̂ ^yópíÍdadés'.rnenéipQádas,.a partir de ecuapionés matemáticas

que justifican su c o i ^ i ^ t ó i j ^ ^ ’; •  ' ' :.T*‘ •'

INTRODUCCIÓN

En el capítulo II, (m ateria), señalamos los cuatro estados de agregación de la materia: sólido, líquido, 

gaseoso y plasmático. Los tres primeros son los más importantes en condiciones ambientales. 

Recordemos que depende del grado de cohesión y movilidad de las partículas (átomos, iones o 

moléculas) que en términos generales le llamaremos “moléculas”, o sea de la competencia entre las 

fuerzas de atracción (cohesión) que buscan ordenar a las moléculas y las fuerzas térmicas (o  fuerza de 
repulsión) que buscan desordenarlas.

¿Existe h ierro líquido? ¿Podemos hablar d e  h ierro gaseoso?, ¿Existe aire líqu ido o  aire sólido?. 

Un cuerpo material puede existir en cualquier estado físico: sólido, líquido o gaseoso, sólo depende de 

las condiciones de presión y temperatura por lo que las aspiraciones anteriores son verdaderas. Estos 
aspectos lo tratamos en un diagrama de  fases.

Los sólidos son rígidos, con forma y volumen definido, ¿a qué se debe ello?. Ciertos sólidos com o 

azúcar, sal, los metales, etc. poseen formas geométricas definidas y punto de fusión definido, llamados 

sólidos cristalinos, ¿a qué se debe ello?; otros sólidos com o el caucho, plásticos, vidrio, etc. no poseen 

las características anteriores, llamados sólidos amorfos ¿por qué?, ¿cómo se justifican todas estas 

propiedades?, ¿qué características tienen los sólidos cristalinos que lo diferencian de los amorfos ?, ¿qué 
es isotropía y anisolropía?

Los líquidos adoptan la forma del recipiente que lo contiene, poseen volumen definido y fluyen por 

diferencia de presiones. ¿A qué se debe estas características?. La miel es más viscoso que el agua, ¿pero 
qué es la viscosidad?
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El alcohol tiene menor temperatura de ebullición y mayor presión de vapor que el agua ¿a qué se 
debe esta diferencia? Ciertos insectos, com o el zancudo puede caminar sobre aguas estancadas y las 
gotas de un líquido adoptan siempre la forma esférica, debido a la tensión superficial. ¿Qué es tensión 
superficial?. El agua puede hervir a 100°C a nivel del mar (P alm =  760 mmHg), ¿puede hervir a 25°C?, sí, 
siempre que la presión externa sobre el agua sea igual a 23,8 mmHg, ¿cómo influye la presión externa 
sobre la temperatura de ebullición?.

Todas las interrogantes planteadas y otras referidas al estado sólido y líquido serán tratadas 
ampliamente en este capítulo.
Concepto: Se denomina estados de agregación de la sustancia química a las características que adopta, 
una cierta cantidad de sustancia a una determinada presión y temperatura.

Comparación entre los tres estados de agregación de la materia

Figura 12.1 Comparación breve entre ios 3 estados físicos más importantes de ia materia

Estado físico

r ;* "íxv 

sólido líquido
gaseoso

Diagrama de sus 
partículas ü

a

j r

^  i » .

Forma Definida Indefinida Indefinida

Volumen Definido Definido Indefinido

Fuerzas
intermoleculares

F  >  F* cohesión 1 repulsión F  =  F1 cohesión 1 repulsión
F  F
4 cohesión < <  1 repulsión

Distancia 
intermolecular r

No existe Muy pequeña Muy grande

Compresibilidad Incompresible Muy pequeña Grande

Desorden
molecular
(Entropía)

Baja Regular Alta

“ Tipo de 
’ movimiento 

molecular

Vibratorio en un espacio 
muy reducido

Vibratorio y 
resbalamiento

Gran movimiento de 
traslación

Facilidad para 
pasar a fase vapor

Muy b->ja Alta

Difusión Muy baja Regular Alta ■
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Capítulo XII
. Estados de Agregación Molecular de la Materia.

En nuestra experiencia cotidiana, al tomar un trozo de hielo (H2Ow)  si los calentamos pasa a la fase 
líquido (H20,,), si continuamos incrementando la temperatura pasara a la fase vapor (H20 (l)), en este 
sentido, se mostrará la variación general de este cam bio según:

Temperatura ^ ^

i i i i

Te

)-?siS'CísV^ ^ c oS>

&

,c £ '

Cantidad de calor (Q)

Gráfica 12.1 Curva de calentamiento y enfriamiento en donde se muestra cómo una sustancia pasa de la fase sólida 
a las fases líquida y gaseosa a medida que es sometida a caientan liento cada vez más fuerte y el proceso inverso que 
ocurre con pérdida de energía calorífica.

En cuanto a la simbología tenemos:
S-L  : Coexistencia temporal de la fase sólida y líquida
L -G  : Coexistencia temporal de la fase líquida y gaseosa.
Tf : Temperatura de fusión, es la temperatura a la cual una cierta masa de un sólido se convierte

totalmente en estado líquido. También es la temperatura a la que una masa líquida pasa
totalmente a sólido (solidificación o  cristalización), por lo que se llama también temperatura 
de solidificación.

T, : Temperatura de ebullición, es la temperatura a la que una masa líquida se convierte totalmente 
al estado gaseoso (o  vapor), también es la temperatura a la que una masa de gas se convierte 
totalmente al estado líquido (condensación o  licuación), por lo tanto se llama también 
temperatura de condensación.

Tanto la T f y  Te dependen de la presión externa.

De la gráfica 12.1 observamos que al inicio, una masa de sólido (S ) al ser calentada aumenta su 
temperatura hasta llegar a T„ luego ésta se mantiene constante, a pesar que seguimos incrementado 
calor, pues esto sirve para convertir toda la masa del sólido a líquido (L ); al proseguir el calentamiento, 
el líquido aumenta su temperatura y cuando llega a Te, ésta se mantiene constante y el calor adicionado 
permite que toda la masa líquida pase al estado gaseoso (G).
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DIAGRAMA DE FASES

Cada sustancia químicámente pura tiene su propio diagrama de fases que nos muestra con datos 
experimentales que los estados de agregación molecular de la materia sólo depende de la temperatura 
y presión, quienes determinan la intensidad de las fuerzas de repulsión y fuerzas de cohesión 
intermoleculares.

Nótese que es muy usual en esta parte del curso utilizar el término “ fase” introducido por la 
termodinámica para referimos a cualquiera de los 3 estados de agregación molecular de la materia.

Veamos con ilustraciones, el diagrama de fases del agua (H20 )  y anhídrido carbónico (0O 2), 
químicamente puras.

Gráfica 12.2 Diagrama de fases dei H f i  (n o  está a escafa) que nos muestra cómo el H .O  puede pasar de la fase 
sólida a las fases líquida y gaseosa de acuerdo a la presión y temperatura a la cual está sometida.

Del gráfico 12.2 Tenemos:

Punto triple (T). Es aquella temperatura donde coexisten en equilibrio las 3 fases: sólida, líquida y 
gaseosa, para el H20  se da a una presión de alto vacío, 4,6 mmHg y temperatura de 0,01°C.

Punto crítico (C). Es aquél donde se dan las condiciones mínimas para que el gas pueda ser licuado 
(o  pasar a la fase líquida), esto es a una presión crítica (Pc) de 217,1 atm y a una temperatura crítica (Tc) 
de 374°C.

Temperatura crítica (Tc). Es la temperatura más alta a la cual puede licuarse un gas, por encima de 
esta temperatura ya no se puede conseguir la fase líquida por muy alta que sea la presión ejercida sobre 
el gas. Establece el límite entre vapor y gas.

Presión crítica (Pc). Es la presión mínima que debe aplicarse a una sustancia en fase gaseosa para que 
pase a la fase líquida, manteniendo la temperatura crítica constante. Por lo tanto, un gas se licúa o  pasa 
al estado líquido por debajo de la temperatura crítica (Tc)  y por encima de la presión crítica (P r)

Curva de sublimación (o deposición) (MT). Formada por puntos de diferente presión y temperatura 
a las cuales están en equilibrio la fase sólida y la fase vapor.
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Capítulo XII
Estados de Agregación Molecular de la Materia

Figura 12.2 El estado de equilibrio entre la fase sólida y vapor se verifica cuando la velocidad de sublimación y 
deposición ocurren a la misma velocidad.

Sólido + Calor =¡=* Vapor

La doble flecha (»■*) nos indica que el proceso se da en ambos sentidos y a la misma velocidad.

Curva de fusión (o solidificación) (TA). Nos indica diferentes valores de presión y temperatura a la 
cual están en equilibrio la fase sólida y la fase líquida.

Figura 12.3 El estado de equilibrio entre la fase sólida y líquida se verifica cuando la velocidad de fusión y 
solidificación ocurren a la misma velocidad.

Sólido + Calor ^  Líquido

Curva de ebullición (o condensación) (TC). Nos indica diferentes valores de presión y temperatura a 
la cual están en equilibrio la fase líquida y la fase vapor.

Figura 12.4 El estado de equilibrio entre la fase líquida y vapor se establece cuando la velocidad de vaporización y 
condensación ocurren a la misma velocidad.

fr *  ■%. S*,4*
fe fe fe, fe

A  ®  k Y  A  “  k *  C t £  t C t s  t Líquido + Calor ** Vapor
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Q m m lm t

Desde el punto de vista termodinámico, es decir, basado en el diagrama de fases planteamos las 

siguientes definiciones:

¿Qué es el vapor?
Es aquella fase gaseosa, donde la sustancia posee una temperatura menor a la temperatura crítica (Tc). 

¿Qué es el gas?
Es aquella fase gaseosa, donde la sustancia posee una temperatura mayor a la temperatura crítica (Tc). 

¿Es lo mismo decir condensación y licuación?

No, la condensaciones el paso de vapor a líquido, mientras que licuación es el paso de gas a líquido. 

Bajo condiciones de presión alta y baja temperatura.

Gráfica 12.3 Diagrama de fases para el CO ¡ (n o  está a escala)

CM N  Observación:

1. A  condiciones ambientales (P =  latm  ; T=25°C ), e l CO, existe sólo en forma gaseosa (Punto K).

2. Para poder licuar e l C 0 2 se necesita T s  31,1 °C y P>73 atm (presión muy alta).
3. El C 0 2 sólido ( “Hielo se co ") puede pasar a estado líquido (fundir) sólo por encim a de 5,2 atm. (P¿5,2 atm.), 

por lo tanto, apresión  normal (1 atm ) es im posible que pase a estado líquido, razón por la cual el hielo seco 
no m oja  los cuerpos materiales, pues se sublima directamente.

4. El C 0 2 sólido, por debajo de 5,2 atm. solam ente puede sublimar.
5. El punto de sublimación normal (es  decir a 760mmHg) del CO, o  “Hielo seco ” es -78°C.
6. El punto triple “T ” donde existen en equilibrio las 3 fases ocurre a - 56,6°C y  5,2 atm.

La pendiente de la curva TA es positiva para el COz porque la densidad del C 02 sólido es mayor que 
la de C 02 líquido; en cambio en el HzO, la pendiente de dicha curva (TA) es negativa, porque la densidad 
del hielo (agua sólida) es menor que la de H20  líquida.
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Tabla 12.1 Presiones y temperaturas críticas de ciertas sustancias.

__________________________________ _____ Estados de Agregación Molecular de la Materia

Sustancia
Presión crítica (P e ) 

en atm ósferas
Temperatura crítica 

(T c)  en grados Celsius

Agua (H20 ) 217,7 374

Amoníaco (NH3) 111,5 132,6

Argón (Ar) 48 122,1

Dióxido de carbono (C 0 2) 73 31,1

Nitrógeno (N¡¡) 33,5 146,9

Ox/geno (0 2) 49,7 -118,6

Freón - 12 (CC12F2) 39,6 111,7

Ejemplos aplicativos
Ejemplo 1
Señalar verdadero (V ) o falso (F ) según 

corresponda las siguientes proposiciones:
I. Según el diagrama de fases de una sustancia, 

gas y vapor son iguales.

II. El hielo seco (C 02 sólido) a condiciones 
ambientales puede pasar al estado líquido.

III. En el punto crítico coexisten en equilibrio el 
estado sólido, líquido y gaseoso.

Resolución:

I. Es falso, el gas tiene mayor temperatura que la 
Te y el vapor menor temperatura que la Te.

II. Es falso, según el diagrama de fases que se ha 
estudiado, es imposible que el hielo seco 

pueda pasar a estado líquido (fundirse) a 1 
atmósfera de presión y 25°C.

III. Es falso, en el punto triple, es él que coexisten 
las fases sólido, líquido y vapor, en equilibrio

Rpta: FFF-

Ejem plo 2

Cuando el hielo (en  forma de nieve) pasa a la fase 
vapor y cuando el vapor que se encuentra en el 

aire pasa a formar escarcha (agua sólida), dichos 
procesos se denominan respectivamente.

A ) Solidificación y cristalización
B) fusión y  vaporización
C ) sublimación y cristalización
D) sublimación y solidificación
E) sublimación y deposición 
Resolución:
Ei cambio de fase de sólido a vapor se llama 
sublimación y de vapor a sólido deposición.

‘̂ Rpta:• Je]

E jemplo 3
Considerando el siguiente diagrama de fases para 
el H20.

Señalar lo incorrecto
A ) Si partiendo de “M" se eleva la temperatura a 

presión constante se pasa al estado líquido.
B) Si partiendo de “R” se disminuye la 

temperatura a presión constante ocurre la 
deposición.
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Química

C) Si partiendo de “N" se disminuye la presión a 

temperatura constante ocurre la vaporización.

D) Partiendode “M” sólo con disminuir la presión 

ocurre la sublimación.

E) Partiendo de “R” sólo con aumentar la presión 

es posible hacer sublimar el agua.

Resolución:

En el diagrama veamos cada uno de los procesos

mencionados en las alternativas.

La afirmación incorrecta es la (E), puesto que al 

llegar a la curva de vaporización se condensa el 

agua.

Rpta: E

Ejemplo 4

Se tiene el siguiente diagrama de fases para el 

yodo (12)

Señalar la aseveración incorrecta:

A ) Al calentar el yodo sólido por debajo de los 

90 mmHg se vaporiza.

B) Si la presión es superior a los 90 mmHg, al 
calentar el yodo sólido funde antes de 

vaporizarse.

C) Al pasar de “M” a “N” se produce el fenómeno 
de vaporización.

D) A  lo largo de la curva BA tenemos en 

equilibrio el yodo sólido y su vapor.
E) Al calentar el yodo sólido por debajo de 90 

mmHg, se sublima

Resolución:
Si calentamos yodo sólido por debajo de

90 mmHg, ocurre la sublimación y no la

vaporización.

E jemplo 5
Señalar el,número de proposiciones incorrectas:

I. El agua puede hervir a 0°C ó 40°C

II. Sólo por debajo del punto triple hay 
sublimación.

III. Un gas se licúa ( pasa a fase líquida) por 

debajo de su presión crítica y por encima de 

temperatura crítica.

IV. Se llama condensación y licuación 

respectivamente, cuando un gas y un vapor 
pasan al estado líquido.

Resolución

I. Es verdadero, sólo depende de la presión 
extema, por ejemplo el agua hierve a 0 °C , si 
la presión externa es de 4,54 mmHg.

II. Es verdadero, por encima sólo hay fusión y 

nunca sublimación.

III. Es falso, un gas se licúa si la presión a la que 

está sometido es igual o  mayor a su presión 
crítica y la temperatura sea igual o menor que 
su temperatura crítica.

IV. Es falso, el paso de gas a líquido se llama 
licuación y el paso de vapor a líquido se llama 
condensación.

Por lo tanto hay 2 proposiciones incorrectas.
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Capítulo XII
Estados de Agregación M olecular de la M ateria

/ E s t a d o  S ó l id o  ¡

Introducción
Si tenemos una roca, una manzana, o un clavo, diremos que estamos frente a sustancias en estado 

sólido, en los que se observan, que presentan forma y volumen definido, con formas geométricas a nivel 
microscópico.

PROPIEDADES GENERALES DE LOS SÓLIDOS ____________________

• Poseen forma y volumen definido, independiente del lugar donde se encuentren.

• Son incompresibles, debido a que sus partículas (átomos, moléculas o iones) se encuentran juntos 
porque predominan las fuerzas de cohesión sobre las fuerzas de repulsión, razón por la que también 
carecen de fluidez (son rígidos).

• Las partículas sólo poseen movimiento vibratorio en un espacio muy reducido, por lo que su difusión 
es despreciable (por ejemplo para que se difundan los átomos de un metal en otro en cantidades 
ínfimas deben estar en contacto y sometido a alta presión, muchos años).

• BOs sólidos cristalizan, adoptando formas geométricas definidas (cristales) que son características 
de cada sustancia química.

TIPOS PE SÓLIDOS N .v  . ‘ v^-. _______________

Los sólidos se clasifican en dos grandes grupos: sólidos cristalinos y sólidos amorfos.

Figura 12.5 Se muestra dos tipos de sólidos cristalinos: sólido iónico y sólido covalente.

a ) Cristales de sal común o cloruro de sodio. Es un b )  Cristales de diamante, una forma alotrópica del 
cristal iónico de color blanco carbono. Es un cristal covalente transparente.

I. Sólidos cristalinos
Son ejemplos de sólidos cristalinos: sal común (NaCl), hielo (agua sólida), grafito (sólido negro que 

sirve para fabricar lápiz), diamante, azúcar, etc. Si analizamos cuidadosamente cada uno de los ejemplos 
citados, ¿Qué observamos a simple vista?. Pues tienen formas geométricas definidas (con caras y 
ángulos bien definidos).

Pero ¿por qué ocurre ello?. Según el estudio realizado con la difracción de los rayos X en sus 
estructuras internas, se lféga a la conclusión que las partículas elementales que lo constituyen (átomos, 
moléculas o  iones) se ordenan muy regularmente en el espacio tridimensional siguiendo un patrón de 
ordenamiento definido.

A  continuación observe usted, cóm o las partículas elementales se ordenan internamente en algunos 
sólidos cristalinos, citados com o ejemplos.
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Química

Figura 12.6 Redes cristalinas y celdas unitarias, de algunos sólidos cristalinos,

Br

Red de cloruro de sodio (NaCl) Celda unitaria de bromuro de Cesio (CsBr)

Au

Celda unitaria cúbica 

del carbono en el diamante

Celda unitaria del oro (Au )

O&gervadém

Lo s átomos de carbono en e l grañto se d istribuyen formando planos hexagonales que se pueden desliza r (por 
lo  que se usan como lubricante só lido).

o
E l conjunto de planos hexagonales están separados a una distancia de 3,4 A  y están unidos por fuerzas de Van 

der Waals.

La longitud de enlace carbono -carbono (C -C ) en el grafito es de 1,42 A .. *

La estructura interna de los sólidos cristalinos se  estudia en  térm inos d e  RED CRISTALINA y CELDA 

UNITARIA (o  CELDILLA UNITARIA).
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Capítulo XII
Estados de Agregación M olecular de la M ateria

¿Qué es una red cristalina?

Llamada también retículo espacial, es la configuración o distribución espacial (tridimensional) de las 

partículas (átomos, moléculas o  iones) que conforman un sólido cristalino, generando modelos 

geométricos regulares.

¿Qué es celda o celdilla unitaria?
Es una celda elemental de un cristal, que representa el m odelo geométrico característico de la 

estructura reticular; debe contener un número entero de partículas (átomos, iones o moléculas) 

componentes de la red.

El cristal o red cristalina está constituido por un conjunto de celdas elementales o  unitarias ordenados 

en el espacio tridimensional. Veamos las siguientes ilustraciones para tener una idea clara de los 

conceptos vertidos.

Figura 12.7 Red cristalina y celda unitaria.

Celda unitaria cúbica

M i
r _ \ j p m

i ... ' í  . ■■

í j j j ■ r y

/
J

/ %

-Nudo de la red

Red 
¡> cristalina 

(espacial)

Celda Unitaria

M \ m
-

L_ || ilí

¡É'J ííS3l l i111̂ 4 l i l 'k

R 
i ^

-lis Éi* m 1
isá. ép

s i 4i*/>!

mÉl fil \ _

Red Cristalina 
(pUmar)

Nudo de 
la red

Para diferenciar mejor una red cristalina y una celda unitaria, planteemos una analogía: imagínese 

una pared de ladrillos, la pared es análogo a la red cristalina y cada ladrillo es análogo a la celda unitaria 

o  elemental.

Los nudos de la red  cristalina no necesariamente contienen partículas (átomos, moléculas o iones), 

pueden también contener el centro de gravedad de la molécula, com o por ejemplo en el benceno sólido:

I" Centro de gravedad o 
\ Centro de simetría
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PROPIEDADES GENERALES DE LOS SÓLIDOS CRISTALINOS
a ) Los sólidos cristalinos son Anisotrópicos, significa que ciertas propiedades físicas (conductividad 

térmica, dureza, resistencia mecánica, refracción de la luz, absorción de la luz, e le ,) dependen de la 
dirección en la que son medidas.

r'i'¡garu?J!Jca-vs:s,,jtcr.ehrL(Qrt.e^eLsóljdorvxtrjlinnj>o la dirección “A " es diferente que en la dirección “B ”.

b ) Los sólidos cristalinos poseen punto de fusión definido.

Tabla 12.2 Temperatura de Fusión de sólidos cristalinos (,moleculares, metálicos, iónicos, y covalentes). Los 
sólidos moleculares poseen los más bajos valores y los sólidos covalentes los más altos.

Sólido Sustancia química V
, Temperatura de  

fusión ( ° C ) .

Molecular

C2H5OH (etanol) -115

H20  (agua) O

C 02 (dióxido de carbono) -57

C6H6 (benceno) 5,53

Metálico

Fe (hierro) 1 535

Pt (platino) 1772

Au (oro) 1 064

Li (litio) 186

Iónico

NaCl (cloruro de sodio) 801

CaO (óxido de calcio) 2580

A120 3 (óxido de aluminio) 2045

Covalente

C (grafito) 3 600

C (diamante) 3 730

Si02 (dióxido de silicio) 1 610

c) Poseen apariencia externa regular llamado “hábito de cristal”. 
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Capítulo XII
. Estados de Agregación Molecular de la \ ' c e \ c .

SISTEMAS CRISTALINOS

Se establece la clasificación de los sistemas cristalinos de acuerdo con las celdas unitarias. La 
magnitud y la forma de la celda unitaria se determinan por las longitudes de las 3 aristas (a, b, c ) y por 
los ángulos (a, p y y ) que se forman entre éstos ejes.

Ilustración:

Los cristales que se encuentran en la naturaleza pueden agruparse en 7 sistemas diferentes (ver tabla 
12.3). A  su vez, en algunos sistemas es posible deducir otras formas de distribución de átomos, 
moléculas o iones; en total se deducen 14 redes cristalinas o redes de Bravais (deducido por A. Bravais 
en 1848) que se aprecia en la figura 12.8.

Tabla 12.3 Siete sistemas cristalinos

Sistema
Celda unitaria * •, -

., Ejemplos
Longitudes Ángulos

Cúbico a = b = c a =  p =  y=90° NaCl, diamante, Ag, Au, PbS, etc.

Tetragonal a=b?íc a=p  =  y=90° T i02, Sn, Sn02, KH2P 0 4

Ortorrómbico a^b^c a =  p = y=90° KN03, S8, K2SO„, BaSO.

Monoclínico a^b^c a = y = 9 0 ° ; p*90° As2S3, Na2B40 7, CaS04.2H20  (yeso)

Romboédrico a = b = c (a = P =  y ) *■ 90° CaC03, As, Bi

Hexagonal a = b *c a = 120°; p=y=90° Grafito, Si02, Mg, Hielo, Be

Triclínico a * b * c a*p*y*90° K2Cr20 7, H3BOj, CuO, CaS04. 5H20
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Figura 12.9 Catorce Redes Cristalinas o Redes de Bravais (se indican sólo las celdas unitarias)

1. Sistema cúbico

Q u h i

Cúbica simple 
(c)

2 . Sistema tetragonal

Cúbica de cuerpo 
centrado 

(cc)

Tetragonal simple

ys

Cúbica de caras 
centradas 

(ccc)

%

Tetragonal con 
centros en el cuerpo

3. Sistema monodinico

simple

4. Sistema ortorrómbico

A = A  A ^ A

Ortorrómbica
simple

Ortorrómbica con 
centros en la base

Monoclínica con 
centros en la base

A A s
\

Ortorrómbica con 
centro en el cuerpo

v

\

^ a/ 
■ /\

Ortorrómbica con 
centro en las caras
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C a p ítu lo  X II
Estados de Agregación M olecular de la M ateria

5. Sistema romboédrico

Romboédrica

6. Sistema hexagonal 7. Sistema triciínico

Hexagonal

¿Cuántos átomos hay en una celda unitaria de un sistema cúbico? 
Analicemos primero el sistema cúbico simple (c )

7 '
: ,c-

S  ! /i«C$1 V" ' , * 7 ’

7 "¥

\ i* -
y ----

C:---------1

■ ; y 
-c  *

¥—------%

- + -«*■- 

?---------

Se observa de que en cada vértice del cubo (celda unitaria) hay octava  ̂— j  parte del átomo, por lo

tanto, en una celda unitaria que tiene 8 vértices hay 1 átomo:

#  átomos =  — x 8 = 1 
8

En forma análoga, en las celdas unitarias de cúbica de cuerpo centrado (c c ) y de cúbica de caras 
centradas (ccc ) se tiene:

-1/8 de átomo
en 8 esquinas / - 1  átomo en 

' centro

Cúbica centrada 
en el cuerpo

# átomos =  -¿-x 8 + 1 = 2
O

en las caras 

1 átomos =  ~ x  8 +  -J -x  6=4
o  2
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Q u ím ic a

TIPOS DE SÓLIDOS CRISTALINOS SEGÚN LA NATURALEZA DE PARTÍCULAS {ÁTOMOS, IONES O 
MOLÉCULAS) QUE FORMAN LA RED CRISTALINA Y LAS FUERZAS DE ENLACE__________________ '

Son principalmente de 4 tipos: iónicos, covalentes, moleculares y metálicos. A  continuaciótUenemos 

las características de éstos 4 tipos de sólidos cristalinos.

Tipo dé cristal -■ .. Iónico . Covalente Molecular Metálico

Partículas que 
ocupan los nudos 
de la red cristalina

Cationes y 
aniones

Átomos
neutros

Moléculas

Cationes metálicos 
rodeado por “mar de 

electrones'1

Tipo de enlace 
químico

Enlace iónico
Enlace

covalente
Enlaces

intermoleculares
Enlace metálico

NaCl, KC1, AljO¡, Diamante, Helio, C 02, C6H6, Na, Ca, Mg, Ba, W,

Ejemplos CaF2, CuS04, grafito, Si02, S8, Naftaleno, I2, etc (todos ios

_€aC©3 SiC, AIN etc. jn e ta les )

Dureza Alta dureza
Elevadísima

dureza
Baja dureza 

(son blandos)
Duréza variable

fragilidad - Muy frágiles No son frágiles Son frágiles___ No son frágiles

Facilidad para 
sublimación

Muy baja Muy baja Alta Baja

OX)aX3o
a.c

Presión de 
vapor 

(P v )

Muy baja (no son 
volátiles)

Muy baja (no 
son volátiles)

Alto (es volátil 
respecto a los 

demás)
Bajo

o. Malos
conductores Malos

Conductividad (fundidos o en conductores Mellos Buenos
eléctrica 'solución acuosa 

son 
conductores)

(excepto el 
grafito)

conductores. conductores

Punto de 
fusión

Alto
Muy alto 
(mayor a 
1000°C)

Bajo
Entre alto y 
moderado

Dureza: Es la resistencia que ofrece un cuerpo material a ser rayado o penetrado por otro. El material 
más duro es el diamante y ei de más baja dureza (el más blando) es el talco. Existen escalas 
convencionales para medir la dureza com o la de Rockwell y el de Brinell.

Fragilidad. Es la propiedad de cuerpos materiales a fraccionarse o romperse por acción de una fuerza 
com o resultado de un golpe o martilleo.
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Capítulo XII
.Estados de Agregación Molecular de la Materia.

SUBLIMACIÓN Y PRES1ÓN DE VAPOR DE SÓLIDOS

La sublimación es el proceso por el cuál un sólido pasa directamente a Ja fase vapor. Algunos sólidos 
com o yodo (I2), naftalina (C10He), “hielo seco” (C 0 2 sólido) a temperatura ambiental y presión de 1 
atmósfera se evaporan sin pasar por el estado líquido, se dice que se subliman, debido a su alta presión 
de vapor.

La presión de vapor de los sólidos son muy bajas respecto a la presión de vapor de los líquidos y se 
mide cuando se establece el equilibrio entre los procesos de sublimación y deposición.

Vapor salido Vapor

S—Sublimación 
D—Deposición

Sólido

Es fácil entender de que el proceso de sublimación depende de las fuerzas de enlace en el estado 
sólido: si las fuerzas de enlace son muy intensas, el proceso de sublimación será muy lenta y la presión 
de vapor muy baja; si las fuerzas de enlace son muy débiles, el proceso de sublimación será rápida y la 
presión de vapor alta.

Una medida indirecta de las fuerzas de enlace en ios sólidos es la en e rg ía  d e  su b lim ación , que es la 
energía necesaria para que las partículas (átomos, iones o  moléculas) pasen a ia fase vapor.

Tabla 12.4: Energía de sublimación en kJ/mol de algunos sólidos cristalinos.

Cristal . Compuesto Energía

NaCl 759
Iónico LiBr 770,8

KCl 691,37

Cristal Sustancia Energía

Covalente
grafito

diamante
Si02

717,7

715,6
1814,1

Cristal. Com puesto- Energía

K 87,36
Cu 340,75

Metálico
Ag 288,92
Fe 404,12

'Cristal Sustancia Energía

h 62,15

Molecular P<
h 2o

54,84
50,78

COj 34,15

En base a la tabla anterior y en términos generales se concluye:

Energía de sublimación: iónico > covalente >  metálico >  molecular 
Fuerza de enlace: iónico >  covalente >  metálico >  molecular 
Presión de vapor: iónico < covalente < metálico <  molecular

Entonces, los sólidos m oleculares poseen la más alta presión de vapor y los sólidos iónicos la más 
baja presión d e  vapor.
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Q u h n tes

p t i o * p É I n t t á Ó M A

Es la cantidad de calor necesaria para fundir un gramo de un sólido en su punto de fusión. El calor 
molar de fusión (AH,), es la cantidad de calor necesario para fundir 1 mol (6,022x1021 partículas) de un 
sólido en su punto de fusión. Definitivamente, esta energía depende de las fuerzas intermoleculares 
(fuerzas de enlace entre partículas) en forma directamente proporcional.

Tabla 12.S Calor de fusión en Joule por gramo y calor molar de fusión de algunas sustancias químicas.

Sustancia k>■>. t , <■' v*v.-. i-,: Joule/gram o . . kJ/mol

Molecular

C2H5OH 109 5,02

h 2o 334 6,02

CioHg 147 18,8

Metálico

Al 397 10,6

Au 64 12.,6

Ag 105 11,34

Zn 102 6,63

Iónico

NaCl 519 30,3

KC1 342,28 25,5

MgClj 451,73 43,05

Covalente

C(grafito) 1936,6 23,24

C (diamante) 1925 23,1

SiC 1002,5 40,1

Como señalamos oportunamente, tanto el calor molar de fusión com o la energía de sublimación 
dependen directamente de las fuerzas entre las partículas del sólido, no es difícil de generalizar la 
siguiente desigualdad:

AHr: iónicos >  covalentes >  metálicos >  moleculares

isóMORnsMO y  po lim o rfism o  ^  f .   "

Existen muchos compuestos sólidos y un reducido número de formas en que pueden cristalizar. Por 
lo tanto, no es sorprendente que muchas sustancias tengan la misma estructuracristalina. Las sustancias 
que tienen igual estructura y  forma cristalina se llaman isom orfas. Ejemplo: CaC03 (romboédrica) con 
el NaNOj.

Una sustancia puede poseer dos o más form as cristalinas, a este fenómeno se denomina
POLIMORFISMO

Ejemplo: CaCO, (romboédrica) llamada calcita y CaC03 (ortorrómbica) llamada Aragonita.
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Capítulo XII
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11. Sólidos amorfos
Son aquellos sólidos que en su estructura interna no poseen un ordenamiento regular de sus 

partículas, es decir, éstos se encuentran desordenados al igual que en el estado líquido, razón por la cual 
se les denomina “Líquidos superenfriados y rígidos”. El vidrio es el prototipo de los sólidos amorfos. Se 
puede decir de que estos sólidos se han formado por sobreenfriamiento de los líquidos, es decir, al pasar 
de líquido a sólido, las partículas no encontraron la forma adecuada de organización.

Debido al desorden reinante de las partículas en su estructura interna, poseen propiedades opuestas 
a los sólidos cristalinos:
a ) No poseen punto de fusión definido, pues conforme se va calentado se ablandan y comienzan a fluir.
b )  Son is o tróp ico s , es decir/ciertas propiedades físicas (por ejemplo la conductividad térmica, dureza, 

resistencia al corte, refracción de la luz, etc ) es igual en cualquier dirección en la cual son medidas. 

Citemos algunos ejemplos de sólidos amorfos: vidrio, plásticos (plexiglás, PVC, etc), jebe (caucho),
resinas, brea, barnices, celuloide, madera, etc.

Dentro de la ciencia física, el único estado realmente sólido, es el sólido cristalino.

Ejemplos de aplicación 
Ejemplo 1
Respecto a los sólidos, es incorrecto afirmar:

A ) Poseen forma y volumen definido.

B) Sus partículas elementales (átomos, iones o 
moléculas) están en completo reposo.

C ) Poseen rigidez.

D) Se difunden con extraordinaria lentitud.

E) Son incompresibles.

Resolución:
En estado sólido, las partículas que lo constituyen 
(átomos, iones o  moléculas) poseen movimiento 
vibratorio en un espacio muy reducido.

Rpta: B

Ejemplo 2
La porción elemental más pequeña de un cristal, 
compuesta por una unidad estructural que se 
repite por toda la red se llama:

A ) Molécula B) Ion C) Átomo

D) Todas las anteriores E) Celda Unitaria

Resolución:
Se sabe que la unidad estructural que se repite a 
lo largo, ancho y  alto de un sólido cristalino es la 
celda unitaria.

Ejemplo 3

Respecto a los sólidos:

I. Los sólidos pueden ser amorfos o cristalinos.

II. El hábito del cristal es el ordenamiento interno 

de sus partículas en la red cristalina.

III. Los sólidos cristalinos son isotrópicos.

IV. Los sólidos cristalinos poseen punto de fusión 

y calor de fusión definidos.

Es (son ) correcto(s)

Resolución:

I. Es verdadero, en general los sólidos se 

clasifican en cristalinos y amorfos.

II. Es falso, el hábito del cristal es la apariencia 

física extema de un cristal.

III. Es falso, los sólidos cristalinos son 
anisotrópicos.

IV. Es verdadero, los sólidos cristalinos poseen 

punto de fusión y calor de fusión definidos.

Rpta: l y  I V j

Ejemplo 4

El cobre, platay oro, cristalizan en sistema cúbico

de caras centradas (CCC). En una celda unitaria
de oro ¿Cuántos átomos hay?
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''Resolución:
Analicemos cuidadosamente las celdas unitarias 
del sistema cúbico.

En cúbica simple (C), en cada vértice hay — de

átomo, en 8 vértices: — x 8 = 1 átomo por cada 
8

celda unitaria.

En cúbica de cuerpo centrado (CC) hay — de
8

átomo en cada vértice y un átomo en el centro, en 

total: — x 8 +1 = 2 átomos por cada celda unitaria.

En cúbica de caras centradas (CCC) hay — de
8

átomo en cada vértice, — de átomo en cada cara, 
2

en total: —x 8 ♦—x 6 = 4  átomos por cada celda 
8 2

unitaria.

Si el oro cristaliza en un sistema CCC, entonces 
tiene 4 átomos por cada celda unitaria.

Ejemplo 5
El potasio (K ) cristaliza en sistema cúbico de 
cuerpo centrado, el manganeso (Mn) en cúbico 
simple y el cobre (Cu) en cúbico de caras 
centradas. ¿Cuál de ellos tiene mayor densidad? 

Resolución:
Según las celdas unitarias analizadas en el 
problema anterior, se observa que el más 
compacto es CCC y el menos compacto es CC 
aunque posee dos átomos por celda unitaria, 
presenta mayor espacio interatómico por unidad 
de volumen, por lo cual es menos compacto y

menos denso que los otros sistemas cúbicos; 
cuanto más compacto es el ordenamiento de los 
átomos la densidad es mayor, pues se tiene más 
masa por unidad de volumen. Luego podemos 
generalizar.
Densidad: CCC >  C >  CC 
Luego la densidad de Cu >  Mn >  K 

.-. El cobre es el más denso.

Ejemplo 6
Respecto a los sólidos cristalinos es incorrecto 
afirmar:
A ) Cristalizan en 7 sistemas.
B) En total existen 14 redes cristalinas
C) La temperatura de fusión de los sólidos 

covalentes es el más alto.
D) Mayor presión de vapor poseen los sólidos 

iónicos.
E) En los sólidos moleculares existen fuerzas de 

van der Waals entre sus partículas reticulares
Resolución:
La presión de vapor más alta entre los tipos de 
sólidos, lo presentan los sólidos moleculares 
debido a que las fuerzas intermoleculares son 
m ucho más d éb iles  que los en laces  
interatómicos, por lo que el proceso de 
sublimación es mayor.

Rpta: D

Ejemplo 7
¿Cuál de las siguientes proposiciones es
incorrecta?.
A ) La energía reticular, es aquélla que se 

necesita para disociar un cristal iónico en sus 
respectivos iones (en fase gaseosa).

B) Cuánto más intensa es la fuerza interiónica, 
más difícilmente se romperá un cristal iónico.

C) Cuánto más elevada es la energía reticular, 
mayor será el punto de fusión del cristal 
iónico.

D) El grado de disolución en agua de un sólido 
iónico, no está determinado por su energía 
reticular.

E) Los sólidos iónicos son frágiles y de alta 
dureza.
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Resolución:

Como se vio en enlace iónico, capítulo Vil, la 

energía reticular mide la fuerza relativa entre los 

iones y es directamente proporcional a su 

temperatura de fusión, inversamente proporcional 

a su solubilidad en agua y a la fragilidad de un 

compuesto iónico.

Ejemplo:

NaCl(s) +  Energía reticular =* Na(g) + CÍfg)

Na(*g) + CÍ(g) =* NaCI(s) +  Energía reticular

i -iA iv

Ejemplo 8

Dada las siguientes aseveraciones:

I. Los sólidos metálicos poseen punto de fusión 

entre moderado y alto.

II. Los sólidos moleculares poseen punto de 

fusión muy bajo y alta presión de vapor.

III. Los sólidos iónicos son buenos conductores 

eléctricos.

IV. En los sólidos covalentes, las partículas 

reticulares están unidos por compartición de 

electrones.

Es (son) verdadero (s )

Resolución:

I. Es verdadero, generalmente los metales 

ligeros poseen bajo punto de fusión y los 

metales pesados alto punto de fusión.

II. Es verdadero, las moléculas en un sólido 

molecular están unidos por fuerzas muy 

débiles (Fuerzas de London o dipolo-dipolo); 

por lo que, poseen punto de fusión muy bajo 

y subliman fácilmente generando alta presión 

de vapor.

III. Es falso, los sólidos iónicos son malos 

conductores eléctricos porque los iones 

carecen de movimiento de traslación.

IV. Es verdadero, en sólidos covalentes, la unión 
de partículas es por enlaces covalentes muy 
fuertes; por lo que, poseen alta dureza, alto 
punto de fusión y no son frágiles ni 
quebradizos.

\R p l a : U I y l V \

Ejemplo 9
Señale usted el grupo de sólidos que son 
covalentes

A ) CaO, CsF, H20

B) CioHg, C02,12
C) C(diamante), Si02, CSi

D) Cl2, 0 2, CHj

E) Al, Cu, Ag 

Resolución
El diamante es un sólido covalente, al igual que 
sílice (Si02)  y carburo de silicio (CSi), que son 
materiales muy duros y malos conductores 
eléctricos,

j  Rpta: C

Ejemplo 10
Respecto a los sólidos amorfos, es incorrecto.

A ) No poseen puntos de fusión y ebullición 
definido.

B) Son isotrópicos al igual que un líquido o  un 
gas.

C) Poseen orden de sus partículas, pero de corto 
alcance.

D) Es el prototipo de sólido dentro de la ciencia 
física.

E) El corcho, plexiglás, brea, vidrio, etc. son 
ejemplos de sólidos amorfos. .

Resolución:
En el curso de física, hablar de sólido es hablar de
sólido cristalino, ya que los sólidos amorfos no
tiene mayor importancia, son considerados
líquidos superenfríados.

¡ Rpta: D  j
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Ejemplo 11
Clasificar com o metálico, molecular, iónico o de 

red covalente a un sólido que:

L Funde por debajo de 100°C, es un líquido no 

conductor.

II. Conduce la electricidad en estado sólido.

III. Disuelto en agua, forma una solución 

conductora.

IV. Poseen alta dureza e insoluble en agua. 

Resolución:

I. Si un sólido tiene punto de fusión bajo y en 

estado líquido no conduce electricidad, 

entonces debe ser sólido molecular.

II. Un sólido que conduce la electricidad a 

condiciones ambientales, es un sólido 

metálico.
III. Los sólidos solubles en agua y al formar una 

solución conduce la electricidad, son los 

sólidos iónicos.

IV. Los sólidos que poseen alta dureza y son 

insolubles en H20, son los sólidos covalentes

Ejemplo 12

La celdilla unitaria del tungsteno es cúbica 

centrada en el cuerpo. El radio atómico del 

tungsteno es 0,136 nm. Calcular el volumen de la 

celdilla unitaria.

Resolución:

Si el tungsteno cristaliza en CC, entonces posee 

■i x 8 + 1 =2 átomos por cada celdilla unitaria. El

volumen de la celdilla unitaria será igual al 

volumen de los 2 átomos considerados com o 

esferas:

V = 2 x -  jrr3
3

V = 2 x -  *3,14 y (0,136 x 10'9m)3
3

V =  2,15x10 29m3 =  2,15x 10 2W

Ejemplo 13

¿Cuál de cada uno de los siguientes pares de 

sólidos tiene la mayor energía de cohesión?

1. Br2,12 II. NH3, PH3

III. S02, S¡02 IV. KF, MgO

Resolución:

La energía de cohesión es proporcional al calor 

molar de sublimación y a la temperatura de 

fusión, que varía en términos generales así: 

Iónico >  covalente > metálico >  molecular 

Luego, com o los compuestos KF y MgO son 

iónicos, poseen mayor energía de cohesión.

Ejemplo 14

Ordenar según su temperatura de fusión a los 

siguientes sólidos:

1. C!0H8 II. s io2

III. LiCl IV. Ca

Resolución:

I. CioHg, es sólido molecular

II. SI02, es sólido covalente

III. LiCl, es sólido iónico

IV. Ca, es sólido metálico.

En base al incremento de su temperatura fusión 

tenemos: I <  IV <  III <  II

Ejemplo 15

Ordenar en forma decreciente a su presión de 

vapor a los siguientes sólidos:

I .  I 2 I I .  CSi III. CaO

Resolución:

I. I2, es sólido molecular

I I . CSi, es sólido covalente

III. CaO, es sólido iónico 

/. Pv: I >  II >  III
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C a p ítu lo  X II
. Estados de Agregación Molecular de la Materia.

E stado L íquido

PROPIEDADES GENERALES DE LOS LÍQUIDOS

a. A nivel submicroscópico o molecular

1. Entre sus moléculas existe un equilibrio entre 

las fuerzas de repulsión (Fr) y las fuerzas 

cohesión (Fe) : Fr=Fc

2. Poseen gran movimiento molecular: vibración 

y deslizamiento, por lo que poseen desorden 

molecular.

3. Presentan un orden m olecular de corto 

alcance, es decir, que en las cercanías de una 

molécula existe un cierto orden con las 

moléculas adyacentes, así lo demuestran los 

experimentos con rayos X.

4. La energía cinética molecular media depende 

de la temperatura en forma directamente 

proporcional; por lo tanto, a mayor temperatura es mayor la energía cinética de las moléculas.

5. La entropía (grado de desorden molecular) es menor que en un gas y mayor que en un sólido.

Como señalamos anteriormente en este capítulo, el término “molécula” se utiliza para referirnos al
átomo, ion o molécula propiamente dicha.

Los líquidos adoptan la fo rm a  del recipiente que lo  
contiene, lo  que demuestra de que sus partículas 
constitutivas poseen una gran movlbilidad.

b. A nivel macroscópico

1. Los líquidos poseen volumen definido y forma variable (adoptan la forma del recipiente que lo 
contiene).

2. Son isotrópicas, puesto que las propiedades físicas (mecánicas, eléctricas, ópticas, etc ) es igual 
en cualquier dirección en que se midan.

3. Es un estado intermedio entre un sólido cristalino y un gas.

4. La compresibilidad es extremadamente pequeña, porque existe espacio muy pequeño entre 
sus moléculas. Con fines técnicos o prácticos se consideran incompresibles.

5. El proceso de vaporización (paso de líquido a vapor) es más fácil que el proceso de sublimación 
(paso de sólido a vapor) de los sólidos.

6. Los líquidos poseen fluidez, es decir, fluyen debido a una diferencia de presiones, lo que 

demuestra una gran movilidad de sus moléculas; por lo tanto, se les llaman “fluidos”, al igual 
que los gases.
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Química

PROPIEDADES 1NTÉNSIVAS tv, H ________________

1. Presión de vapor de un líquido.

Usted, habrá observado, que cuando el agua hierve en un recipiente cerrado (olla o tetera), la tapa 

se mueve de abajo hacia arriba, ¿a qué se debe este fenómeno?. La respuesta es simple, se debe a la 

presión de vapor de agua.

Antes de definir presión de vapor, veamos com o ocurre el fenóm eno de evaporación: ciertas 

moléculas superficiales de un líquido poseen mayor energía cinética que las moléculas interiores, por 

lo que abandonan fácilmente la fase líquida para pasar a la fase gaseosa (vapor). Este proceso se ve 

favorecido directamente por la temperatura, la superficie lib re del líqu ido y la presión de vapor del 

líquido: a mayor temperatura, mayor es el número de moléculas que se evapora, debido al aumento de 

su energía cinética; a mayor superficie libre, habrá mayor número de moléculas con energía cinética 

suficiente para abandonar el estado líquido y pasar a la fase vapor; y a mayor presión de vapor de líquido 

es más fácil el proceso de evaporación.

¿Qué es la presión de vapor de un líquido o tensión de vapor (Pv)?

Es la máxima presión que ejerce el vapor de un líquido a cierta temperatura, una vez que se haya 

establecido el equ ilibrio dinámico entre los fenómenos de evaporación y condensación. Esta presión 

se origina debido al choque incesante de las moléculas en fase vapor contra las paredes del recipiente 

que lo contiene.

La presión de vapor de un líquido determinado, sólo depende de la temperatura y no de la cantidad 

de líquido, por lo que es una propiedad intensiva.

Existen muchos métodos para medir la presión de vapor de los líquidos, veamos uno de ellos:

- Figura 12.10 Determinación de la presión de vapor de un líquido mediante un tubo de vidrio graduado llamado
manómetro.

Bafio de aceite 
a temperatura 
constante: 0°C

Vapor de

Vacío

Del grá fico:

En el equilibrio: ; E = C

E = velocidad de evaporación 
C = velocidad de condensación

Donde se lee: Pv(CeH(.) * 27 mmHg
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Como el número de moléculas que se evapora y condensa son iguales, el número de moléculas en 

fase vapores constante y ejerce una presión máxima a cierta temperatura (para la ilustración es 0°C).

Si elevamos la temperatura a 25°C, el manómetro registrará un desnivel en el mercurio de 

94,4 mm, entonces afirmaremos que:

PV(^h6) = 94,4 m mHg o 94,4 Torricelli

Análogamente, si la temperatura se eleva a 100°C, el manómetro registrará un desnivel de 

mercurio igual a 136 mmHg; o 1 360 mmHg; por lo tanto, afirmaremos:

Pvi00"c (C 6 H6) = 1 360 m mHg 

Tabla 12.6: Presión de vapor (en  m m H g ) de algunos líquidos a diferentes temperaturas

i Líquido 0°C ' 25°C 50°C 75°C 100°C

Agua 4,6 23,76 92,5 289 760

Benceno

(CgH6)
27 94,4 271 644 1 360

Metanol

(CHjOH)
29,7 1 2 2 404 1 126 1 848

Éter etílico

(C ^ o O )
185 470 1 325 2  680 4 859

Etanol

(C 2H5OH)
1 2 , 2 61,35 2 2 2 , 2 677,4 1693,3

Acetona

(CH3COCH3)
46,4 233,6 612,6 1406 2789,2

Tetracloruro 

de carbono 

(CCI4)

33 117 317 732,5 1463

Los líquidos que se evaporan fácilmente a temperatura ambiental se llaman líqu idos volátiles, 

que se caracterizan debido a que poseen alta presión  de vapor y baja entalpia de vaporización, 

debido a que sus enlaces intermoleculares son muy débiles. Ejemplo el Éter etílico.

Los líquidos que poseen baja p resión  de vap or y alta entalpia de evaporización son no 

volátiles, esto se debe a que las fuerzas intermoleculares son muy intensas o fuertes.

539

www.FreeLibros.me



Q tíí '/ m íia

Tabla 12.7 Presión de vapor de H f i  a diferentes temperaturas.

Temperatura °C Presión, mmHg

23 21,07 .

24 22,39

25 23,76

26 25,21

27 26,74

28 28,35

29 30,04

30 31,82

35 42,18

40 55,32

45 71,88

50 92,51

55 118,04

60 149,38

65 187,54

70 233,70

75 289,10

80 355,10

85 433,60

90 525,76

95 633,90

100 760,00

105 906,07

110 1024,56

115 1267,98

Calor molar de vaporización o entalpia de vaporización (AH V). Es la cantidad de calor necesario 
para vaporizar 1 m ol-g  de un líquido en su punto de ebullición a presión constante.

Ejemplo:

¿Cuál es la cantidad de calor que se necesita para vaporizar 180 gramos de H,0, si AHv=40,6kJ/mol? 

Resolución:

El número de m ol-gram o de H20  es: nH „  = — = lOm ol-g
2 18g/mo!

Como el calor de vaporización del H20  es: AHV=40,6 kJ/mol-g

kJ
La cantidad de calor necesario para 10 m ol-g  es: Qv = AHV * n  = 40,6 x lOmol = 406 kJ

mol
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Capítulo X II Estados de Agregación Molecular de la Materia.

C a lor latente de vaporización. Es la cantidad de calor necesario para vaporizar completamente un 

kilogramo de un líquido, en su temperatura de ebullición. Esta magnitud es directamente 

proporcional a la intensidad de las fuerzas intermoieculares.

Ejemplo aplicativo

El calor latente de vaporización del agua es 2 254 kJ/kg.

¿Qué cantidad de calor se debe suministrar a 100°C para convertir totalmente en fase vapora medio 

kilogramo de agua líquida?

Resolución:

Por definición de calor latente de vaporización y dato del problema plantemos una regla de tres 

simple:

¿J&, _ 2Q254kJÍQ .H 2 7 k Jj| q  *

2. Temperatura de ebullición (Teb)

La temperatura de ebullición de un líquido, es la 

temperatura a la cuál hierve dicho líquido, esto es 

cuando su presión de vapor es igual a la presión externa 

aplicada sobre su superficie libre. Cuando un líquido 

hierve, en cualquier parte interior del líquido se origina 

vapor que escapa formando burbujas.

Si la vaporización ocurre sólo en la superficie libre 

se llama evaporación y si lo hace en toda su masa se 

llama ebullición.

En conclusión, en el punto de ebullición se cumple:

P = Pvapor exlema

El agua hierve a 96,2°C en ia ciudad de HuAnuco 
porque en dicho lugar la presión atmosférica es

634 mmHg, que es exactamente igual a

(634 mmHg)

Durante la ebullición la temperatura del líquido permanece constante hasta que todo el líquido se 

vaporice. Por lo tanto, un líquido puede hervir o  ebullir a cualquier temperatura, pues sólo depende de 

la presión extema.

Temperatura de ebullición normal, es aquella temperatura a ia cual ia presión de vapor de un 

líquido es exactamente igual a la presión atmosférica normal (1 atmósfera o  760 mmHg).

Así por ejemplo la temperatura de ebullición normal del agua es 100°C porque a dicha 

temperatura su presión de vapor es 760 mmHg, que es exactamente igual a la presión atmosférica 

normal (760 mmHg).
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Tabla 12.8 Temperatura de ebullición normal, entalpia de vaporización molar y calor latente de vaporización 

de ciertos líquidos

Sustancia .

Temperatura 

de ebullición

(° c )

AHv(kJ/inol)

Calor latente de 

vaporización 

(KJ/kg)

Agua 100 40,6 2 254

Metanol (CH3OH) 64,7 38,0 1 100

Éter etílico (C 4H,0O) 34,6 26,0 351

Ácido acético 

(CHjCOOH)
118,3 24,3 405

Acetona (CH3COCH3) 56,1 30,2 521

Etanol (C 2H5OH) 78,4 39,28 854

Benceno 80,2 30,8 395

Disulfuro de carbono 

(CS2)
46,3 26,75 352

Tetracioruro de carbono 

(CC14)
76,8 29,87 194

Cloroformo (CHCI3) 61,5 29,5 247

Ácido nítrico (HNO3) 83 30,28 480,7

Ácido sulfúrico (H 2S04) 338 50,04 510,7

Tabla 12.9 Variación de la temperatura de ebullición del agua con la altitud respecto al nivel del mar

9 ^
i  9 ? 9 ?
? <? 9 ? 
y ? f  ?r

l i U U U í

• . Lugar
Altitud

(S.N.M.)
P * »  =  Pv

Punto de 

Ebullición

Callao 0  m 760 mmHg 100°C

Huánuco 1 2 2 0  m 662 mmHg 96,2°C

La Paz 3 400 m 487 mmHg 8 8 °C

Monte Everest 8  882 m 344 mmHg 72°C

Ebullición del agua

Como puede apreciarse en la tabla, la temperatura de ebullición disminuye conforme aumenta 

la altitud sobre el nivel del mar (S.N.M.), esto se debe a que la presión atmosférica disminuye con la 
altitud.
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Si la presión externa aumenta, com o se logra artificialmente en las ollas a presión, la 
temperatura de ebullición del agua aumenta (Teb. >  100°C); por lo tanto, la velocidad de cocción de 
los alimentos aumenta, disminuyendo el tiempo de cocción (los alimentos se cocinan con mayor 
rapidez es decir en menos tiempo).

Si la presión externa disminuye (se logra artificialmente, practicando el vacío) entonces la 
temperatura de ebullición también disminuirá sustancialmente. Por ejemplo, si la presión extema 
es de 23,8 mmHg, el agua hierve a 25°C, porque a esta temperatura la presión de vapor es 
exactamente 23,8 mmHg (Ver tabla 12.7).

Gráfica 12.4: Variación de presión de vapor con la temperatura y puntos de ebullición normal para tres líquidos.

De la gráfica, observamos:

1. La presión de vapor, a cualquier temperatura cumple la relación: éter etílico > metanol >  H20

2. La temperatura de ebullición normal: éter etílico <  metanol <  H20
(3 4 ,6 °C ) (6 4 , r e )  (1 0 0 “ C )

Como conclusión general, podemos señalar: los líquidos que poseen altas presiones de vapor tienen 
bajas temperaturas de ebullición.

En el proceso de evaporación, la presión  de vap or y la tem peratura de ebullición, ¿cómo se 
relacionan con las fuerzas intermoleculares?. Si las fuerzas intermoleculares de cohesión (enlaces 
intermoleculares) son débiles (o  m enores) mayor será el número de moléculas que pasan a la fase 
vapor, por lo tanto mayor será su presión de vapor y menor su temperatura de ebullición. Por lo 
contrario, si las fuerzas de cohesión son mayores (o  grandes, com o el enlace puente de hidrógeno) 
menor será el número de moléculas que pasan a la fase vapor; por lo tanto, su presión de vapor también 
será menor y mayor su temperatura de ebullición.

En general tendremos entonces:

„  inversamente r „  directamente _
vapor proporcional ’ cohcs,6n Cohesión . i ebproporcional

De la gráfica 12,4 también concluimos que la fuerza de cohesión: éter etílico < metanol <  H20

543

www.FreeLibros.me



, Q u h fiís a

ECUACIÓN DE CLAUS1US- CIAPEYRON Relaciona el calor molar de vaporización y la variación de presión 
de vapor de P, a P2, cuando la temperatura varía de T, a T2 (en K).

A  partir de la gráfica 12.4, analicemos el caso de 
una sustancia líquida:

temperatura de ebullición normal del líquido. Este 
valor varía muy poco con la temperatura, pero si 
se requiere cálculos más precisos es necesario 
conocer el AHv para cada temperatura dada.

La ecuación de Clausius-Clapeyron se emplea 
básicamente para tres tipos de cálculos:
1. Predecir la presión de vapor de un líquido a 

una determinada temperatura.

2. Determinar la temperatura a la cual el líquido 
tiene una presión de vapor específica.

3. Calcular AHv a partir de la determinación de 
presiones de vapor a distintas temperaturas.

Como es una función exponencial, no es 
adecuado para un fácil estudio, por lo que se 
hacen las siguientes variaciones:

Como la recta tiene una pendiente negativa, 
Log P2 -  Log P,

luego: tg0 =
_1_

T.

1

pero tg0 =
AHv 

2 303 R

Ordenando, se obtiene la denominada ecuación 
de Clausius -  Clapeyron:

log
I p

2 AH v

2.303R

1

2/

Donde:
R =  8 .3 1 4 J .K ‘ .m o l '

AHv =  Calor molar de vaporización a la

Ejemplo

El punto de ebullición normal del alcohol etílico es 
de 78,4°C y su calor molar de vaporización es de 
39,3 kJ/mol. ¿A qué temperatura la presión de 
vapor de metanol será 234 mmHg?

Dato adicional: log (  — ]  = -0,51 
{ 380 J

Resolución:
Se debe recordar que la presión atmosférica
normal (presión atmosférica a nivel de mar) es
igual a 760 mmHg

T, =  78,3°C +  273 =  351,3 K
P2 =  234 mmHg

P, =  760 mmHg

T2 =  ?

AHv =  39,3 kJ/mol.

Aplicando la ecuación de Clapeyron - Clausius 

log 'p 2' AHv ’ i r

l pJ 2,303 R l T. t J

lo 1 2341 = 39,3 x 103J/mol 
° S ' 760 j 2,303 x  8,314

1

351,3 T.2/

Efectuando y despejando: T2 =  323K =  50°C
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i .  viscosidad Ou).
Llamada también fricción interna, indica la resistencia de un fluido, a fluir (deslizarse) o también la 

resistencia de un fluido, al movimiento de los cuerpos en su interior; en forma estricta, la medida de la 
resistencia que ofrece una cierta capa de un fluido (en  este caso líquido) a que otra capa adyacente fluya 
o  se deslice sobre ella.

La viscosidad de los líquidos depende de las fuerzas de cohesión (enlaces intermoleculares), forma 
y tamaño de las moléculas.

Aunque la viscosidad es una propiedad genera! de la materia, se manifiesta de un m odo especial en 
los líquidos. Los mínimos valores de viscosidad se da en los gases y los máximos valores en los sólidos; 
por lo tanto, podemos generalizar de la siguiente manera:

Mgag ilíq u id o  ^  M«ólido

Imagínese dos capas adyacentes de un líquido de área o  superficie “A ”, separados una distancia “L” . 
Una de las capas (superior, en la figura) se desliza con una fuerza “F” a una rapidez o velocidad i>:

„  uxA _  „  ,, uxA
F a   => F = a ------

L L

v - FxL
M =-----~

. UxA

Esta última relación nos muestra claramente que la viscosidad es directamente proporcional a la 
fuerza aplicada para provocar el deslizamiento de una capa sobre la otra y a la distancia entre las capas, 
e  inversamente proporcional a la velocidad de deslizamiento (flu idez ) y al área de las capas adyacentes.

Figura 12.11 Comparación de la fluidez y viscosidad de tres líquidos.

Fluidez: H ,0  >  aceite > miel Viscosidad: miel >  aceite > H,0

La fluidez es la rapidez con que se desliza una cierta capa sobre otra, de un fluido. Es evidente que 
la fluidez y la viscosidad son inversamente proporcionales.

Unidades de viscosidad

En sistema c.g.s. =■► gxcm /s x cm  _ g/s_ _ pQ¡se ^
cm  2  x cm
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„  . . , . • , kg x m/s2 x m kg/s
En sistema Internacional -* — ---------------- = — —

m 2 m —  x m
s

Se observa que las unidades de viscosidad son unidades de flujo másico (g/s o kg/s) por unidad de 
longitud (cm  o m). La unidad que se emplea es el Poise, en honor a Henri Poiseuville; la unidad 
Poise es muy grande para la mayon'a de líquidos y gases, entonces se emplean submúltiplos de Poise, 
com o centipoise (cp), milipoise (m p), micropoise (up), etc.

Icp  =  1 0  2p  ; lm p  =  1 0  3p ; lp p  =  1 0  6p

Tabla 12.10 Coeficiente de viscosidad de algunos 
líquidos y gases en centipoise (cp ), a 20°C y I atm 
de presión.

. 1 /'' ■ “ Sustancia' ; ' Viscosidad ; : '

Agua (H 20 )
1 , 0 0

Etanol (C 2H5OH) 1,25

Benceno (C6H6) 0,60

Cloroformo (CHCI3) 0,70

Tetracloruro de 
carbono (CC14)

1,329

Mercurio (Hg) 1,58

Éter etílico (C,H,0O) 0,284

Ácido sulfúrico 

(H 2S04)
19

Glicerol
(CH2OHCHOHCH2OH)

954

Oxígeno (0 2) 0,0192

Metano (CH4)
0 , 0 1 2

Nitrógeno (N 2)
0,0166

Anhídrido carbónico 

(C 02)
0,0138

Variación de la viscosidad con la temperatura 

Al aumentar la  temperatura, aumenta la 
energía cinética de las moléculas; por lo tanto, 
fluyen con más facilidad debido a que la 
viscosidad disminuye.

Gráfica 12.5 Variación de la viscosidad con la 
temperatura para algunos líquidos

Temperatura en °C 
De la gráfica anterior planteamos la siguientes 
conclusiones:

1. La viscosidad (jx) tiene relación inversa a la 
temperatura.

2. El más viscoso es el mercurio (Hg).

3. El etanol (C 2H5OH) es más viscoso que el HzO.

4. El éter etílico, (C 2H,)20, es el menos viscoso; 
por lo tanto, tiene mayor fluidez.
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Viscosímetro de Ostwald
Sirve para medir la viscosidad de líquidos 

poco viscosos, para ello se toma com o base un 
líquido patrón cuya viscosidad se conoce 
(generalmente es el agua).
Procedim iento:

2.

Una vez llenado el bulbo “C” con un líquido 
“L ", aplicando una cierta presión “P” (con una 
pera de gom a) se le hace subir por la otra 
rama hasta la marca calibrada “a".
Se toma un cronómetro para medir el tiempo 
que demora en (luir el líquido desde “a" hasta 
"b ”, tL, sólo por acción de la gravedad. 
Previamente el bulbo “C" debe haberse 
dejado abierto.

3. La operación se repite con el agua, 
análogamente se toma el tiempo de flujo 
entre las marcas “a” y “b ” , tHjQ.

Luego se emplea la siguiente fórmula

Donde: p, =  densidad de líquido “L” 

Pii,o = 1 y Mh2o = 1cP 

Entonces la fórmula se reduce a:

El viscosímetro de Ostwald, debe mantenerse 
a temperatura constante, en un baño de líquido 
(llamado también baño María)
A la viscosidad, fi, se suele llamar también índice 
o coeficiente de viscosidad.

Ejemplos aplicativos 
Ejemplo 1
A 20°C, la densidad del nitrobenceno es de 1,2 
g/mt y el tiempo de flujo en el viscosímetro de 
Ostwald es de 134 segundos. Para el agua, en el 
mismo viscosímetro, el tiempo de flujo fue de 80 
segundos. Asumir lg/mL la densidad del H20  a 
20°C. Se pide calcular el índice de viscosidad del 
nitrobenceno.
Resolución:
Sea L =  Nitrobenceno 
Datos: pL=l,2g/m L tL=134s

*h,o _ 80 s

Pl

M l

-  1,2

=  ?

134

80
■ 2,01 cp

Ejemplo 2
A  20°C, utilizando e l viscosímetro de Ostwald, se 
encontró para el benceno, un tiempo de flujo de 
183s. A  esta temperatura, la densidad y 
viscosidad del benceno son respectivamente, 
0,88 g/ml y 0,67x10 3 kg.m '.s '. Al realizar el 
experimento con alcohol etílico, el tiempo de 
flujo fue de 378s. Si la densidad del alcohol es 
0,79g/ml a 20°C ¿Cuál es el coeficiente de 
viscosidad del alcohol etílico?.
Resolución:
Sea: Benceno =  A ; Alcohol =  B 
tA =  183s
¿tA =  0,67x10 3 kg.m '.s 1 o  0,67 cp 
pA =  0,88 g/mL 
te = 378 s
pB =  0,79 g/rnL /iB =  ?
La relación general de viscosidades, para dos

líquidos es: —  = Pa* *a 
M b Pbx I b

Me
, M a * P b x Ib _ 0,67x0,79x378

Pax ,a 0,88 x 183

= l,24cp
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4. Tensión superficial ( y ) .

Usted habrá observado alguna vez los siguientes hechos: (1 ) un insecto, com o ei zancudo, camina 
sobre la superficie de aguas tranquilas; (2 ) una aguja limpia, colocada horizontalmente con cierto 
cuidado, no se hunde, permanece flotando; (3 ) las gotas de un líquido adoptan siempre la forma esférica. 
¿A qué se deben estos hechos? Se debe al fenóm eno llamado tensión superficial, que poseen todos ios 
líquidos. Además los siguientes hechos que se observan en la vida diaria está relacionado con la tensión 
superficial:
- La formación de espumas (cerveza, jabón, etc )
- El que los patos no mojen sus plumas mientras nadan
- La capilaridad, fenómeno que permite a las plantas llevar agua desde las ratees hasta la parte mas 

alta del tallo y ramas.
El que los adhesivos y pegamentos lleven a cabo eficientemente su función.

j La tensión superficial, es ,1a medida cié )a fuerza elástica por unidad de longitud que actúa en la 
S superficie de un líquido. \  ' "  ' ' " ' ■'  . . ' . ...< - ■ _________________

■ p
Donde : F = fuerza de la película elástica

L = longitud del borde de la película 
N dina

Unidades: —  
m cm

¿Cómo surge esta fuerza elástica?
Debido a las fuerzas de cohesión, que actúan con dirección hacia el interior del líquido sobre las 

moléculas superficiales (ver figura 12.11), surge una película elástica en la superficie, la cual trata que 
el área superficial sea mínima. El fenómeno descrito lo detallamos en la siguiente figura

Figura 12.12 Surgimiento de la tensión superficial

a. Sobre las moléculas superficiales actúan fuerzas netas de 
cohesión hacia adentro. Esta fuerza jala las moléculas de la 
superficie para llevarlas til interior y  así reducir el área 
superficial y lograr una área mínima (la esfera es la forma que 
tiene el área superficial mínima para un volumen dado).
La fuerza hacia adentro también hace que las moléculas de la 
superficie se empaqueten más juntas, por lo que  el líquido se 
comporte com o si tuviera una piel o película elástica.

b. Las moléculas interiores están sujetas a fuerzas de cohesión 
equilibradas, por lo que la fuerza resultante es cero (nula) y no 
surge tensión superficial en el interior del líquido.
Otra forma equivalente de definir la tensión superficial es:

Medida de la energía (ó  trabajo) necesaria para estirar o  alargar la película elástica por unidad de 
área.

. Unidades: ^ 2
enrr m
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Tabla 12.11 Tensión superficial de algunos líquidos a 20°C

 Estados de Agregación Molecular de la Materia

. l i q u i d o , ; . Y (dina/cm)

Agua, H20 72,75

Acetona, COÍCHj), 23,7

Éter metílico, (CH,)20 17,0

Benceno, C6H6 28,9

Tetracloruro de carbono, CC14 26,7

n-octano, C8H,8 21,8

Ácido acético, CH3COÓH 27,6

Nitrobenceno, C6H5N 0 2 41,8

Etanol, C2HsOH 22,3

Metanol, CH3OH 22,6

n - hexano, C6H, , 18,4

Factores que afectan la tensión superficial
1. Las sustancias tensoactivas (com o por ejemplo el jabón y el detergente) disminuyen la tensión 

superficial riel agua, de ese modo se ve favorecida el proceso de lavado. El jabón disminuye 
la tensión superficial del agua, de 72 dína/cm a 30 dina/cm, a 25°C.

2. Las sales (sustancias iónicas o electrolitos) aumentan la tensión superficial del agua; por lo 
tanto el agua salada tiene mayor tensión superficial que agua pura.

3. La temperatura se relaciona en forma inversa con la tensión superficial, así por ejemplo, al 
aumentar la temperatura se incrementa la energía cinética de las moléculas disminuyendo 
las fuerzas de cohesión, por lo que la tensión superficial disminuye.

Cráfíca 12.6 Variación de la tensión superficial con la temperatura.
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La figura nos muestra claramente que la tensión superficial varía en forma en relación inversa a la 
temperatura.

Capilaridad. Cuando un tubo capilar (tubo muy delgado) se coloca sobre agua, ésta asciende dentro 
del tubo hasta un nivel por encima del nivel en el resto del líquido; pero si lo colocamos sobre el 
mercurio, ésta no asciende, al contrario, desciende hasta un nivel por debajo del nivel en el resto del 
líquido.
Veamos las siguientes figuras.

Figura 12.13 Elevación y Depresión capilar

a ) El H .O  asciende dentro del tubo capilar hasta b )  El Hg desciende dentro del tubo hasta una
una diferencia de niveles “h ” diferencia de niveles h\

(b)

Análisis del fenómeno de elevación y depresión capilar
En el caso del H20

1.

2 .

3.

4.

Hay una elevación capilar con una altura 
h, debido a que la fuerza de adherencia 
(v¡drio-H20 )  es mayor que la fuerza de 
cohesión (H20 -H 20 ).

La interfase líquido-aire interna 
(m en isco) y externa es de forma 
cóncava.

El líquido moja ei vidrio.

El ángulo de contacto (0 ) es menor a 90° 
(lo cual se observa en la figura 12.14)

En el caso del mercurio Hg

1.

2 .

3.

4.

Hay una depresión capilar de 
profundidad h, debido a que la fuerza de 
adherencia (Hg- vidrio) es m enor que la 
fuerza de cohesión (H g-Hg).

La interfase líqu ido-aire interna 
(m enisco) y externa es de forma convexa 

El líquido no moja el vidrio.

El ángulo de contacto (0 ) es mayor a 90°.

Debido al fenómeno de tensión superficial, las gotas de un 
líquido adoptan siempre la forma esférica.
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Ángulo de contacto (6 ). Es el ángulo que forma la recta tangente a la superficie del líquido en el 

punto del contacto el sólido y la pared del sólido.

Figura 12.14 Ángulos de contacto en el sistema agua - vidrio y mercurio - vidrio.

a) VIDRIO b)

Fa =  Fuerza de adherencia 

Fc =  Fuerza de cohesión 

F =  Fuerza resultante

6 < 9 0 °

H2Q
Humectante

Si 0 =  0°, en el cuerpo sólido se indica que el líquido moja en forma completa o perfecta.

¿Cómo se relaciona la elevación capilar o  depresión capilar con la tensión superficial?

Haciendo un análisis de fuerzas en el sistema vidrio - líquido y planteando condiciones de equilibrio 
estático se halla la siguiente fórmula:

g .p .r.h  Para el caso de H 20 , 0 ~ 0°, y para el Hg

2 Cos 0 0 = 180°, entonces esta fórmula se transforma e n :

g =» aceleración de la gravedad 

p - »  densidad del líquido 
r - »  radio del tubo capilar

g .p .r.h

' ■ V

0 >  90°
0

N o Humectante
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Ejemplos aplicativos 
Ejemplo 1
Se tiene un tubo capilar de radio 3x10 2 cm. 
¿Qué altura ascenderá el alcohol etílico dentro 
del tubo capilar, si la tensión superficial es 
22,3 dina/cm y densidad 0,78 g/ml, a 20°C? 
Resolución:

y = 22,3 —  
cm

p=0,78g/m L 
r =  3x10 2 cm 
h =  ?
g =  980 cm/s2 

Se sabe: y  = - jp -h .r .g

Despejando la altura “h” y reemplazando
valores tenemos:

2 y  2x22,3=» h =----- -—   ------------------------
g x r x p  980x 3 x 10'2x 0,78

h = 1,94 cm  ~ 2cm  

Ejemplo 2
La tensión superficial de acetona a 20°C es 23,7 
dina/cm. La elevación capilar en un tubo de 
vidrio es 2,5 cm. ¿Cuál es e l radio del tubo capilar 
si la densidad de acetona a 20°C es 0.79 g/ml? 
Resolución:
Según datos tenemos:
Y =  23,7 dina/cm h =  2,5 cm
r =  ? p = 0,79 g/mL
g =  980 cm/s2

Se sabe: y =  ^  p . h. r. s

Despejando el radio “ r” y reemplazando valores
tenemos:

2y 2 x 23,7
r =  ---- 1—  = ------------- --------

p .h .g  0,79 x2,5 x980
r =  0,024 cm  =  2,4x 10 2 cm 

Ejemplo 3
En un tubo capilar de 2 x l0 '3cm  de radio, el 
metanol ascendió 29,2 cm  a 20°C. La tensión 
superficial a esta temperatura es 22,6 dina/cm. 
¿Cuál es la densidad del metanol a 20°C? 
Resolución:
Por dato tenemos:
r =  2x10 ’ cm  h =  29,2 cm
Y =  22,6 dina/cm p = ?

Se sabe: y  =  — p h.r.g

Despejando la unidad “p” y reemplazando valores 
tenemos:

■p = 2y
h.r.g

p =-
2 x 22,6

29,2 x2 x 10‘ 3 x980 
p =  0,789 g/mL

Tabla 12.12 Comparación entre fuerzas intermoleculares y las propiedades de los líquidos en-general

. Propiedad
' Fuerzas de cohesión 

débiles 
:/ (líqu idos vo lá tiles )

Fuerzas de cohesión 
fuertes 

(líqu idos no vo lá tiles )

Velocidad de evaporación alta baja

Presión de vapor alta baja

Calor de vaporización bajo alto

Punto de ebullición bajo | alto

Viscosidad baja 1 alta

Tensión superficial baja alta
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P roblemas R esueltos

Prablemal
A nivel molecular, en los líquidos, no se cumple:

A ) Las moléculas poseen movimiento vibratorio 
y de deslizamiento (o  resbalamiento).

B) Las fuerzas térmicas son superiores a las 
fuerzas de cohesión

C) Poseen una entropía menor que los gases, 
pero mayor que los sólidos.

D) Poseen orden molecular de corto alcance.

E) La energía cinética molecular promedio, sólo 
depende de la temperatura.

Resolución:
En estado líquido, hay un equilibrio o  igualdad,
entre las fuerzas térmicas (o  fuerzas de repulsión)
y las fuerzas de cohesión (o  atracción), entre sus
moléculas.

Problema 2
Respecto a los líquidos

I. Poseen volumen y forma definido.

II. Poseen menor fluidez que los gases.

III. Son isotrópicos.

IV. Son incompresibles.

Es (son) ¡ncorrecta(s)

Resolución:
I. Es falso, los líquidos poseen volumen definido 

y forma variable (depende de la forma del 
recipiente).

II. Es verdadero, la fluidez en los cuerpos 
materiales varía así:

sólido < < líquido < < gas.

III. Es verdadero, los líquidos son isotrópicos, ya 
que la r  propiedades físicas son de igual 
magríitud en cualquier dirección en que se 
miden.

IV. Es verdadero, los líquidos son incompresibles 
debido a que los espacios intermoleculares 
son muy pequeños.

Rpta: I

Problema 3
El proceso de evaporación de los líquidos no

depende de:

A ) Temperatura.

B) Superficie libre del líquido.

C ) Fuerzas intermolecuiares de cohesiór

D) Presión de vapor del líquido.

E) Viscosidad del líquido.

Resolución:

A ) Es verdadero, a mayor temperatura, mayor 

energía cinética molecular y mayor velocidad 

de evaporación.

B) Es verdadero, a mayor superficie libre mayor 

velocidad de evaporación.

C ) Es verdadero, a mayor fuerza de cohesión 

menor velocidad de evaporación.

D) Es verdadero, a mayor presión de vapor mayor 

es la velocidad de evaporación.

E) Es falso, la viscosidad surge cuando un líquido 

fl^ 'e  y no cuando está en reposo.

i Rpta: E  j

Problema 4
Se tiene los siguientes líquidos: 

h 2o  C,HsOH Q H g

0 ) (10 (III)

Ordene lid. en función creciente a su presión de 

vapor.

Resolución:

Fuerzas de cohesión: H20  >  C2H5OH >  C6HB, 

puesto que en el agua el enlace puente de 

hidrógeno es más intenso que en el C2H5OH 

(alcohol) y en el benceno (C6H6) hay fuerzas 

débiles de London. A  su vez la presión de vapor 

es inversamente proporcional a la fuerza de 

cohesión.

Presión de vapor: H20 < C 2H,0H<C6H6

553

www.FreeLibros.me



Problemas
Se tiene la siguiente gráfica, presión de vapor vs. 
temperatura, para 3 líquidos:

Es incorrecto afirmar:

A ) Presión de vapor de A  > B >  C.

B) El líquido A es mas volátil que C.

C) La temperatura de ebullición normal es: 
A=55°C, B = 80°C y. C =  100°C

D) Probablemente, el líquido A  es apolar y el 
líquido C polar.

E) Los tres líquidos, pueden hervir a 25°C. 

Resolución:
La temperatura de ebullición normal, es la 
temperatura a la que hierve un líquido, cuando su 
presión de vapor es igual exactamente a la 
presión atmosférica normal (a  nivel del mar) o 
sea 760 mmHg.

La gráfica nos muestra la temperatura de 
ebullición de los líquidos a una presión extema de 

700 mmHg ( *  760 mmHg).

flipta: C  j

Problema 6
En un recipiente cerrado donde se practicó el 
vacío, la presión es 24 mmHg. ¿Cuál sería la 
temperatura o punto de ebullición del agua 
dentro de este recipiente?

Dalo: AHv =  40,6 kJ/mol.

Resolución:
Datos explícitos: P2 = 24 mmHg T2 = ?

Datos implícitos:

P, =  760 mmHg T, =  100°C =  373°K

Aplicamos la ecuación de Clausius--Clapeyron 

log p2’ AHv 1 1

lpJ 2,303 R T 1 " T2 \ 1 ¿ /

log
24 ) _ 40,6 x i 03

760 ;  2,303 x 8,3

J  1_

100 T,

Efectuando: T2 s  298K < >  25°C

Problema 7
La entalpia de vaporización molar del benceno es 
30,8 kJ/mol. Si su presión de vapor es 100 torr a 

26°C. ¿Cuál es la presión de vapor del benceno a 

60°C?

Resolución:

Datos:

T, =  26°C < > 299 K T2 =  60°C < >  333 K

P, =  100 torr P2 =  ?

AHv =  30,8xl03 J/mol

Aplicamos la ecuación de Clausius Clapeyron

log

log

AHv ' i r

2,303R/ l T , t 2J

1 2

100

30,8x103
• f —  — 1{ 299 333j2,303 x 8,3 v 299 333 j

Efectuando: P2 =  380 torr.

Problema 8
Señalar la sentencia incorrecta:

A ) La viscosidad de un líquido depende sólo de 
las fuerzas de cohesión.

B) La viscosidad es lo contrario a la fluidez.

C) Cuanto mayor es el área de las capas 
laminares de un líquido, es menor la 
viscosidad.

D) Son fenómenos de superficie, la tensión 

superficial y la capilaridad.

E) Las sustancias tensoactivas disminuyen la 

tensión superficial.
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Resolución:

La viscosidad, a nivel molecular depende de tres 

factores: fuerzas de cohesión, tamaño de las 

moléculas (mayor tamaño, mayor viscosidad) y 

forma de las moléculas (formas más complejas, 

mayor viscosidad).

:A

r m m s j

Dadas las siguientes sustancias químicas

(A ) CH3 CH2OH (B )C H 3-0 -C H 3

(C ) HO CH2 CH2-OH

I. C, es mas viscoso.

II. B, tiene la menor tensión superficial.

III. La elevación capilar es mayor en C.

IV. A, tiene mayor tensión superficial que C 

Es (son) incorrecta (s )

Resolución:

I. Es verdadero, porque ia viscosidad depende 

de las fuerzas de atracción entre las 

moléculas del líquido y  en (C ) hay más 

enlaces puente de hidrógeno (más polar)

II. Es verdadero, porque generalmente a mayor 

atracción o  cohesión molecular, hay mayor 

tensión superficial y en (B ) hay atracciones 

débiles (London).

III. Es falso, el ascenso por capilaridad será mayor 

guando haymenór cohesión molecular com o 

e n (B Í

IV. Es falso, porque el orden en la tensión 

superficial es proporcional a las fuerzas de 

cohesión: (C ) >  (A ) >  (B )

Rpta: I I I  y I V

Problema 10
Se üene un tubo capilar de 0,50 mm de radio, 

colocado sobre mercurio líquido. ¿Cuál será la 

depresión capilar si la tensión superficial es 490 

ergios/cm2 y la densidad del mercurio es 13,6 g/mL? 

Resolución:

Datos: y = 490 e-rglOS = 490
c m 2 cm

r =  0,50 mm =  0,05 cm  p =  13,6 g/cm3

g =  980 cm/s2 h =  ?

Se sabe:

1 2vy = — x g x r x h x p  = » h = -----  —
2 gx  rx  p

. 2 x 490 . _
h  -----------    1,47 cm  = 14,7 mm

980x0,05 x 13,6

Problema 11
Un tubo capilar se calibró a 20°C usando agua. El 

agua subió 8,37 cm. Una muestra de mercurio 

bajó a 3,67 cm  en el mismo capilar. Si el peso 

específico para el agua es 0,9982 g/cm3 y su 

tensión superficial es 72,75 dina/cm. Hallar la 

tensión superficial del mercurio y el radio del tubo 

capilar.

y h8 =  13,6 g/cm3 

Resolución:

Según datos tenemos:

H2 °________________ Hg

p, = 0,9982 g/cm 3 p2 = 13,6 g/cm 3

h, =  8,37 cm  h2 =  3,67 cm

Yi =  72,75 dina/cm Y2 =  ?

Se sabe: y =  ig .r.h .p
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, S iiíV / íi i 'it

Y, =  -  P . h . g r ......................... ( a )

Y2 =  - P 2h2 g r  ......................... ( P )

(a) -  (P):

Yr _ P i h l 

Y2 . P2̂ 2

7 2 ¿ 5 .0 ,gg 8 2 »M 7 _  ^  =  434>6 dina/cm 
Y 2 13,6x 3,67

Finalmente calculamos el radio “r”

434,6= - x  13,6x3,67x981 xr 
2

=» r =  1,775x10 2 cm 

Prtblema 12
La presión de vapor de un líquido se relaciona 

con la temperatura según la expresión:

logPv = Y  + b

Donde a y b son constantes dadas para cada 

líquido específico.

Para el tetracloruro de carbono, CCl4 a 4,3°C, 

a=  l 771 y  b =  8,004. ¿Cuál es la presión de vapor 

de CCL, a esta temperatura?

Resolución:

T  =  4,3 + 273 =  277,3 

a =1771 b =  8,004

|0 g Pv =  —  + b = J l i Z Z l  + 8,004 
T  277,3

logPv =  1,622 -  Pv =  10‘ 622

Pv = 41,88 mmHg

Problema 13
El tricloruro de fósforo, PCI3, es más volátil que 
tricloruro de arsénico, AsC13 a 25°C. Responder 
concisamente las siguientes preguntas. ¿Cuál de 
estas sustancias presenta mayor presión de vapor 
a 25°C? ¿Cuál de las sustancia tiene el punto de 
ebullición más alto?

Resolución:
Tanto el tricloruro de fósforo (PC13)  com o el 
tricloruro de arsénico (AsClJ son moléculas 
polares, por lo tanto presentan interacciones 
dipolo-dipolo y las fuerzas de dispersión o  de 
London.

Si PCI3 es mas volátil que AsCI3 implica que se 
evapora con mayor facilidad a 25°C debido a sus 
moléculas están enlazados muy débilmente. Por 
lo tanto en AsC13 las fuerzas intermoleculares son 
mas intensas o mayores que en PCi3. El más 
volátil tiene mayor presión de vapor o  sea PC13. El 
punto de ebullición más alto corresponde a la 
sustancia que posee mayor interacción 
intermolecular, o sea AsCI3.

Problema 14
Los puntos de fusión y de ebullición normales del 
0¡>son -218y -  183°C, respectivamente. Su punto 
triple está a 219°C y 1,14 lorr y su punto crítico 
está a -1 19*C y 49,8 atm. ¿Quién es mas denso, 
0 2(l) u 0 2(f)? Al calentarse el 0 2 sólido, ¿sublima o 
funde a una presión de 1 atm?

Resolución:
Con los datos del problema, tenemos el diagrama
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C om o  la pendiente de la curva de fusión o 

solidificación (T N ) es positiva, el oxígeno sólido 

es mas denso que el oxígeno líquido.

La gráfica nos muestra que el oxígeno sólido 

sublima por debajo de 1,14 mmHg cuando se le 

calienta, por lo tanto, si calentamos a 760 mmHg 

(1 atm) el oxígeno sólido pasará al estado líquido, 
o sea funde.

Prodigan 15
El punto de fusión del potasio es de 62,3*C. El 
potasio fundido tiene una presión de vapor de 

10 torr a 443°C y una presión de vapor de 400 torr 
a 708*C. Calcular el calor de vaporización y el 
punto de ebullición normal del potasio líquido. 

Resolución:

Para aplicar la ecuación de Clausius -  Clapeyron, 
ordenemos adecuadamente los datos 

P, =  10 torr 

T, =  443°C =  716 K 

AHv =  ?

P2 =  400 torr 

T2 =  708#C =  981 K

log £2 _ A H v [ J ____ 1_
P, ~ 2,3r [  T, Ts

Despejando AHv, tenemos:

AHv =  log —  x
P2 2,3RT,T2

T ,-T ,

Efectuando, tenemos:

AHv =  81,3x10a —  = 81,3 —  
mol mol

Para calcular la temperatura de ebullición de 

potasio líquido Os) se sabe que la presión de 

vapor debe ser igual a la presión extema, 
P3= 760 mmHg. Aplicando la ecuación de 

Clausius -  Clapeyron, tenemos:

,o g £ i = ^ i í ± - ±
P, 2 ,3 R [t , T3

log
760 _ 81,3 x 103 
10 2,3 x 8,3

1 1

716 T„

Efectuando, T3 =  l 048 K ó T3 =  775°C 

Problema 16
De los cuatro tipos de sólidos, ¿cuál (es)
a) Son generalmente insolubles en agua
b ) Tienen muy altos puntos de fusión
c) Conducen la electricidad como sólidos 

Resolución:
Teniendo en cuenta las características generales 
de los 4 tipos de sólidos cristalinos" 
responderemos concisamente a las interrogantes.
a ) Los sólidos metálicos, sólidos moleculares y 

los sólidos covalentes son insolubles en agua.
b ) Los sólidos iónicos y los sólidos covalentes, 

poseen los mas altos puntos de fusión
c) Los sólidos metálico son buenos conductores 

eléctricos.

Problema 17
Describir la naturaleza de las unidades 
estructurales de los siguientes sólidos:
I. Fe II. FeCl2
III. Cl2 IV. C
Resolución:
I. Es un sólidos metálico, donde las unidades 

estructurales son átomos de Fe en forma de 
cationes que se mantienen unidos mediante 
enlace metálico.

II. Es un sólido iónico, donde las unidades 
estructurales son iones magnesio (Mg+2)  y 
iones cloruro (Cl )  unidos por enlace iónico.

III. Es sólido molecular, donde las unidades 
estructurales son moléculas diatómicas de Cl2

IV. Es un sólido covalente, donde las unidades 
estructurales son átomos de carbono que 
forma una red covalente.
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P roblemas P ropuestos

1 Según el diagrama de fases del C 02, que se 
indica a continuación, señalar la afirmación 
incorrecta.

*  i
(atm)

9 / D

5,2
\B

1 " "/ '■ A  ;

-78 -56,6 T(°C )

A ) La curva BD: equilibrio líquido-va por.
B) La curva BC: equilibrio líquido-sólido.
C ) B, punto triple: equilibrio sólido- 

líquido-vapor.
D) A, punto de fusión normal.
E) La curva AB: pertenece al equilibrio 

sólido - vapor.

1 Respecto a los sólidos, indicar la relación
correcta:

A ) Los sólidos cristalinos, cristalizan sólo en 
el sistema cúbico.

B) Los sólidos cristalinos son isotrópicos y 
se les llama líquidos endurecidos.

C ) Los sólidos amorfos poseen orden 
molecular de corto alcance.

D) Los cristales moleculares, generalmente 
son menos volátiles que los cristales 
iónicos.

E) A menor energía reticular de un sólido 
iónico, mayor temperatura de fusión.

í. Señalar la relación incorrecta:

A ) Son sólidos cristalinos: KI, Ag, C6H6.
B) Son sólidos amorfos: Brea, vidrio, 

flexiglas.
C ) El carbono, presenta e l fenómeno de 

'  poliformismo.
D ) Los plásticos son cristales covalentes.
E) La resistencia mecánica en los sólidos 

cristalinos toma valores diferentes, 
según la dirección en que se miden.

4. ¿Qué tipo de sólido tiene las siguientes 

características?: alta dureza, frágil y 

quebradizo, conductor eléctrico en estado 

líquido, alto punto de fusión

A ) metálico B) molecular C ) covalente

D) iónico E) amorfo

5. Señalar verdadero (V ) o  falso (F ) según 

corresponda.

I. Los sólidos cristalinos pueden ser 

polimorfos (poliformas) e  isomorfos

II. Son sólidos moleculares: CSi, 12 y S¡02.

III. Los sólidos moleculares son mas 

volátiles que los sólidos covalentes.

IV. El vidrio, es un líquido superenfriado y 

rígido.

A ) V F W  B) FFW  C) VFFV

D) V V W  E) FFFF

6. Señalar la relación incorrecta.

A ) sólido iónico: Fuerzas electrostáticas.

B) sólido metálico: Enlace metálico.

C) sólido covalente: Enlace covalente.

D) sólido molecular: Fuerzas de Van der 
Waals.

E) sólido amorfo: Fuerzas de London.

7. ¿Qué características, le corresponden, a los 

sólidos covalentes?

A ) Los nudos del retículo cristalino, son 

ocupados por moléculas.

B) Las fuerzas de enlace, son de Van der 

Waals.

C) Se subliman con relativa facilidad.

D) Son buenos conductores eléctricos.

E) Poseen alta dureza.
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Capítulo XII

8. Señalar verdadero o falso:
I. En una celda unitaria CC, hay sólo dos 

átomos, en el caso de sólidos metálicos.
II. En un vértice de la celda unitaria CCC,

hay — de átomo, en sólidos metálicos. 
8

III. Cuánto mayor es la presión de vapor de 
un sólido, éste se sublima más 
fácilmente.

IV. Existen sólo 7 sistemas cristalinos.

. Estados de Agregación Molecular

9.

A) W F V
D) V W F

B) FFW C) W W  
E) W F F

¿Cuál de las siguientes afirmaciones es 
correcta para los sólidos amorfos?

A ) sólo cristalizan en el sistema cúbico.
B) son isotrópicos y se Ies llaman “ líquidos 

superenfriados”
C ) presentan punto de fusión definido.
D) presentan el fenóm eno de poliformismo
E) presentan el fenóm eno de anisotropía

10. Señale el grupo de sólidos, que poseen alta 
dureza y sean aislantes térmicos.

A ) N aC l, CaO , CsF , HF($)
B ) I2, CH4, P4, C10H„
C) CSi, C, A1N, Si02
D) CSi, Si02, C6H6, H20
E) C, A1N, Si02, Ag

11. Respecto a las propiedades de los líquidos 
es incorrecto afirmar:

A ) Se evaporan en forma espontánea
B) Su presión de vapor no depende sólo de 

la temperatura
C ) El proceso de evaporación es 

endotérmica
D) Su estructura interna se asemeja a la de 

un sólido amorfo
E) No se emplean com o disolventes

12.

13.

15.

En la determinación del punto de ebullición 

de un líquido, la lectura de la temperatura 

se realiza cuando:

A ) Sale la primera burbuja.

B) El termómetro marta 100°C.

C ) La evaporación ocurre en toda la masa 

del líquido.

D) La evaporación es continua, sólo en la 

superficie del líquido.

E) Sale la última burbuja.

A 20°C y 50°C, la presión de vapor de la 

acetona, CH3COCH3, es 185 mmHg y 613 

mmHg, respectivamente. ¿Cuál es el calor 
molar de vaporización, AHv, de la acetona?.

A ) 41,5 kJ/mol

C ) 28,7 kJ/mol

D) 31,3 kJ/mol

B) 20,6 kJ/mol

E) 52,4 kJ/mol

14. La densidad de un líquido “a ” es 1,2 g/mL a 

20°C. El tiempo empleado, entre las marcas 

de calibración, en el viscosímetro de 

Ostwald fue 5 veces que el tiempo 

empleado por el agua, a la misma 
temperatura. ¿Cuál es la viscosidad del 

liquido “a”?

A ) 5,6 cp

D) 1,2 cp

B) 4,0 cp C) 5,2 cp 

E) 6,0 cp

El calor de vaporización del benceno es de 

3,12 kj/mol. Si su punto de ebullición 

normal es de 80°C. ¿A qué temperatura 

hervirá el benceno, si la presión atmosférica 

disminuye a ia mitad?

A ) 58,5°C

D) 45,5°C

B) 76,5°C C) 55,5°C 

E) 65,5°C
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16. En base a la siguiente tabla de datos:

■ Líqu ido ' t°C
Presión de 

vapor

A 20° 200 mmHg

B 20° 30 mmHg

I. Las fuerzas de cohesión en el líquido A 
son mayores que en el líquido B.

II. La temperatura de ebullición normal de 
B será mayor que la de A.

III. B es más viscoso que A, probablemente.
IV. La tensión superficial de A es mayor que 

la de B.
Es (son) correcta (s )

A ) I y II B) II y III C) II, III y IV
D) I, II y III E) III y IV

17. Señalar verdadero (V ) o  falso (F ) según
corresponda:
I. La viscosidad es la resistencia de un 

fluido a fluir.
II. La viscosidad de un líquido, depende de 

las fuerzas de cohesión, tamaño de 
moléculas y forma de las moléculas.

III. La viscosidad tiene relación directa a la  
temperatura.

A ) VFF B) FFF C ) VFV
D) W F  F.) FFV

18. Señalar la(s) proposición(es) incorrecta(s):
I. La tensión superficial mide las fuerzas 

internas que hay que vencer, para poder 
expandir el área superficial de un 
líquido.

II. La tensión superficial es la cantidad de 
energía requerida para estirar o
aumentar la superficie por unidad de 
área.

III. El fenómeno de capilaridad se explica 
mediante fuerzas de cohesión.

A ) III B) II C) I
D) I y III E) II y III

19. ¿A qué altura ascenderá el agua en un tubo 
capilar, de radio 5x10 3 cm, si la tensión 
superficial es de 72 dina/cm y la densidad 

1 g/cm3?

A ) 29,4 cm B )15,4cm  C )16,4cm
D )18,4cm  F.) 30,4 cm

20. Señalar la aseveración incorrecta

A ) La tensión superficial tiene relación 
inversa a la temperatura.

B) Las sustanciéis tensoactivas aumentan la 
tensión superficial de un líquido.

C) Si el tubo capilar tiene mayor radio, 
entonces la elevación capilar será 
menor.

D) Si el ángulo de contacto en el sistema 
agua - vidrio es menor que 90°, el agua 
moja el vidrio.

E) Las sustancias iónicas aumentan la 
tensión superficial del agua.

21. A 30°C, el etanol (C 2H5OH) tiene una presión 
de vapor de 90 mmHg, ácido acético 
(CHjCOOH) tiene 30 mmHg y el yoduro de 
etilo (C 2H5I) tiene cerca de 200 mmHg. 
Ordenar estos compuestos según el orden 
ascendente de sus temperaturas de 
ebullición normal.

A ) C,H5OH < C2H ,I <  CHjCOOH

B) C2H5OH <  CHjCOOH < C2H5I
C) CH3COOH <  C,HSI < C2H5OH
D) C2H5I < C2H5OH < CH3COOH

E ) C2H31 < CHjCOOH < C2H5OH

22. La plata cristaliza en una estructura cúbica 
de caras centradas (CCC). Si el radio 
atómico de plata es 144,5 pm, ¿cuál es el 
volumen de la celda unitaria?, ¿cuál es la 
densidad de la plata?
P.A.(uma): A g=  107,87
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Capítulo XII
Estados de Agregación M olecular de la M ateria

A ) 5x10 23cm 3 ; 14,38 g/cm3
B ) 4 x l 0  22cm 3 ; 13,48 g/cm3 
Q G x lO ^ c m 3 ; 14,2 g/cm3
D) 7x10 “ cm 3 ; 13,98 g/cm3

E) 4x10 “ cm3 ; 14,20 g/cm3

23. El punto crítico del CO es -139°C a 35 
atmósferas. El CO líquido tiene una presión 
de vapor de 6 atm a - 171°C. ¿Cuál de las 
siguientes afirmaciones será cierta?

A ) El CO es gas a - 171°Cy 1 atm
B) Un tanque de CO a 20°C puede tener 

una presión de 35 atm
C) El CO gas enfriado a -145°C y 40 atm de 

presión se condensará
D) El punto de ebullición normal del C.O 

estará por encima de -171°C
E) El CO gas por debajo de -139°C y a 

30 atm se condensará

24. El amoniaco líquido tiene una presión de 
vapor de 109 mmHg a -66°C y su calor de 
vaporación es 2,46xl04 J/mol. Estimar la 
relación entre la presión de vapor a -66°C y 
a - 45°C.

A ) 1,525 B) 0,685 C ) 0,547
D) 3,748 E) 0,267

25. Una sustancia pura X, tiene una presión de 
vapor de 320 mmHg a 125°C, 800 mmHg a 
150°C y 60 mmHg en el punto triple, 85°C. El 
punto de fusión de X  decrece ligeramente 
cuando la presión aumenta. Estimar el 
punto de ebullición normal de X

A ) 130°C B) 145°C C) 138°C
D) 148°C E) 135°C

26. Se tiene los siguientes sólidos:
• P4 • CaC03

• S8 • 1,
• Fe • C (diamante)

¿Cuántas sustancias son del tipo sólidos 
moleculares?

A ) 1 B) 3 C )5

D) 6 E) 4

27. A  20°C ¿ hasta que altura asciende el H,0 en 
un tubo capilar cuyo diámetro es 0,1 cm? 

Dato:

y(H 20 )  =  72 dina/cm

A ) 30 cm  B) 0,3 cm  C ) 3 cm

D) 15 cm  E) 10 cm

28. Respecto a la propiedades de tensión 
superficial son correctas:
I. Los líquidos que presentan enlace 

hidrógeno presentan mayor tensión 
superficial

II. Los detergentes disminuyen la tensión 
superficial del agua, luego los cuerpos 
que flotan se hunden.

III. La tensión superficial es una propiedad 
intensiva de la materia

IV. Los líquidos que presentan forma 
cóncava mojan al tubo de vidrio.

A ) F FW  B) FFFF C) W F F

D) VFVF E) W F F

29. Respecto al fenóm eno de capilaridad que 
presenta el mercurio es (son) correcto (s )

I. En el tubo el mercurio adopta la forma 
con nexo.

II. Entre las fuerzas de cohesión y de 
adherencia el ángulo es próximo a 180°

III. El mercurio no moja al tubo de vidrio

IV. Al aumentar la temperatura la altura 
capilar disminuye

A ) I y II B) II y III C ) I, II, III y IV

D) Sólo II E) Sólo III
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XIII
C A P I T U L O

Estado 
Gaseoso

^ . Globo Aerostático, se confecciona a base de tejidos livianos e impermeables, que se Uena con un gas más liviano que el 
aire (H2, He, gas de alumbrado: H2+CH4, etc.). El globo se eleva según el principio de Arquímedes. Se usan actualmente 
para transportar sondas meteorológicas que registran datos referidos al clima, estudiar las radiaciones cósmicas, el 
magnetismo, la astronomía, etc. Son los globos sonda, que su!>en cargados con instrumentos de medición.

3 Tanques de almacenamiento de gases. Tanques como se observa en la figura se emplean comúnmente en plantas 
industriales que utilizan insumos en fase gaseosa. La forma de los tanques es el más adecuado para soportar grandes 
presiones que ejercen los gases encerrados en su interior, en caso contrario se producirían accidentes por explosión de 
los tanques.

C. Robert Boyle (1627 - 1691), científico inglés. Aunque la química era ei tema favorito de Boyle, algunas de sus más 
destacadas aportaciones fueron en el campo de la física: ley de los gases que lleva su nombre, influencia del aire en la 
propagación del sonido, trabajos sobre la gravedad específica, etc. Se le considera como uno de los fundadores de la 
química moderna, porque él transformó la alquimia en química.
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E stado 
m m sj G A S E O S O

^ b j e t iv o s^ ^  ]
•• Ser capái’-de explicar Jas eáíacíéríáticaS' genérales de los gases en base a la teoría cinética ¡
. moIecuIárlfTÉM) X>. ' ‘ "  j
• lnterpretarlasléj^sexpérim entálesdelosgaséseñbasealaT.C .M .yrealizarcálculoscondichas i
' 'leyes. -; . ^  , I

• Ser capaz d ed iferen c ia fu rigasrea ldeu n gas ideal o  perfecto. |
s V '   . ' -1-‘ V ' . ' -  * -V .  • ■ ' ' ■ - * ' i

INTRODUCCION

En el capítulo anterior estudiamos ei estado sólido y el 

estado líquido; sabemos que en dichos estados de 

agregación molecular existen grandes interacciones 

atómico-moleculares, por lo que las moléculas o  átomos no 

tienen mucha libertad para desplazarse. También 

m encionam os de manera muy som era algunas 

características de los gases, com o por ejemplo que sus 

moléculas tienen amplia libertad para desplazarse y un alto 

grado de desorden molecular.

Cuando usted siente que el viento sopla en su cara, 

cuando huele la fragancia de un perfume en una habitación 

o  cuando percibe el olor fétido (olor a huevo podrido) de 

H2S, usted está tomando contacto con la materia en estado 

gaseoso.

Todos nacemos, nos desarrollamos y morimos inmersos 

dentro de un manto gaseoso que es la atmósfera, mezcla 

gaseosa muy compleja (ver capítulo XI); de él absorbemos 

el oxígeno (0 2)  que es imprescindible para mantener la vida; 

también del aire se obtiene el nitrógeno (N 2)  a escala 

industrial para múltiples usos, y el oxígeno (0 2)  para atender 

Ccisos de asfixia en los centros hospitalarios. Tanto el N2,0 2 

y Ar que se encuentra en el cúre, su obtención se realiza en 

fase líquida o  com o gases licuados.

En ¡os “spray ", el gas que actúa como propulsor es el 
freón. Los freones son gases sintéticos, químicamente 
inertes, pero al ascender hasta la capa de ozono, 
reaccionan con ésta y provoca su destrucción. Su uso 
debe limitarse a l mínimo.
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Q'iihfiísti

T a m b ié n  en co n tra m o s  ga ses  e n  un sin n ú m ero  d e  s itu ac ion es  

distintas. P o r  e je m p lo , e l c lo ro  (C l, )  q u e  s e  u sa  pa ra  pu rificar e l 

a gu a  p o ta b le ; e l a c e t ilen o  (C 2H2)  q u e  s e  e m p le a  para  so ld a r; e l 

c ian u ro  d e  h id ró gen o  (H C N ) q u e  se  u sa  e n  las cá m a ra s  d e  gas  

(d o n d e  m u e ren  las p e rso n a s  s e n ten c ia d a s  a  m u e r te  e n  EE.UU).

El d ió x id o  d e  c a rb o n o  (C 0 2)  y  m e ta n o  (CH .,) c o m o  gases  q u e  

p rod u cen  e l fe n ó m e n o  in v e r n a d e r o  (c a le n ta m ie n to  g lob a l d e  la  

a tm ó s fe ra  terres tre ); los  fre on es , q u e  so n  ga ses  s in té ticos, 

e m p le a d o s  e n  e l  c o m e r c io  c o m o  re fr ig e ra n tes  e n  re fr ig e ra d o re s  

y  a c o n d ic io n a d o res  d e  a ire, y  c o m o  p rop u lso res  en  rec ip ien te s  d e  

a e ro so les . L os  fr e o n es  n o  son  tóx ico s  y so n  q u ím ic a m e n te  in ertes 

a c o n d ic io n e s  a m b ien ta les ; p e ro  a l a s c e n d e r , a  g ran d es  alturas d e  

la  a tm ó s fe ra  hasta llega r a  la ca p a  d e  o z o n o  ( 0 3)  r ea cc io n a n  c o n  

e lla  ca ta lizad os po r la  r a d ia c ió n  UV, p ro v o ca n d o  la d estru cc ión  d e  

esta  capa . P o r  lo  tanto, su u so  d e b e  se r m ín im o . Los  freon es  m ás 

utilizados son  el freón  -12  (CC12F2)  y  e l  F reón  - 13 (CFC13).

IMPORTANCIA DEL ESTADO GASEOSO

L os  gases  han in teresad o  y  es tim u la d o  la im a g in a c ió n  d e  los  c ie n t ífico s  du ran te s ig los . L a  fa sc in a c ión  

d e  e s te  e s ta d o  res id e  e n  q u e  p o d e m o s  e x p e r im en ta r  c o n  é l sin ve r lo , p u es to  q u e  la m ayoría  e s  in co lo ro .

Las in ves tigac ion es  so b re  g a s es  fu eron  fu n d am en ta les  e n  e l c o n o c im ie n to  d e  la estructura in terna  

d e  la  m ateria . C item o s  los  m ás im portan tes:

1. Lavoisíer, c ie n t ífic o  fran cés , p a ra  d escu b rir  la  le y  d e  c o n se rv a c ió n  d e  la  m asa  es tu d ió  la r e a c c ió n  

en tre  h id ró ge n o  y  o x íg e n o  e n  fa se  g a s e o s a  para  s in te tizar e l agua.

2. En el desarrollo de la teoría atómica

D a lton , c ie n t ífic o  in g lés , p la n teó  la  id e a  d e l á to m o  in d iv is ib le  para  ex p lica r  las le y e s  d e  la 

c o m b in a c ió n  q u ím ica  y  las le y e s  em p ír ic a s  d e  los  gases .

G a y  -  L u ssa c  y  A v o g a d r o ,  a l es tu d ia r e l c o m p o r ta m ie n to  d e  los  gases , d e sc u b rie ro n  la le y  d e  

c o m b in a c ió n  d e  los  g a s es  e  in trodu jeron  e l  c o n c e p to  d e  m o lé c u la .

L os  e le c tro n e s  y  p ro ton es  fu eron  d escu b ie r to s  e n  fo rm a  d e  rayos ca tó d ic o s  y  rayos c a n a le s , 

resp ec tiv a m en te , cu a n d o  los c ien tífico s  in vestigab an  la co n du ctiv id ad  e lé c tr ic a  en  ga ses  d en tro  

d e  un tu b o  al va c ío .

M uchas p ro p ied a d es  a tóm ica s  y  m o le c u la re s  se  h an  h a lla d o  e n  fa s e  g a s eo s a , c o m o  p o r  

e je m p lo , la e n e rg ía  d e  ion iza c ión  y  la a fin id ad  e le c trón ica .

3. C o m o  resu ltado d e  la c o m p ren s ió n  d e  las p ro p ied a d es  d e  los ga ses  se p u d o  ex p lica r  las p ro p ied a d es  

d e  só lid os  y  líqu idos.

Un globo aerostático contiene en su interior 
gases ligeros como el H2 o He que tienen menor 
densidad que el aire atmosférico, lo que permite 
que se eleve mediante una fuerza ascensional o 
empuje, según el principio de Arquímedes.
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C a p í t u l o  XIII
Estado G aseoso

Tabla 13.1 Algunos gases son coloreados >' la mayoría son incoloros, otros son tóxicos y otros inocuos.

Nombre Fórmula Color Olor Toxicidad

A m o n ía c o n h 3 In co lo ro P en etran te T ó x ic o

C lo ro C l2 A m a rillo  v e rd o s o Irritante M uy tó x ic o

C loru ro  d e  h id ró ge n o HC1 In co lo ro Irritante
M uy tó x ic o  

(c o r ro s iv o )

Su lfuro d e  h id ró gen o H2S In co lo ro F étid o M uy tó x ic o

D ióx id o  d e  n itró gen o n o 2 C a fé  -  ro jizo Irritante M uy tó x ic o

M o n ó x id o  d e  ca rb o n o C O In co lo ro In od o ro M uy tó x ico

O zo n o o 3 A zu lad o Irritante M uy tó x ic o

D ió x id o  d e  ca rb o n o c o 2 In co lo ro in o d o ro N o  tó x ico
i
M o n ó x id o  de 

d in itró gen o  ( “ gas 

h ila ran te” )

n 2o in co lo ro
A g ra d a b le  y  sa b o r  

d u lce

T ó x ic o  ( “ gas  d e  ia 

risa fa ta l” )

M o n ó x id o  d e  

n itrógen o
N O In co lo ro In o d o ro T ó x ic o

C ian u ro  d e  h id ró gen o HCN In co lo ro A lm en d ra s  am argas M uy tó x ic o

PROPIEDADES GENERALES DE LOS GASES

A nivel submfcroscópico o molecular
1. P o s e e n  alta en trop ía  (a lto  g ra d o  d e  d e s o rd e n  m o le c u la r ) d e b id o  a  q u e  las fu erzas d e  rep u ls ión  

(F r ) o  fu erzas d e  d e s o rd e n  p red om in a n  so b re  las fu erzas  d e  a tra cc ió n  o  c o h e s ió n  (F a ).

fe  *

Fr >  >  Fa

2. P o s e e n  g ran d es  e s p a c io s  in te rm o lecu la res , las m o lé c u la s  d e  un  gas  es tá n  m u y  sepa rad as . A s í 

p o r  e je m p lo , a  25°C y  1 a tm  d e  p res ión , s ó lo  e l  0,1 %  d e l v o lu m e n  q u e  o c u p a  e l  gas  e s tá  

o c u p a d o  p o r  las p rop ias  m o lé c u la s , e l  99,9 %  e s  e s p a c io  va c ío .

3 . P o s e e n  alta  e n e rg ía  c in é tica  m o lecu la r, p u es to  q u e  las m o lé c u la s  se  m u e ve n  m u y  rá p id a m en te . 

A  25°C, las v e lo c id a d e s  m o le c u la re s  d e  los g a s es  va rían  en tre  200 a  2 000 m/s (600  a 

6 000 km /h).
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II. A nivel macroscópico o estadístico
Son p ro p ied a d es  q u e  se  m id e n  o  d e te rm in a n  para  un  con ju n to  d e  m o lécu la s .

1. Compresibilidad. El v o lu m en  d e  u n  g a s  s e  p u e d e  red u c ir  fá c ilm e n te  m ed ia n te  la  a c c ió n  d e  

una fu erza  ex tern a . Esta p ro p ied a d  d e  lo s  g a s es  se  e x p lic a  d e b id o  a  la e x is ten c ia  d e  gran d es  

e s p a c io s  in term o lecu la res .

| Compresfah  ̂y

S e  ob se rva : V , >  V.

¿Se puede comprimir un gas hasta que su volumen sea cero, aplicando una fuerza muy 

grande?

N u n ca . Si la  fu erza  e s  m u y  g ra n d e , la  p re s ió n  d e l gas sería  tan g ran d e  q u e  v e n c e r ía  la  

res is ten c ia  d e l rec ip ien te  y  esta lla ría . Si la  tem p era tu ra  fu e s e  ba ja  (m e n o r  o  igual a la 

tem pera tu ra  c r ít ica ) e l  gas  s e  licuaría; ya  e n  es ta d o  líqu id o , se ría  im p o s ib le  com p rim ir lo .

2. Expansión. Un gas o c u p a  to d o  e l  v o lu m e n  d e l re c ip ien te  q u e  lo  c o n t ie n e  d e b id o  a  la alta 

en e rg ía  c in é tica  traslacional d e  sus m o lé c u la s .

¿Por q u é  el aire, que es u n a  mezcla gaseosa, no se expande por todo el universo?

L a  e x p lic a c ió n  e s  s im p le , ia  fu erza  d e  la  a tra cc ió n  gravita toria  im p id e  q u e  a lgú n  cu erp o  m ateria ! 

p u e d a  a b a n d on ar fá c ilm e n te  la  ó rb ita  terrestre, sa lvo  q u e  se  su pere  la v e lo c id a d  m ín im a  para  

v e n c e r  la g raved a d  q u e  e s  d e  11 km/s, q u e  las m o lé c u la s  d e l a ire  n o  p u ed en  adqu irir en  fo rm a  

natural.

3. Difusión. C onsiste  en  q u e  las m o lé c u la s  d e  un gas s e  trasladan a  través d e  o tro  cu e rp o  m ateria l 

(s ó lid o , líqu id o  o  g a s ), d e b id o  a  su  alta  e n e rg ía  c in é t ic a  y  alta en trop ía . C u an d o  u n o  s ien te  el 

o lo r  y  a ro m a  d e  una flo r  o  u na  fruta e s  d e b id o  a  la d ifu s ión  d e  c ie rta s  su stancias (é s te r e s ) q u e  

se  d ifu n den  en  fo rm a  d e  va p o r  a través d e l a ire  y  lle g a  a l o lfa to . O tros e je m p lo s  d e  d ifu s ión  son : 

d ifu s ión  d e l C 0 2 e n  b e b id a s  gaseosas , e l  H2 e n  e l p la tin o  (o c lu s ió n  d e l H2),  gas  la c r im ó g e n o  en  

e l a ire , e tc . Las a p lica c io n es  d e  d ifu s ión  lo  tra tam os e n  e l  ca p ítu lo  sigu ien te.
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Capítulo XIII
Estado G aseoso

Figura 13. J El perfume que utiliza una dama se difunde en forma de vapor a través deI aire, que es percibido 

por el olfato de otra persona.

Figura 13.2 Fenómeno de atmólisis, consiste en la separación de los componentes de una mezcla gaseosa por 

difusión a través de una membrana porosa. El gas más ligero (H ¡ ) se difunde a través de los poros, y el más 

pesado (C H J  no puede difundirse a través de él.

H 2 C H 4

•  ■€> •  

y o  *  o i

VACÍO Luego de 
. Difusión

t  ■
Membrana

Porosa

c h 4

/
©

V p -

4 . E fu s ió n . C on s is te  e n  la  sa lida  d e  las m o lé c u la s  g a s eo s a s  a  través d e  p e q u eñ a s  abertureís u 

o r ific io s  p ra c tica d os  e n  la  p a red  d e l r e c ip ie n te  q u e  c o n t ie n e  e l  gas. P o r  e je m p lo , un n eu m á tic o  

s e  d es in fla  cu a n d o  e l  a ire  c o m p r im id o  s e  e fu n d e  a  través d e  un o r ific io  ca u sa d o  p o r  un c la vo  

u o tro  o b je to  sim ilar.

Figura 13.3 Efusión de! aire encerrado en un globo a través de un pequeño orificio.
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Q tii/ f t is z i

FUNCIONES DE ESTADO

F.n m u ch os  a sp ec to s , los ga ses  son  m ás s im p le s  q u e  lo s  líqu id os  y los só lidos . El m o v im ie n to  

m o le c u la r  d e  los  g a s es  e s  to ta lm en te  a lea to r io  y las fu erzas d e  a tracc ión  en tre sus m o lécu la s  son  tan 

p eq u eñ a s  q u e  ca d a  una se  m u e v e  e n  fo rm a  lib re  y e s en c ia lm e n te  in d e p e n d ie n te  d e  las otras. El 

co m p o rta m ien to  d e  un gas, e s  in d ep en d ien te  d e  su c o m p o s ic ió n  q u ím ica  y  se  p u ed e  d esc rib ir  m ed ian te  

tres parám etros  d e  e s ta d o  te rm od in á m ico  q u e  son : la presión, e l volumen y la temperatura.

P r e s ió n  ( P ) .  Un gas e je r c e  p resión  d e b id o  al c h o q u e  in cesa n te  

d e  las m o lécu la s  con tra  las p a red es  in teriores d e l rec ip ien te  q u e  

lo  co n tien e . La fu erza  po r ca d a  co lis ión  es  m u y  p e q u eñ a , p e ro  e l 

n ú m ero  d e  co lis ion es  po r se gu n d o  en  u na  á re a  d a d a  e s  m uy 

g ran d e . La  p res ión  d e  un gas  se  m an ifies ta  e n  d ife ren te s  

d ire c c io n es  c o n  igual in tens idad  en  cu a lqu ier  p a rte  in terior d e l 

rec ip ien te  q u e  lo  co n tien e .

La  p res ión  d e  un gas d e p e n d e  b á s ic a m e n te  d e  d o s  factores : e l 

número de moléculas q u e  co lis ion a n  e n  u na  d e l t a  á rea  (A )  y  la 

fuerza co n  q u e  c h o c a  o  co lis ion a  ca d a  m o lécu la . Este ú ltim o 

fa ctor  d e p e n d e  d e  la en e rg ía  c in é tica  d e  las m o lécu la s , q u e  a  su 

v e z  e s  d ire c ta m en te  p rop orc ion a l a  la  tem pera tu ra . P o r  lo  tanto, 

se  p u ed e  in c rem en ta r la  p res ión  d e  un gas a u m en ta n d o  e l 

n ú m ero  d e  m o lécu la s  en  e l rec ip ien te  o  s o la m en te  a u m en ta n d o  la e n e rg ía  c in é tica  d e  las m o lécu la s  q u e  

estaban  en  e l rec ip ien te .

Los gases pueden transportarse y almacenarse 
comprimidos en cilindros de acero. El medidor 
que está sobre el cilindro de hidrógeno llamado 
manómetro mide la presión del gas.

€ ¡

O

p  =

p =

"N " m o lécu la s Fu

1 m o lé c u la

Fu x N F r 
P = -2 .

Donde:

A  =  á rea  o  su p erfic ie  d o n d e  ch o ca n  “ N " m o lécu la s

Fu =  fu erza  unitaria o  fu erza  p ro m e d io  c o n  la q u e  c o lis io n a  c a d a  m o lé c u la

Fr =  fu erza  tota! resu ltan te perp en d icu la r e je rc id a  p o r  las “m o lé c u la s ” q u e  actúa  so b re  e l  á re a  “A ” .

P o r  lo  e x p u es to  an ter io rm en te , p o d e m o s  p lan tea r tam b ién  e l s igu ien te ca so : una c ie rta  p res ión  d e  

gas, P, p u ed e  lograrse  c o n  un mayor número de moléculas poco veloces q u e  c h o ca n  e n  c ie rta  á rea  A  

o  c o n  menor número de moléculas más veloces (c o n  m a yo r  en e rg ía  c in é t ic a ) q u e  co lis ion a n  en  e l á rea  

A. En a m b os  ca so s  e l e fe c to  d e  la  fu erza  total resu ltan te será  la m ism a, o  s e a  la pres ión .
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F igu ra  13.4 En e l laboratorio, para m ed ir la presión de un gas se em plea  m anóm etros, que  son tubos de vidrio que  

contienen m ercurio : (a )  M anóm etro  de presión absoluta, m id e  d irectam ente la presión rea l d e l gas (b )  La presión  

d el gas es m en o r qu e  la presión atm osférica (P útm)  ( c )  La p resión de l gas es m ayor q u e  la presión  atmosférica. 

Además, h , ,h 2y h3son presiones en colum na de m ercurio .

Volumen (V)
El gas ocupa todo el volumen del recipiente; por lo tanto, su volumen es igual a la capacidad del 

recipiente.

Temperatura (T)
Es la medida relativa de la energía cinética promedio de las moléculas. En las leyes del estado 

gaseoso sólo se consideran escalas absolutas, en el Sistema Internacional se mide en grado Kelvin

TEÓldACINÉTICAMÓjílicÜiAlt'faE/iLOii;^ . •’ -■ ' ' r ~'

Los fenómenos que ocurren en el mundo real son muy complejos, puesto que involucran muchas 
interacciones que varían según los diversos factores; por lo tanto, se debe considerar muchas variables 
Debido a ello, en la ciencia siempre se recurre a ciertos modelos, que son la abstracción mental que 

tiende a imitar una realidad muy complicada para tratarla rigorosamente.

Como se planteó en un principio, los gases siempre fascinaron a muchos científicos. Así se 
descubrieron las leyes de los gases por parte de Boyle, Charles, Gay -  Lussac, Graham, etc. Pero éstas 
leyes empíricas no fueron explicadas en su momento.

Como una necesidad para explicar el comportamiento y propiedades de los gases, luego hacerle 
extensiva al estado sólido y líquido, surgió la teoría cinética molecular, que plantea la necesidad de ur 
modelo de gas llamado gas ideal o perfecto.

El desarrollo de la teoría cinética molecular se debe a muchos científicos. Bernoulli fue el iniciador 
en 1 850, luego fue perfeccionada gradualmente por Clausius, Maxwell y finalmente Boltzmann.

Patm
rr Extremo abierto
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Química

La teoría cinética molecular es una de las más exitosas dentro de las ciencias naturales, puesto que 
logró explicar todas las leyes experimentales de los gases, e incluso se hizo extensiva al estado líquido 
y sólido.

La teoría cinética molecular se basa en los siguientes postulados:
1. Las moléculas de un gas ideal son puntuales, es decir, son de forma esférica y de dimensión 

(volumen) despreciable.

■ ■ '•••«- •  • 
te'j»' •

Cada m olécu la  es com o  un punto m atem ático, es 

decir, casi sin d im ensiones - 0 )

2. Las moléculas están en movimiento continuo, rápido y al azar, describiendo trayectorias rectilíneas.

Las m olécu las presentan un m ovim ien to  rápido, a l azar y

1 ■>
rectilíneo, con  energía cinética E c  = — m v  , donde " m  ” es la

2
"■ m asa de la m olécu la  y “o "  su velocidad.

3. No existe fuerzas de repulsión ni atracción molecular, es decir, las interacciones moleculares son 
nulas: Fr = 0, Fa = 0; por lo tanto, poseen un movimiento libre.

4. Los choques intermoleculares y contra las paredes del recipiente son perfectamente elásticos, es 
decir, no hay una pérdida neta en la energía cinética total de las moléculas.

Puede haber una transferencia de energía cinética en una 
colisión, pero  no  se produce una pérdida neta en la energía 
cinética total:

Ec, + Ec2 = Ec3 + Ec,, AE c = 0
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5. La energía cinética media de las moléculas sólo depende de la temperatura, en foima directamente 
proporcional.

|a  mayor T mayor será ia Ec 
i A menor T menor será la Le

Ec = -k T
2

Donde:

k =» constante de Boltzmann; k = 1,38a 10 i6 ergios
K x molécula 

T =» temperatura en escala absoluta (Kelvin): K

Para un mol de moléculas ( NA moléculas = 6,022 x 1023 moléculas) la energía cinética media e 
Donde:
R -» constante universal de gases ideales

R =  k x N , =  1,38x10'16 x 6 ,022xl023 =  8,314 x 107 erg ’ ° S-■
K x mol

Ec = -R T  
2

6. La velocidad cuadrática media (v ) o velocidad promedio de traslación molecular depende de la 
temperatura y la masa o peso relativo de la molécula.

Donde: R =8,314x10,7 ergios 
K x mol

V =
3 R T -* Unidad: -£21

\ M s

T =» K ; M ■=> g/m ol

Ademas se debe tener en cuenta que: v =
2 2 2 2 

V, + V , + V, + . . .  .vN

N
, es la raíz cuadrada del promedio

de las “N” velocidades cuadráticas (de las “N” moléculas presentes).
La fórmula de velocidad cuadrática media podemos demostrarla matemáticamente de la 

siguiente manera:

Para una cierta muestra gaseosa cuya masa es “m”, la energía cinética media será: Ec = -im  v2

Para 1 mol de gas (m = M ) se tendrá: Ec = — M v 2 . . .  (a)
2

_  3
Además, del postulado 5 se tiene: Ec = — RT ...  (6)

2

Igualando (a ) y CP): -  M v  2 = -  RT -  M v 2 = 3RT II
ll> 3RT

M
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Ejemplos aplicativos 

Ejemplo 1
Se tienen dos recipientes, uno de ellos 
contiene 0 2Cg) a 27°C y dos atmósferas de 
presión y el otro N2(g) también a 27°C y una 
atmósfera de presión ¿Cómo es la energía 
cinética media de las moléculas de dichos 
gases?.
I. En el 0 2(s) es mayor
II. En el N2(g) es mayor
III. Es igual para ambos gases 
Resolución:
La energía cinética media de las moléculas 
gaseosas sólo depende de la temperatura, 
como la temperatura del 0 2(g) y el N2Cg) es la 
misma, entonces la Ec también es igual en 
ambos gases.

¿En qué tiempo percibirá el olor dicha 
persona?
Resolución:

: III

Datos:

Gas: H2S(M= 34)
T: 27°C= 300 K

d = 1000 cm t = ?

Se sabe: t = 4  . . . .  (a) (v) 
v

Ejemplo 2
¿En qué relación deben estar las temperaturas 
del H2 (M =2 ) y CHj (M = 16), para que 
ambos gases tengan igual velocidad 
cuadrática media?
Resolución

3RT, 3RT, ‘ 2
16

1

Ejemplo 3
Se hace estallar una bomba casera que 
contiene al gas pestilente H2S a una distancia 
de 10 m de una persona, a 27°C.

(v) =
3RT

M
, reemplazando valores:

3,314 x 107
Ergio N
mol

(300K)
= 4 j x 104£iH

34 —í 
mol J

Reemplazando en (a)

{ = d = ...lOOOcm =002s 

v 4.7.104 —

Un gas real tiende a un comportamiento ideal, a presiones bajas y temperaturas altas, porque a 
dichas condiciones las fuerzas intermoleculares tienden a cero.

A condiciones ambientales (un promedio de 25°C y una atm de presión). Los gases muy ligeros (de 
menor peso molecular) tal como H2 y He tienden mejor a un comportamiento ideal.

Se debe recordar, de que un gas ideal sólo es una percepción mental o un gas hipotético; por lo tanto, 
es obvio que no existe.
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l  E c u a c i ó n  U n i v e r s a l  d e  G a s e s  I d e a l e s  j

Figura i3.5 Un estado particular de una cantidad dada ( n)  de gas está definida por funciones de estado (presión, 
volumen y temperatura).

i a l
»  

o
o

o o
o o 9 ay

Es d e n o m in a d a  ta m b ién  ecuación de estado d e  los  gases  id ea le s , p o rq u e  nos  p e rm ite  e s ta b le c e r  

u na  re la c ión  d e  fu n c ion es  d e  es ta d o , q u e  d e fin e n  un es ta d o  particu lar d e  una  c ie rta  can tidad  d e  gas  (n ).

Donde: n = —
M

R =» con stan te  u n iversa l d e  gases

V  => V o lu m en  d e l gas, d e b e  m ed irs e  s ie m p re  en  litros (L )

T  =» T em p era tu ra  d e l gas, d e b e  m e d irs e  e n  e s ca la  K e lv in  (K )

P  =» P res ión  abso lu ta  d e l gas

A  co n tin u a c ión  se ñ a la m o s  los p rin c ip a les  v a lo re s  d e  la  con stan te  u n iversa l d e  gases  (R )  q u e  se 

u tilizan al ap lica r la  e c u a c ió n  u n iversa l. Sólo dependen d e  las unidades de presión q u e  se  d e b e n  

em p lea r.

Valores de R. Si la p res ión  se  e x p re s a  en :

■ Atmósfera =► R =  0,082 a lm  x ^  • mmHg ó Torr =► R  =  62,4 m m ^  x ^
K  x m o l K x m o l

- kilopascal =» R =  8,3 ^
K x m o l
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Química,

V e a m o s  las otras formas d e  ex p resa r  la  ecuación universal:

P V  = —  RT
M

D on d e  m  e s  la m a s a  e n  g ra m os  d e l gas  y  M e s  la  m a s a  m o la r  d e l gas, e x p re s a d o  e n  g/mo!

m
En fu n c ión  a  la  d en s id a d  | D = -2.J d e l gas  ten e m o s : P M  = -¡22 R T P M  -  D R T (3 )

La  ex p re s ió n  (3 )  n os  in d ica  q u e  la  densidad del gas es  inversamente proporcional a  ia 

temperatura y  directamente proporcional a la presión. Si a u m en ta m o s  la  p res ión , e l v o lu m en  

d ism in u ye , p o r  lo  q u e  la  densidad aumenta; si aumentamos la temperatura e l  v o lu m e n  au m en ta , p o r  

lo  tanto, la  densidad disminuye

Ejemplos aplícativos
Ejemplo 1
Hallar la  p res ión  e n  k P a  q u e  e je r c e n  10 gram os d e  

H2(g) c o n te n id o  e n  un b a lón  d e  a c e ro  de 10 litros 

d e  ca p a c id a d  a  7°C 

Resolución:

Datos:

Gas: H2(M=2)

V  =  10 L  T  =  7°C +  273 =  280 K

m  =  10 g  P  =  ??

R e em p la za n d o  en  la e c u a c ió n  (2 ) :  P V  = ^  R T .s e
M

tiene :

(P ) (1 0  L ) =  í  - ° s  ) (  - ' 3k- g - )  (2 8 0 K )
(2g/m olJ( moi.K

E fec tu an do : P  =  1 162 k P a

Ejemplo 2
Hallar la  d en s id ad  d e l p rop a n o  (C 3H J  co n te n id o  

e n  un b a lón  a  700 torr y  68°F.

Resolución:

Datos:

Gas: C 3H s(M = 4 4 )

P  =  700 m m H g  T  =  68°F 

D =  ?

°F  -  32 K  -  23 6 8 -  32 K 273

9 5 9 5

E fec tu an d o : K  =  293

R e e m p la z a n d o  e n  la  e c u a c ió n  (3 ) :  P M = D R T , 

ten e m o s

(700  to rr) (  44 - § - )  = (D ) í  62,4 J°ELJL| (293 K )
(  m o l ;  (  m o l .k j

E fec tu an d o : D =  1,68 g/L 

Ejemplo 3

En un b a ló n  d e  a c e ro  cu ya  ca p a c id a d  es  d e  

60 litros s e  t ien e  o x íg e n o  a  27°C y  0,82 a tm  d e  

p res ión . ¿Cuál e s  la  m asa  d e  o x íg e n o  c o n te n id o  

e n  e l ba lón?

Resolución:

D alos:

G a s : O , (M  = 32 )

V  = 60 L 
P  = 0,82 a tm

m o 2= ?
T  = 27°C  = 300 K

S ea  sa b e : P V  = - ^ R T  
M

0,82 x 60 x 32 c . 
m  = —--------------------"  64 g

PVM
RT

0,082 x 300
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VOLUMEN MOLAR (V J

Es e l v o lu m e n  q u e  o c u p a  1 m o l - g r a m o  d e  un  g a s  a  una d e te rm in a d a  p r e s ió n  y  te m p e ra tu ra . Su

v a lo r  n o  d e p e n d e  d e  la  n a tu ra le za  d e ! gas, e s  d ec ir , si se  t ien e  e l  v a lo r  d e  la p re s ión  y  la tem pera tu ra , se  

c o n o c e  e l v o lu m e n  m o la r

D e la  e c u a c ió n  u n iversa l te n e m o s : P V  =  nR T

Si n =  1 m o l => V  =  V m

C o m o  m en c io n a m o s  a n te r io rm en te , e l  v o lu m en  m o la r  s o lo  d e p e n d e  d e  P  y  T.

E je m p lo

H a llar e l v o lu m en  m o la r  d e  h e lio  (P .A .= 4 )  a  8,2 a tm  y  127°C 

R e s o lu c ió n :

El v o lu m e n  m o la r  n o  d e p e n d e  d e l tipo d e  gas, lu e g o  e l  v o lu m e n  m o la r  d e  H e a  P  =  8,2 a tm  y

T = 1 2 7 °C + 2 7 3 = 4 0 0  K  se rá : V m = —  = 0,082 x 4-° -  = 4 L / m o l
m P  8,2

¿Cuál es el volumen molar en condiciones normales (C.N.) de presión y temperatura?
En co n d ic io n e s  n o rm a le s  e l  s is tem a  g a s e o s o  p re sen ta  u n a  p re s ión  y  tem p era tu ra  d e fin id a :

P 0 =  1 a tm  =  760 m m H g  y  T 0 =  0°C =  273 K

E n ton ces  e l  v o lu m en  m o la r  n o rm a l será  un va lo r  co n s ta n te , in d e p e n d ie n te  d e l tipo  o  na tu ra leza  d e l gas.

v  RT o 0,082 .a tm ,1 .x 273 K  _  

m“ P 0 m o l . K  x 1 a tm
V m = 22,4

m ol

P V m = R T V „
R T

P
. . . ( 4 )

litros

m o l

In te rp r e ta c ió n : A  c o n d ic io n e s  n o rm a les  (C .N .).
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Figura 13.6 A condiciones normales, un mol g de tres gases distintos, ocupa cada uno22,4 L f\ln¡ , volumen molar 

normal)  y contienen igual número de moléculas ( un mol de moléculas).

* t *
o * dÓ  Tíímpératúra;

Jó. Presión:, 1 atm t ^

O  Volumen: ^  ’jV V ?
:tl. Masa::

.’i  » *. i  v*CíÉMíífr0 '' 6,022x 10

Ejercicio:
En 448 L de NH3 (amoniaco gaseoso) a C.N. 
Calcular:
I. Número de moles
II. La masa de NH3
III. Número de moléculas y número de átomos

IV. La densidad de NH¡

Resolución:

Gas =  NH3(M  = 17u.m.a)

Teoría
Problema

lmo!(NH3) —  22,4 L 

n —  448 L
n = 20 moles

Generalizando a C.N.:

11.

Teoría : 17g —  22,4 L 
Problema : m —■ 448 L

III.

m = 340 g

Teoría : En 22,4 L  —  NA moléculas 
Problema : En 448 L  —  N

N = 20Na 
moléculas

Además se nota que cada molécula de NH3 
posee cuatro átomos (un átomo de N y tres 
átomos de H)

m V
IV. Se sabe: n = —  , también n = —

A C.N.: n
M

W M

ny>

Para NH3: D„ = -17^ Ü 1P1 = 0,76g/L 
22,4L/mol

Otra forma de evaluar la “D0” sería aplicando 

la ecuación universal: P0M = D0RT0, pero es 

mucho más operativo. Evidentemente, 
obtendremos el mismo resultado.
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LEY DE AVOGADRO
Amadeo Avogadro, químico italiano (1 776- 1 856), para explicar ¡a ley de combinación química en 

fase gaseosa (propuesto por Gay- Lussac),enl 811 planteó una hipótesis que actualmente se llama Ley 

de Avogadro.

Alas mismas condiciones de presión y tempe natura (condiciones de Avogadro), los volúmenes de dos 
gases están en la misma relación que sus números de moléculas (número de moles).

Condición de Avogadro: P y T =  constante

Para gas “A”: PVA =  nAR T  (a )

Para gas “B": PVB =  n8RT.........(p)

Dividiendo (a)  (P):
V.

ai los gases ocupan Igual volumen (VA =  VB) entonces contienen igual número de moles; por lo tanto, 
igual número de moléculas: nA =  nB

Número de moléculas de gas “A" número de moléculas de gas “B”

Corolario de la Ley de Avogadro
“A igual P y T (condiciones de Avogadro), el volumen molar (Vm)  es igual para cualquier gas” .

Para gas “A": PVm(A) =  RT......... (1)

Para gas “B” : P V ^ , =  RT......... (2)

(1) (2) : Vm(A)=Vm(B)

De acuerdo con la Ley de Avogadro, la relación entre los volúmenes que intervienen en una reacción 
es necesariamente idéntica a la relación entre moléculas. El propio Avogadro introdujo, para explicar 
las reacciones entre gases de acuerdo con esto, la idea de que los elementos gaseosos podían estar 
compuestos por moléculas diatómicas y no por átomos individuales.

La Ley de Avogadro introducía, además la idea de considerar cantidades de cualquier sustancia que 
contuvieran el mismo número de partículas (átomos o moléculas) dando lugar así al concepto de mol.
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Por ello, el número de partículas que contiene el mol de cualquier sustancia (6,022x1025) se 
denomina número de Avogadro, en honor de este químico, aunque él mismo nunca llegó a conocer 
el valor de este número.

A manera de aplicación de la Ley de Avogadro veamos la explicación hecha por éste a las 
observaciones experimentales de Gay - Lussac de la combinación de volúmenes, a igual P y T.

Observación: 2 volúmenes +  1 volumen 2 volúmenes
de hidrógeno de oxigeno de vapor (H2O)

Explicación: fe- ^  ,

Ecuación:
Quíhaica 2 H 2(x) 2 H 20 (g)

/ E cuación G eneral de G ases I deales J

Si un gas es sometido a un proceso donde varía su temperatura, presión y volumen manteniendo 
constante sólo su masa, por lo tanto el número moles será también constante, estos 3 parámetros se 
pueden relacionar de la siguiente forma:

. . r *
PV=:nR ,'T

Analizando dos estados (inicial y final) de una cantidad dada de un gas tenemos:
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C a p í t u l o  XIII
E stado G aseoso

P V
Para el estado (1): ——- - K . . . .  (a )

P, V
Para el estado (2): -  -  = K ... (P)

igualando (a) y (p): P . V ,

T,

P2V2 Ecuación general de gases para 
dos estados particulares

Generalizando para varios estados de una muestra gaseosa tenemos:

P)v l P2V2 P 3 V3 .. = constante
■1', t 2 t 3

Ejemplos aplícativos
Ejemplo 1
Si en un sistema cerrado la presión absoluta de 
un gas se duplica, la temperatura absoluta 
aumenta en un 20 %. ¿En qué porcentaje habrá 
variado su volumen?
Resolución:

Al inicio Al final

P, = P P2 = 2P

T, = T T2= í i ^ '  
l 100,

< II < «< II •N)

Como la masa es constante, aplicamos la 
ecuación general

P, V, p 2 V2 ( P ) ( V )  (2P)(V2)

T, T2 en 120 T 
100)

Efectuando obtenemos:

V2 =  0,6 V ó 60 % de volumen inicial

Entonces el volumen ha disminuido en 40 ‘

(AV =  V - 0,6 V =  0,4 V)

Ejemplo 2
Un globo sonda que contiene helio a nivel del 
mar tiene un volumen de 10 litros a 25°C y 
una atm de presión. El globo se eleva una cierta 
altura donde la temperatura es 17°C y la presión 
es 500 mmHg. ¿Cuál es el nuevo volumen del 
globo?
Resolución:
Al inicio
V, = 10 L 
P, = 760 mmHg 
T, = 25°C = 298 K 
n

Al final 
V2 = ?

P2
T2 = 17°C = 290 K 
n

Aplicando la ecuación general y reemplazando 
valores tendremos:
P,V, P2v2 760 x 10 500 x V2

298 290

Efectuando: V, = 14,8 L

Ejemplo 3
¿Qué volumen ocuparía 2,5 L de N2 que se 
encuentra a 20°C y 2 atm. Si lo trasladamos a 
C.N.?
Resolución:

Se cumple:
P Vr 1 M P0V0

T ,

2 x2,5 _ 1 * v o
293 273

► V0 =  4,66 L
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L eyes d el  E stado G aseoso
(PROCESOS RESTRINGIDOS)

Son leyes experimentales (empíricas), descubiertas por diferentes científicos yen diferentes épocas, 
quienes realizaron trabajos cuidadosos con los gases reales.

Como una necesidad para explicar estas leyes experimentales, los científicos tuvieron que crear la 
teoría cinética molecular e inventar un modelo perfecto de gas (gas ideal), como señalamos 
anteriormente.

La teoría cinética molecular tuvo un éxito espectacular al explicar satisfactoriamente estas leyes y 
otras como la ley de difusión gaseosa de Graham.

1. LEY DE ROBECT BOYIE (1662): Proceso Isotérmico ____________________________ _

Robert Boyle, fue uno de los primeros científicos experimentales. Además de descubrir la ley de los 
gases inventó la bomba de vacío y mostró que el aire es necesario para la combustión, respiración y la 
transmisión del sonido. En su famosa obra El quím ico escéptico propuso que la materia está compuesta 
de diversas partículas, que se pueden agrupar entre sí, formando sustancias químicas. Por lo tanto 
atacaba frontalmente a la teorfa de los cuatro elementos (agua, tierra, aire y fuego) de Aristóteles.

Abate E. Mariotte, físico francés, en 1 676 formuló con mayor prec isión la ley de Boyle como resultado 
de sus experimentos de compresibilidad de gases; por lo que se le conoce también como ia ley de 
Boyle-Mariotte. Esta ley podemos plantearla de la siguiente manera:

f Para una misma masa gaseosa (n=cté ), si la temperatura permanece constante (proceso isotérmico), 
i la presión absoluta varia en forma inversamente proporcional a  su volumen.

Figura 13.7 Experimentos similores realizó Boyle. Se observa que cuando la presión aum enta, el volumen disminuye 
si la tem peratura y la cantidad de gas perm anecen constantes.

^  =76 era Hg

n

7 6  can

(i) (2) (3) (4)

76 cm Hg 76 cm Hg 76 cm Hg

■U
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C a p í t u l o  XIII
Estado G aseoso

Llevando a una tabla los valores de presión y volumen para cada estado de! gas observado en 
el experimento a temperatura constante, tenemos:

Estado P(cmHg) V(mL) PxV(cmHgxmL)

1 76 50 3 800

2 95 40 3 800

3 114 33,33 3 800

4 152 25 3 800

La tabla anterior nos muestra claramente que el volumen varía inversamente proporcional a la 
presión por lo que el producto Px V toma un valor constante. Observar también (estado (1) y (4), que 
si la presión se duplica el volumen se reduce a la mitad.
Explicación según la teoría cinética molecular: al no variar la temperatura, la energía cinética (por 
lo tanto la velocidad) de las moléculas no varía, pero ai disminuir el volumen, la distancia recorrida 
para colisionar contra la pared del recipiente disminuye por lo tanto aumenta la frecuencia de 
choques moleculares por unidad de área, aumentando así la presión. Por lo tanto el volumen varía 
inversamente proporcional a la temperatura.
Graficando P vs. V

i f rv —
La relación inversa de la presión y el volumen se puede escribir: P a — ̂  ( ^  J , significa que la

presión es inversamente proposicional al volumen, si se mantiene constante el número de moles y 
la temperatura.
Introduciendo una constante de proporcionalidad (KT, constante de Boyle) tenemos:

p v  = k t
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Üuímíea

Para dos estados, inicial (1) y final (2) tenemos la siguiente relación: P,V, P2V2

Se observa:

V, >  V2 -» P, <  P2, lo que demuestra la variación inversa 
entre la presión absoluta y el volumen, si la temperatura 
permanece constante.

Para dos cantidades inversamente proporcionales, el gráfico resulta una curva hiperbólica 
equilátera que es asintótica a los ejes P y V. Pero si se gráfica la presión absoluta versus la inversa 
del volumen, la relación es directamente proporcional y el gráfico es una recta. A continuación se 
indica dos isotermas en diferentes planos:

íx T>Tb )

P.Vj

-Ta-*-|
Isotermas

-Tb^

Pt P2

Ejemplos aplicativos
Ejemplo 1
Se desea comprimir 10 litros de oxígeno 0 2, a 
temperatura ambiental, que se encuentra a 
90 kPa, hasta un volumen de 500 mL. ¿Qué 
presión en atmósfera hay que aplicar? 
Resolución
Estado inicial (1) 
V, =  10 L 

P, =  90 kPa 
T ; n

Aplicando: P[V, =  

Efectuando:

P2 = 1800 kljtá >

P,V,

Estado final (2)
V2 =  500 mL =  0,5 L 
P2 =  ?
T ; n

=* 90x 10 =  P2x0,5

1 atm

101,3kpá
17,77 atm

Ejemplo 2
El C02 gaseoso ocupa dos litros a 8 atm de 
presión. Si lo trasladamos íntegramente a un 
recipiente de 10 litros de capacidad, ¿qué 
presión ejercerá en Torricelli? El proceso fue 
isotérmico.
Resolución:
Estado inicial (1)

P, =  8 atm 
T ; n

Por Boyle: P,V, =  P2V2 
Efectuando:

P2 = 1,6 â ríi x 760 torr = 1 216 torr

Estado final (2) 
V2 =  10 L 
P2 =  ?
T ; n

=» 8x2 =  P,x 10

1 apfi
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C a p í t u l o  XIII
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Ejemplo 3

Un b a lón  d e  a c e r o  d e  30 litros d e  ca p a c id a d  

c o n tie n e  p rop an o , C jH ^ ,  a  tres a tm ós fe ra s  d e  

p res ión . Si se  a b re  c o m p le ta m e n te  la  vá lvu la  

y  se  d e ja  ex p a n d ir  h a s ta  la  p re s ión  n orm a l; 

¿qu é v o lu m en  d e  C 3H 8 a  p re s ió n  n orm a l h abrá  

esca p a d o? . El p r o c e s o  s e  rea lizó  a 

tem p era tu ra  con stan te .

Resolución:

Tniftial
2 ¡ i P i n ¿ ( 2 ) |

T=Cte

Vj=30 litros V2=?
P j= 3  atmósferas É2= 1 atmósferas

V2= volumen de C 3Hg 
fuera + dentro 
del balón

A p lica n d o  la  L e y  d e  B oy le  

P ,.V , =  P 2.V2

(3  a tm )(3 0  L )  =  (1 a tm )(V 2)

= » V 2 =  90 litros

Este e s  e l  v o lu m e n  tota l final, p e ro  e n  e l b a lón  

tod a v ía  q u e d a  a lg o  d e  gas  cu yo  v o lu m en  e s  30 

litros

- »  v o lu m e n  q u e  e s c a p ó  =  90 L  -  30 L

=  60 litros

Ejemplo 4

¿Cuántos c e n t ím e tro s  d e  m ercu r io  d e b e m o s  

a d ic io n a r  e n  la  ra m a  izq u ie rd a  d e l tubo en  

fo rm a  d e  U d e  s e c c ió n  transversal u n ifo rm e, 

para  q u e  la  a ltura d e l a ire  e n c e r ra d o  

d ism in u ya  en  1/3 d e  su va lor?  A su m a  p res ión  

a tm o s fé r ic a  n orm a l y  tem p era tu ra  co n stan te  

en  e l  p ro ceso .

Resolución:

X cm

6 0  cm
54 cm

-FvíÜL

r-

D e la  figu ra  in ic ia l ten em o s :

P re s ión  @  = P res ión  (N )

66 c m H g  + 76 c m H g  = P ^ q

= *  p a i r e ©  =  ]42  c m H g  

A d e m á s  0  = 18 xÁ rea

A l a d ic io n a r  “x ” c m  d e  H g e l s is tem a  q u e d a rá  
segú n  la  figu ra  final in d ica d a  

P re s ió n  @  = P re s ión  ( g  

54 c m H g  + x c m H g  + 76 c m H g  = 

pa ir e ©  = 0 3 0  X )  c m H g  

ÂIRE ©  = ' 2 * Áfea 
L u e g o  p o r  L e y  d e  B oy le  

P a i r e  ©  • ^ a i r e  ©  =  P a i r e  ©  • ^ a i r e  ©

(142 c m H g )(1 8 x Á re a ) (1 3 0 + X  c m H g ) 

(12 x Á re a )

X  = 83 c m  d e  Hg
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----------------------------------------------------------------

2. LEY DE JACQUES CHARLES (1 787): Proceso lsobárico

Q i i í f i í l a c i

Físico francés, fue pionero de los vuelos con globos que contienen gases calientes o globos

aerostáticos. Charles, con ciertas limitaciones económicas, nunca llegó a publicar su trabajo. 

Gay- Lussac lo encontró por causalidad. Repitió el trabajo de Charles y publicó sus trabajos en 1 802.

Charles, en I 873, logró elevar un globo aerostático con un hombre. Este hecho impresionó tanto a 

Luis XVI, que le montó un laboratorio en la Sorbona.

La ley de los gases podemos plantearla de la siguiente manera:

¡ Para cierta masa gaseosa (n=cté.), si la presión es constante (proceso isobárico), entonces su j 
| volumen varia en forma directamente proporcional a  la temperatura. .___________________ ' j

Por lo tanto una muestra de gas se expande cuando se le calienta y se contrae cuando se le enfría. 

Analicemos la siguiente figura:

Explicación según la teoría cinética molecular: Al aumentar la temperatura, la energía cinética 

de las moléculas aumenta, pero este aumentó de velocidad de las moléculas se compensa con el 

aumento de espacio que debe recorrer para colisionar (al aumentar el volumen), por lo que la

frecuencia de choques o colisiones no se altera; por lo tanto, la presión no varía. En conclusión, el 

volumen varía directamente proporcional a la temperatura.

La relación del volumen y la temperatura absoluta quedaría expresada de la siguiente forma:

P

Para dos estados, inicial (1) y final (2) será:
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Gráficas: P vs. T

P®~P©~ P
T ,> T , _ » V,>V.

La recta, llamada isóbara, esta formada por infinitos puntos (cada punto es un estado particular del 
gas) que se encuentran a la misma presión, cuya magnitud es "P".

Observamos que a OK (cero Kelvin), la presión del gas es cero, lo que se justifica porque dicha 
temperatura hipotética no existe movimiento molecular.
La ecuación de recta (isóbara) obtenida por Charles en función de la temperatura en escala relativa 
Celsius (t) es la siguiente:

ó V = V0 (1 + a . t)V = V0 + a . V0t

Donde:
V0 =  volumen inicial del gas a 0°C
V =  volumen final del gas a una temperatura “t” grados Celsius
a =  coeficiente cúbico de expansión térmica del gas. El valor experimental obtenido es de 

1a = ----------- .
273,15

Esto significa que si se aumenta la temperatura en 1°C el volumen del gas aumenta en 1/273,15 su valor 
aO°C.

La gráfica (línea punteada) nos muestra que experimentalmente no es posible llegar al cero absoluto 
( 273,15°C), debido a  que a temperaturas muy bajas el gas se licúa (pasa al estado líquido).
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Qühniúci

La siguiente gráfica nos muestra, para cualquier presión (PA, PB o cualquier otro valor) y para 
cualquier gas, que las isóbaras se intersectan en el cero absoluto (-273,15°C).

La gráfica V vs. T (temperatura absoluta en Kelvin) es una recta que pasa por el origen de 
coordenadas, pero si se gráfica el volumen con la inversa de la temperatura absoluta, la gráfica es una 
curva hiperbólica equilátera.

V/T,

-P a-

-P b

ÍP¡T<^)

El primer globo aerostático que contenía aire 
cahenie fue Hecho por J. Charles, quien logró que el 
globo ascendiera más de 6 000 metros sobre el nivel 
del mar, en noviembre de 1 783._

____
Globo -Sonda: los observatorios 
meteorológicos, lanzan estos
globos para sondear las
condiciones de la 
atmósfera e informar a los 
aeropuertos sobre las condiciones 
del tiempo.
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Ejemplo 1

A presión constante, un volumen de 600 cm3 de 
gas sufre un calentamiento de 104C’F a 122°F. 
¿Cuál es el nuevo volumen que ocupa el gas? 

Resolución:

Si la presión es constante, se cumple la Ley de 
Charles

V,

■i

600 cm 3 V, . . . . ( a )

Convertimos 104°F a K: 

°F - 32 K - 273 
9 " 5

104 - 32 K - 273 •K = 313 = T,

También convertimos 122°F a K: 

122 - 32 K 273 ■ K = 323 = T,

Reemplazando en (a):

600 cm3 _ 2̂ 
31? " 323

V2 = 619,17 cm3

Ejemplo 2

Una vasija abierta es calentada de 27°C a 227°C. 
¿Qué porcentaje en volumen de aire habrá 
escapado?

Resolución:

Tnlrial (1)1 Final (2) I

Ti=27"C

El calentamiento es a presión constante (presión 
atmosférica); por lo tanto, se cumple:

V, V2 V, V, * x

V, V,

(27 + 273)K (227 +273)

De donde:

|v,-V,=x - *  = |v,=0,666V,

Luego, el volumen que ha escapado es los 2/3 del 
volumen inicial o el 66,6 % del volumen inicial.

Ejemplo 3

Un globo, cuyo volumen es de dos iitros y a 
temperatura ambiental, 25°C, se coloca dentro de 
una refrigeradora un buen rato, donde la 
temperatura promedio es de 1°C. ¿Cuál es el 
nuevo volumen del aire dentro del globo? 

Resolución:

La presión atmosférica, fuera y dentro de la 
refrigeradora es la misma, por lo tanto, el proceso 
es isobárico.

Inicial (1) Final (2)

V, = 2 L V, = ?

T, = 298 K 

P ; n

T2 = 274 K 

P ; n

Aplicando la ley de Charles y reemplazando 
valores tenemos:

V, V, 2
298

A
274

Efectuando: V2 = 1,83 L
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i, LEY DE 6AY - LUSSAC (1 802); PROCESO ISÓCORO 01SOMÉTR1CO

Q ü f í f i i s ü

Joseph Gay-Lussac, científico francés, realizó trabajos similares que Charles y era también muy 

aficionado a los globos. En i 804, ascendió hasta 7 000 m en un globo lleno de hidrógeno, marca récord 

qué permaneció imbatida durante 50 años. A diferencia de Charles, Gay - Lussac mostraba gran interés 

por la química, así logro aislar el elemento boro, preparó FH (fluoruro de hidrógeno) y la identificación 

del ácido cianhídrico o prúsico (HCN), un gas muy tóxico y venenoso. También descubrió la ley 

estequiométrica de la combinación de gases en una relación volumétrica sencilla y constante.

^ i Si el volumen dé un gas permanecé constante fproceso isócoro) para una cierta masa de un gas, su 
j presión absoluta varia directamente proporcional a la temperatura. . ________________

Analicemos un experimento, en base a la siguiente figura:

a  e  a  3
C b

' •  a  *a  e  a

&  c  a
w A ,  j l  a  /

Estado (3)

Explicación según la teoría cinética molecular: al aumentar la temperatura, aumenta la velocidad 

de las moléculas, como el volumen no varia entonces la frecuencia de choques por unidad de área 

aumenta, por lo que la presión aumenta. Por lo tanto, la presión varia directamente proporcional a la 

temperatura.

Matemáticamente podemos plantearlo de la siguiente manera:

Para dos estados del gas (inicia! y final) tendremos:
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Gráficamente, la Ley de Gay Lussac queda representada así:

2 > 1

La isócora (recta) formada por infinitos puntos (cada punto es un estado particular del gas) a 
volumen constante de magnitud “V”. Además la línea punteada indica que nunca el volumen de! gas 
llegaría a ser cero, porque a temperaturas bajas se produciría la licuación del gas.
Otros gráficos de esta ley son similares a los gráficos de la Ley de Charles:

Matemáticamente las gráfica anteriores se pueden representar mediante las siguientes ecuaciones: 

P 1— = Kv, si y = P, x  = — =* yx = fC (ecuación de una hipérbola)

P P— = Kv, si y = — =* y = Kv (ecuación de una recta horizontal o con pendiente nula)

— = K =► -----------= 1 ^ - P = K,t + 273,15 K,
V v t +273,15

Si y = P, x = t=> y = K̂ x + 273,15 Kv (ecuación de una recta que no pasa por origen de coordenadas 
y pendiente KJ
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Ejemplos aplicativos 
Ejemplo 1
Un balón de acero de 20 L de capacidad 
contiene oxígeno a 30°C y tres atm de presión. 
Si la temperatura se eleva en 60°F. ¿Cuál será 
la nueva presión en kPa?

Resolución:
Inicial (1) Final (2)

R =  3 atm P2 =  ?
T, =  30°C =  303 K T2 =  T, + zfT
V ; n V ; n
Primero convertimos el aumento de 
temperatura (  60°F) en Kelvin 

A°F _ AK _  60 _ AK 

9 ’  5 ~  9 5
> AK = 33,3

Luego, T2 == 303 + 33,3 =  336,3 K como el
P P

volumen es constante, aplicamos: —  = —

—  = — —  • -  P, = 3,33 atm 
303 336,3 2

P, = 3,33 ajin x 101,3 kPa = 337,3 kPa.
I a|Tn

Ejemplo 2
Si a una lata de aerosol se le incinera, llega un 
momento en que estalla. ¿Qué ley de los 
gases explica este fenómeno?
Resolución:
El gas freón que se encuentra dentrode la lata 
al elevar su temperatura aumenta su presión 

que vence la resistencia de la lata y ésta 
revienta. Se está cumpliendo la ley de 
Gay-Lussac

Un neumático de automóvil fue usado en 
verano a 86°F y la aguja de un manómetro 
marcó 303,9 kilopascal, al usar el mismo 
neumático, en invierno a 59°F ¿Cuánto 
marcará la aguja del manómetro? Considere 
la presión atmosférica normal.
Resolución:
Como se trata del mismo neumático, 
entonces el volumen es constante y con la 
misma masa de gas, entonces se cumple la 
Ley de Gay-Lussac:

Ejemplo 3

.0 )

En el verano:

p. =  Pman + Palm = 303,9 kPa + 101,3 kPa 
=  405,2 kPa 

T, =  86°F -> K

°F - 32 K - 273
9 5

86 - 32 _ K - 273 

9 ’  5

Efectuando: K = 303

En el invierno:

P2 -  Pman®* 101,3 kPa 

T2 =  59°F <  >  288K

Reemplazando en (I):

manv2.
303 K 288 K

P™ n$= 283,8 kPa

Finalmente debemos señalar lo siguiente: las leyes empíricas que terminamos de desarrollar 
se cumplen con mayor precisión para los gases ideales. Los gases reales cumplen estas leyes sólo 
a temperaturas altas y presiones bajas. A temperatura ambiental los gases reales ligeros (de menor 
peso molecular) como el H2 y He tienden a una comportamiento ideal; por lo tanto, cumplen mejor 
estas leyes.

592

www.FreeLibros.me



Capítulo XIII
Estado Gaseoso

í D e svia c ió n  del  C om po rtam iento  I deal
{GASES REALES)

A l e x p o n e r  la teo r ía  c in é t ic a  m o le c u la r  d e  los gases , se  ha a su m id o  q u e  las m o lé c u la s  n o  e je r c e n  

en tre  sí fu erzas d e  a tracc ión  ni d e  repu ls ión , a s im ism o  se ha  d e s p re c ia d o  e i v o lu m en  d e  las m o lécu la s , 

un gas  q u e  cu m p le  c o n  es ta  teo r ía  e s  un gas ideal.

En la  p ráctica , las fu erzas d e  a tra cc ión  m o le c u la r  ex is ten  y  p e rm iten  a  los ga ses  co n d e n sa rs e  y  pasar 

al e s ta d o  líq u id o  (g a s  licu a d o ).

Figura 13.8
a)  Isotermas de gases reales (NpHp CH4 y NHJ, cuando gradeamos PV/RT vs. P(presión) para un mol (n = l)d eg a s .  

Se observa que a presiones más altas hay mayor desviación respecto al comportamiento ideal.

b )  Tres isotermas para l mol ( n -  I )d e  nitrógeno (NJ. Se observa que a elevada temperatura ( I 000 Kj se acerca 
más aI comportamiento ideal y a baja temperatura (200 K ) se desvía más deI comportamiento ideal. A presión 
baja y temperatura elevada, tiende mejor ai comportamiento idea!.

RT

(atm)
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Quíndea

Para los gases reales se observan desviaciones mayores a medida que la presión aumenta.

A presiones altas, la densidad del gas aumenta, las moléculas están más cerca entre sí y las fuerzas 
de atracción son considerables, en este caso, hay mayor desviación al comportamiento ideal.

Al disminuir la temperatura de un gas, disminuye la energía cinética promedio de las moléculas; por 
lo tanto, las fuerzas de atracción aumentan y hay mayor desviación al comportamiento ideal. La figura
13.6 (a ) también nos muestra que el NH3 (molécula polar) tiene mayor desviación que CH., (molécula 
apolar), esto se explica debido a que las fuerzas inlermoleculares dipolo-dipolo en NH3son más intensas 
que las fuerzas de Van der Waals (en CH,). El H2 (gas de pequeño peso molecular) tiende mejor a un 

comportamiento ideal a condiciones ordinarias (P = 1 atm y T ~ 25°C).

En conclusión el comportamiento ideal de los gases se da a presiones bajas y temperatura altas.

Fue Johannes Van der Waals, físico holandés, el primero en desarrollar una ecuación general de los 
gases reales, para lo cual consideró hacer modificaciones en la ecuación universal de gases ideales. Así 
entonces, la presión del gas ideal se expresa:

Donde:
Preall es la presión medida experimentalmente con instrumentos 

an 2 , es el factor de corrección que se refiere a la presión debida a las fuerzas de atracción molecular,
V 2

“a" es una constante del gas; “n” es el número de moles y V es el volumen del recipiente.

Cuando las fuerzas de atracción son despreciables entonces la Pgas ~ Preal, debido a que el gas real

tiende a un comportamiento ideal.

En general, ia ecuación nos muestra que la presión del gas real es menor que la presión del gas 
ideal.

Así también el volumen del gas ideal será corregido según la expresión:

Vgas ideal.es e| volumen del recipiente que contiene al gas; nb, es el covolumen del gas (suma total del 
volumen ocupado por cada una de las moléculas); n, es el número de moles y “b” es parámetro que 
caracteriza a cada gas real al igual que el parámetro “a”

Una vez tomada en cuenta las correcciones de presión y volumen, la ecuación de Van der Waals es:

ideal

Vgas -  Vgas - nb
real idea)

Donde:
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Tabla 13.2 Valores de a y  b  o constantes de Van der Waals de algunos gases reates.

Gas a (atm,L2/mol2) b (litros/mol)

He 0,034 0,0237

Ar 1,34 0,0322

Kr 2,32 0,0398

h 2 0,244 0,0266

n 2 1,39 0,0391

COj 3,59 0,0427

CCI4 20,4 0,138

n h 3 4,17 0,0371

h 2o 5,46 0,0305

Ne 0,211 0,0171

Xe 4,19 0,0510

0 2 1,36 0,0318

Cl2 6,49 0,0562

c h 4 2,25 0,0428

Ejemplo:

En un recipiente rígido de 5,2 litros se tiene 59,5 

gramos de amoniaco N H ^ a  47°C. Determine la 

presión del gas a =  4,17atm.L2/mol2, b = 0,0371 

IVmol

a) Usando la ecuación universal del gas ideal.

b) Usando la ecuación de Van der Waals. 

Resolución:

a) Con los datos calculamos

W  59,5 g , _  ,n = —-    i—?... = 3,5 mol
M 17 g/mol

T =  47+273 =  320K 

al reemplazar en la ecuación universal: 

p _ nRT _ (3,5 mol)(0,082 atm.L/mol)(320K) 
V " 5,2 L

P = 17,7 atm

b) Del dato: a ,4 ,17—m-—  b =  0,0371 —  
mol2 m°l

Luego evaluamos los términos de corrección: 

a n 2 _ (4,17atm.L2/m ol2)(3,5mol)2 _ 18gatm 

V 2 (5,2 L ) 2 a m

Reemplazando en la ecuación de Van der Waals: 

(P + 1,89 atm)(5,2L- 0.13L)

= (3 ,5 m o l) í  0,082 — ? — 1 (3 2 0 K )
{  mol. K J

P = 16,2 atm

Al usar un instrumento, la presión real es 16 

atmósferas, se observa entonces que la ecuación 

de Van der Waals da un valor más cercano al real 
que la ecuación universal de gases ideales.
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P roblemas R esueltos

Problema 1
Una de las siguientes proposiciones no constituye 
una propiedad general de ios gases

A) Poseen forma y volumen variables.
B) Las moléculas de un gas se difunden a través 

de otro fluido con altas velocidades.
C) Se pueden comprimir fácilmente para ocupar 

volúmenes menores.
D) F.l movimiento molecular de un gas es 

desordenado o aleatorio (existe mayor 
entropía que el estado líquido),

E) Las fuerzas de atracción molecular se 
compensan con las fuerzas de repulsión 
molecular.

Resolución:
En un gas hay predominio de las fuerzas de 
repulsión molecular sobre las fuerzas de 
atracción, por ello las moléculas gaseosas se 
encuentran separadas en grandes distancias.

í Rpta: E

Problema 2
Acerca de las funciones del estado gaseoso.
¿Qué proposiciones son correctas?.
I. La presión absoluta del gas está dado por el 

conjunto de choques intermoleculares.
II. La temperatura absoluta del gas es 

proporcional a su energía cinética promedio.
III. El volumen del gas está definido por la 

capacidad del recipiente que lo contiene.
IV. Si los valores de presión, volumen y 

temperatura son conocidos entonces se 
determina un estado termodinámico del gas.

Resolución:
Analizamos cada proposición.
I. Es falso, porque la presión absoluta se 

determina como el conjunto de choques 
moleculares contra las paredes del recipiente 
que lo contiene.

II. Es verdadero, porque de acuerdo a la teoría 
cinética molecular, la energía cinética 
promedio es proporcional a la temperatura 
absoluta.

Ec = -  R.T.
2

III. Es verdadero, porque el gas se difunde 
aumentando su volumen y ocupando todo el 
volumen del recipiente que lo contiene.

IV. Es verdadero, porque la presión, el volumen y 
la temperatura son las únicas variables que 
determinan infinitos estados del gas 
termodinámico; es decir, sí varía una de ellas, 
tendremos un nuevo estado termodinámico.

[Rpta: II, III y  i v \

Problema 3
Sobre la teoría cinética molecular de gases es
incorrecto que:
A) Las fuerzas intermoleculares son nulas
B) Los choques entre las moléculas de un gas y 

contra las paredes del recipiente que lo 
contiene son perfectamente elásticos.

C) La velocidad promedio de una molécula 
gaseosa no depende de la temperatura 
absoluta.

D) Las moléculas de un gas se comportan como 
masas puntuales, esto es que poseen masa 
pero su volumen es despreciable.

E) El movimiento de las moléculas gaseosas es 
aleatorio

Resolución:
A) Es verdadero, porque las moléculas de un gas 

ideal poseen: Fa = 0 y F, = 0
B) Es verdadero, porque no hay variación de 

energía cinética de las moléculas luego de los 
choques.
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Se cumple:
Ec, + Ec2 = E'c, + E'Cj = cte

antes después 
del choque del choque

C) Es falso, la velocidad promedio de las 
moléculas gaseosas es directamente 
proporcional a la temperatura absoluta

Ec = — R.T 
2

J -m .v2 = A r .t  
2 2

“m” es la masa de 1 mol-gramo o sea M

N

3 R.T

M

D) Es verdadero, el volumen de una molécula es 

despreciable pero no su masa.
E) Es verdadero, el modelo del comportamiento 

gaseoso es estadístico porque las moléculas 
se mueven al azar, en forma desordenada y su 
energía depende sólo de la temperatura 
(movimiento térmico).

Rb

Problema 4
Señale lo que no se puede afirmar con relación a
un gas ideal.
A ) Es un modelo hipotético del comportamiento 

gaseoso que cumple con los principios de la 
teoría cinética molecular de gases.

B) Cualquier gas tiende aun comportamiento de 
gas ideal a presión baja y temperatura alta.

C) El vapor de agua a condiciones ambientales 

no tiene comportamiento de gas ideal.

D) El aire ambiental que contiene O, y N2 no 

tiene comportamiento idea!.

E) A presiones altas, un gas ideal puede ser 

licuado.

Resolución:

A) Es verdadero, porque el gas ideal es una teoría 

q u e  in c lu ye  a p ro x im a c io n e s  al 

comportamiento real de los gases.

B) Es verdadero, porque el comportamiento ideal 

se cumplen a presiones bajas y temperatura.

C) Es verdadero, el vapor de agua existe en 

equilibrio con su líquido; es decir las 

moléculas de H20  sí poseen fuerzas de 

atracción y éstas fuerzas no son despreciables 

como en el gas ideal.

D) Es verdadero, en este caso tanto el 0 2(g) como 

el N2(g) son gases reales.

E) Es falso, el gas ideal no existe; por lo tanto, no 

tiene sentido hablar de licuación de gas ideal.

\ Rpta: E  j

Problemas

¿A qué temperatura las moléculas de dióxido de

azufre S02(g) tendrán la misma velocidad

promedio qué las moléculas de 0 2(s) a 27°C?

Resolución:

La velocidad promedio para el SOa es:

3.R.T,so.

M,.

y para el es:

3.R.Tn

Mn
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AI dividir miembro a miembro las expresiones:

SO* •

%  M

«o ,  x Tso,

Ms0, x T0,

32.x T,
—  “  Tso - 600 K

-27°C 
2 atm escape gaseoso

c = >
2 litros

Inicio Final

a )' Al inicio ei número de moles de 0 2 es: 

n . PV _ (2X2)
0j RT (0,082)(300)

=  0,16mol-gramo

El volumen de 0 2 que escapó a C.N. es:

0,36 —!— x2,5min =  0,9 litros 
min

El número de moles de 0 2 que escapó a C.N. 
es

22,4 litros.............. Imol gramo

0,9 litros................x

Química

64 x 300 K

Problema 6

En un balón de acero de dos litros de capacidad 

se tiene 0 2{g) a 27°C y des atmósferas de presión.^ 

Por un agujero se escapa este gas a razón de 0,36 

litros/minuto medidos en condiciones normales, 

durante 2,5 minutos.

Determine la masa y la presión final del 0 2(g) en el 

balón, si el proceso es isotérmico.

Resolución: —

- -27°C

2  litros

=» x  =  0,04 mol-g

n 0 2( ( )  =  n 02( l )  ~  n 0 2(escapó)

=  0,16-0,04 =  0,12 moles 

La masa final es:

W 0j =0,12 x32g =3,84g

b ) En las condiciones finales: 

nQ . R.T.
'Os- v

(0,12)(0,082)(300) 1,5 atmósferas

Prablema 7

La densidad del amoniaco NH3Cg) a 22TC  y una
atmósfera de presión es 0,4 g/L
¿Cuál será su nueva densidad a 0,5 atmósferas y
127°C?.
Resolución:
En condiciones iniciales planteamos:

P , . M =D ,. R . T,

En condiciones finales será:

P2. M  = D2. R . T2

Al dividir miembro a miembro tenemos:

P, D..T,
P  D  T2 2 • *2

Reemplazando valores: . -  (0 ^ C 5 0 0 K )
0,5atm (D2)(400 K)

-> D2 =  0,25 g/L

Problema l
Un tubo de 125 cm se llena con mercurio hasta la 

mitad con mercurio y se invierte en una vasija 

llena de este líquido de modo que el aire del 
interior no escape. Si el tubo se mantiene 5 cm 

introducido en el recipiente, ¿cuál será la altura 

de Hg sobre la superficie libre del recipiente?
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Resolución:

62,5 cm

62,5 cm

Analizando la reacción de disociación
PCi5(g) = PC13(2) + Cl2(„

Inicio : nmoí 0 0
Se disocia: xm ol —  —

Final : -—  xmol xmol
Final: (n - x )  0 )

• n Tüla, = (n - x) + (x) + (x) 
=  (n + x ) moles

(x)

De la Figura deducimos para: 

ÍV, = A x 6,25 
(1) P, = 76cmHg

V2 = A k (120 - h) 
(2) |p 2 = (76 - h) cmHg 

T

Por ley de Boyle: P,V, =  P2V2 

76 x /  x 62,5 = (76 - h) x /  (120 - h)

h2- 196 h + 4370 =  0 
Resolviendo ia ecuación cuadrática: 

h =  25,65 cm

Problema 9
Un recipiente n'gido contiene PCl5(s) a una atm y 
27°C, se calienta hasta 102°C y la presión del 
sistema aumenta en 50 % por que una parte dei 
PCI*,, se transformó en PC l^, y C12M ¿Qué
porcentaje molar del PC15(S) se transformó?. 
Resolución:
Al inicio tenemos:

V íno les

PC15(S) P '

27°C

Para el estado inicial
P ,.V , = (n ) (R )(T , ) ........(1)
Luego de que el PC15 se disocia parcialmente, al 
Final tenemos una mezcla:

PCL • PCI3 + Cl2

Para el estado Final tenemos:
P2. V, = (n -  x ) RT2  (II)

Al dividir miembro a miembro 11/1

(n = x)(R)(102 + 273)

1,5P,

(n)(R)(27 <

(n * x)(375) 
(n)(300)

273)

n = 5x

% de PC15 que 
se transformó

x
5x

100 = 2 0 c

Problema 10
El gas mostaza es sumamente tóxico, quema la 
piel y produce daños irreparables, fue usado en la 
guerra de irán -  IRAK.
¿Cuál es su fórmula más probable de dicho gas, si 
5,3 gramos dei gas ocupan un volumen de 0,82 
litros a 1 atmósfera y 27°C?
A) C3H4 C1S B) C4HsC12S C) C5H8C1S
D) C2H4CIS E) CHjCIS,
Resolución:
Para conocer la fórmula molecular del gas 
mostaza, debemos conocer el peso molecular del 
gas. Con datos y la ecuación universal:

M = ^ I = (5.3 )(° , °82)(30Q) =  159 g/mol 
P .V  (1X0,82)

Luego buscamos en las alternativas qué fórmula 
corresponde a este peso moleculary observamos 
que es: C4H8C12S

| Rpta:
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Problema 11
En un matraz se tiene gas hilarante N20 (g ) a 
700 mmHg de presión y 80,6°F, si se adicionan 
200 g más del mismo gas la presión aumenta a 
1 400torr y la temperatura a 260,6°F. Hallar la 
masa inicial del gas.
P.A(u.m.a): N =  14, O =  16 
Resolución:

(Inicial) (Final)

Para el estado inicial, planteamos ecuación 
universal:

W ,
P , .V .

Para el estado final:

M

W ,
P2 •v  = -=r- 

M,
. R.T

Dividiendo miembro a miembro:

’ ü l  ^ L ÍL  
p 2 '  w 2t 2

Reemplazando valores:
700 torr (W ,)(300K)

1400 ton" (W , -  200g)(400 K) 

W, =  400 g

Observación:

Para convertir un valor de °F a K empleamos 
°F -  32 K -  273

Al inicio: 

Al final:

9 5
80,6 -  32 K -  273 _ 

9 5
260,6 -  32 ¡C 273

K  =  300° 

K = 400°

Problema 12
Cierta masa de gas se encuentra a 700 mmHg de 

presión ocupando una ampolla de volumen 

desconocido, si se retira una cierta cantidad de 
gas se observa que ésta ocupa 1,5 mililitros con 

una presión de una atmósfera. La presión del gas 

restante en la ampolla es 600 mmHg.
Hallar el volumen de la ampolla si la temperatura 

es constante.
Resolución:
Realizamos un esquema del proceso

600  mmHg 
VmL

(Inicial) (Final)
Se observa que a la misma temperatura y en el 
mismo volumen de la ampolla la masa extraída 
de gas (mL) ejercía una presión de:
700 - 600 =  100 mmHg

Luego por Ley de Boyle - Mariotte:
P , . V, = P2. V2
(100 mmHg) (V) =  (760 mmHg) (1,5 mL)

V =  11,4 mL

Otro método
Asumiendo un número de moles para cada masa:
moles iniciales n
moles extraídos n'
moles finales n"
luego se cumple: n'+n" = n (I)
además: n =  P.V/R.T.

Reemplazando valores en (1):

(1,5mi 760torr) (600torr)(V) _ (700torr)(V)
R.T. R.T.

Resolviendo: V =  11,4 mL

, R.T.
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Preb!8mal3
Un gas se encuentra en un recipiente de 1,5 litros 
ejerciendo una presión de P0, entonces el gas se 
extrae poco a poco con ayuda de un émbolo cuya 

cámara es de 1,5 litros de volumen, a temperatura 
constante.
Hallar el número de recorridos (“n”) que realiza el 
émbolo para que la presión disminuya hasta la 

dieciseisava parte del inicial:

1,5 litros
1,5 litros

Reemplazando en ia ecuación (11)

La válvula “A" se abre para que una parte del gas 

llena la cámara del émbolo y luego la válvula B se 
abre cuando el émbolo se desplaza de derecha a 

izquierda (y se cierra la válvula A) para expulsar 
dicha masa gaseosa.
Resolución:
En el primer recorrido del émbolo, es decir 
cuando se desplaza de derecha a izquierda una 
parte de la .nasa, del gas se expulsa, luego para la 
masa de gas inicial aplicamos Ley de Boy le:
(P0)(l,5  litros) = P,(l,5 L+1,5 L )  (1)
Donde P,, es la presión del gas después que el 
émbolo realiza un recorrido completo luego el 
émbolo regresa a su posición inicial en el 
extren:, izquierdo.
En este; iomento, la válvula “A ” se cierra y d entro 

del recipiente queda una masa de gas, menc.que 

lo inicial con presión P, para esta nueva ..iasa 
teñe: nos.
:P ,X L 5  l.) =  P2(l ,5  L+1 ,5  L )

(10

0.' donde ■ e obtiere:

1 = 1 ,   . . .
1,5!. 0 ,5 L

Pero s ¿ la ecuación (I): PL = Pt 1,5L
1.5L + 1,5

.  [ _ ¡ ¿ p
v 1,5 l  + 1,:V i,o l + i ,5L j 

De esta expresión deducimos que luego de "n” 
recorridos del émbolo, la presión linal será:

1,51.
P =P„

1,5 L + 1,5 L

Como: Pn = —  (dato) 
16

‘ o 
16 ■ ' • ( i ) ' " ¿ - ( i ) '

(IN C  —
El émbolo debe realizar cuatro recorridos 
completos.

Problema 14
En un pistón cilindrico de acero provisto de un 
émbolo, se tiene un gas a 7°C que alcanza una 
altura de 60 cm. Si el pistón es calentado en 
280°C ¿Cuál es el desplazamiento del émbolo? 
Resolución:
En este caso el gas soporta al inicio y al final la 
misma presión (proceso isobárico)

Final

C3Í

l,S0+i;cm

7*C 280+7 = 287°C

Ap.icando ia ley de Charles 
V, V ,

.0 )
i ! l2

Pv.ro el volumen inicial: V , =  Áreabü,. x 60 cm 
y el volumen final: V 2 =  Área^,, x (CO+at) cm

Reemplazando en (I)
A . 60 _ A .(60 + .r)

(7 + 273)K (287 + 273)K

El émbolo se desplazó 60 cm

x  =  60 cm
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Química

Problema 15
En un proceso ¡socoro, un gas que se encuentra 
inicialmente a 77°C y con una cierta presión 
manométrica, se calienta hasta 427°C. Un 
estudiante plantea una relación equivocada de la 
ley de Gay -  Lussac como:

^m an (l) _  ^man.(2)

t,°c t/C

y encuentra que la presión manométrica final es 
el doble de su verdadero valor. ¿Cuál es la 
presión manométrica inicial?
Resolución:
Al reemplazar los datos en la relación incorrecta:

77°C 427°C
La presión manométrica final es: 

r, 427 „
77

(1)

Pero si usamos ia relación correcta de la iey de 
Gay -  Lussac

s t i )  _  P abs.(2)

abs.(2)

(P, + latm) (P2 + latm) 

(77+273)K ~ (27 + 273)K
. - - 00

Siendo P2, el valor verdadero de la presión 

manométrica final. Por dato sabemos: 

óP2=2P2' 1
P 2 = - P 2 

2 2

Reemplazamos en la ecuación (II) nos queda: 

-P2 + latmj(P, + latm)

i 2

Reemplazando (1) en esta última relación 
tenemos:

' 1 427 ,
77(P, + latm)

—  X - 

2
1P, +1 atm

1

• P, = 1,3 atm

Problema 16
Un tubo con uno de sus extremos cerrado se 
sumerge por el extremo abierto en un recipiente 
que contiene mercurio según el gráfico que se 
indica. ¿Cómo varía el nivel en el tubo, si la 
temperatura se eleva de 27°C hasta 127°C? Se 
desprecia la expansión térmica del tubo. La 
presión atmosférica es igual a la normal.

30 cm

*10 cm

Resolución:
Graficamos los estados inicial y final; 
considerando que a! ser calentado el gas se 
expande, siendo Xcm su expansión.

(30  + x )  cm

^(lQ-x)cm

T p .

Gas—
i
30 cm Gas—

^Atm ósfera r
T IO  cm

r i  i\ , i \

*

..

Además su presión inicial (ver gráfico) es:
76 cmHg =  P, + 10 cmHg 

P, =  66 cmHg

Análogamente su presión final es:
76 cmHg =  P2 +  (10-x) cmHg 

P2 =  (66+ x ) cmHg

Usando la ecuación general (proceso isomásico)
P Vr i • vi P2.V2
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Capitulo XIII
Estado Gaseoso

Reemplazamos datos:

(66cmHg)(30cm) x (Área) _
(27 +273)K 

(66 + x)cmHg(30 + x)(Área)
(127+273)K

(66)(30) _ (66 + x)(30 + x ) _  r  _  ^

300 400

Es decir que ei gas se expande 6,4 cm 

Problema 17
Hallar la temperatura de la isoterma más caliente 

y ei volumen en ©  del siguiente gráfico, para un 

gas ideal

S27*C

<W 0,25 l/V(I¡troi *)
T T 

1/5 L 1/4 L

Resolución
a) Del gráfico: VA =  Vc y aplicando ley de Charles

V V
(PA =  PB =  constante) de ®  -*  ®  ~  - - = r

‘ a  * b

Remplazando datos:
Vc 41

(327 + 27)K (27 + 273)K

=» Vc =  8 litros
b ) Luego evaluamos Tc, aplicando ley de Charles 

(Pc =  PD =  cte.) de ©  -  ® :

Vc 5L
(327 +273) K

pero como Vc =  8 i  

-  Tc =  960 K ó 68rC

ProbMMiS
En ei siguiente gráfico, determine el cero absoluto 

en la escala arbitraria *w

Resolución:
Para el proceso (A) -+ (B): isócoro 

por ley de Gay - Lussac tenemos

• 0)

En el gráfico se observa que:

La temperatura absoluta es: T =°w  + a

Donde “a” es el valor numérico del cero absoluto 

en °w
• Reemplazando en la ecuación (I ):

4atm 12atm _--------------------  =» a =  105
-30 + a 120 + a

Luego el cero absoluto es -  105°w
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Problema 19
De acuerdo a los siguientes gráficos del gas ideal 
¿Qué proposición es correcta?
D =  densidad

0) TOO
00 i/v

V .

Kl

<m>

A) En (II): K2 es una isoterma más fría.
B) En (I): K, es una isóbara de mayor presión.
C) En (III): K2 es una isoterma más fría
D) Sólo en I y II: K2 > K,.
E) En los 3 gráficos se cumple: K2 >  K, 
Resolución:
En el gráfico (I) demostremos que a mayor 
volumen corresponde menor presión:

® -* (§ ),  volumen =  Cte 
Se observa que: V8 >  VA

Luego por Ley de Boyle 
PB < P A ó K ,< K 2

En el gráfico (II) demostremos que a mayor 
presión corresponde mayor temperatura:

(A )-*  (B ), volumen =  Cte 

Se observa que: PB > PA 
Luego por Ley de Gay-Lussac 

TB >  TA 0 k2> k ,

En el gráfico (III) demostremos que a mayor

densidad, menor es la temperatura 

(A )-* (§ ),  Presión =  Cte 

Se observa que: DCB) > DtA)
La densidad es inversamente proporcional a la 
temperatura:
=* Tb <  Ta o K, < K2
Por lo tanto, en los 3 gráficos K2 > K,

i Rpta: E~|
i . ~ . ....  >

Problema 28
En el siguiente gráfico, determine la relación P,/P3 
si se cumple V4 =  4V2

(D - d), proceso isotérmico (T =  Cte) 
P , .V , = P 2.V2

Como P, =  P,
P Vr l _ 2
P V 3 V1

(!)

También planteamos que:
©  -  ® ,  proceso isotérmico (T =  Cte) 
P3.V 3 =  P4.V 4
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P,

P, V,
Como P4 =  P|

V3 v4

Además V3 =  V, y V4 =  4V2

i V¡_
4V,

(II)

Multiplicamos miembro a miembro (I)x(II)

P,
4V,

Problema 21
¿Cuántos globos esféricos de goma, de 6 litros de 
capacidad pueden llenarse a condiciones 
normales con el hidrógeno procedente de un 
tanque que contiene 250 litros del mismo a 68°F 
y  5 atm de presión?
Resolución:
A condiciones iniciales (1):
V, =  250 L P, =  5 atm T,=68° F <>293 K
68° - 32 K -  273

Calculemos
normales:

K = 293

el volumen de H, a condiciones

P,V , p «v 0 5x250
293

1 *Vp 

27311 'o 
-  V0 =  1164,67 L
Finalmente calculemos el número de globos a 
C.N:

Número de globos =
1164,67L 

6L
= 194

Problema 22
El volumen de una burbuja de aire aumenta 10 
veces su volumen al subir desde el fondo de un 
lago hasta la superficie; sabiendo que el 
barómetro da una lectura de 750 mmHg y que la 
temperatura del lago es uniforme, se desea 
determinar la profundidad del lago.

Yh2o = '>02 g/cm3

Resolución:
En el fondo del lago las condiciones de la burbuja 
de aire son:

p i =  p h , o  +  P a t m

P, = Yr>0H + 750 mmHg x 1033 g/cm2 

760mryttig

P, =  1,02 H + 1 019 
Volumen inicial =  V,

(a)

En la superficie del lago:
V2 =  10 V,
P2 =  Patm =  1 019 g/cm2 
Según Ley de BoylffTP|V, =  P2V2

P / ,=  1019 x  lo / ,  =* P, = 10190i/cm2 

En (a ): 10 190 =  1,02 H +  1 019 

- »  H =  8 991 cm =  89,91 m

Problema 23
Un gas ideal a 650 mmHg ocupa un bulbo de 
volumen desconocido. Una cierta cantidad del 
gas se extrajo y se encontró que ocupaba 
1,52 cm3 a 1 atm de presión. La presión del gas 
remanente en el bulbo fue de 600 mmHg, todas 
las medidas fueron hechas a la misma 
temperatura. Calcular el volumen del bulbo 
desconocido.
Resolución:
Sea el volumen del bulbo =  V 
La cantidad de moles al inicio es “n,”:

n P ’Vn,  ------
1 RT

n, =
RT

La cantidad de moles de gas que salió sea “ns’

n, =
P V‘  s $

RT

Además debe cumplirse: ns =  n, - n2 

P ,V ,_ P ,V  P2V

f r f  •

760x1,52 =  650 V - 600 V =* V =  23,1 cm3
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rrablana24
La densidad relativa del aire respecto a un gas “A” 
es 0,5 y la densidad otro gas "B” respecto al gas 
“A” es 0,35. Calcular la densidad relativa del gas 
“B" respecto al oxígeno.
Resolución:
La comparación de gases para medir la densidad 
relativa , se realiza a la misma P y T (condiciones 
de AvogadroJ aplicando la ecuación universal 
PM = DRT para cada gas se demuestra:

= Dr (Aire/A)
Da Ma

29g/molReemplazando valores: 0,5 = ■ ►M.=58

Análogamente:

-Eñ =

Da ”

_  Ma
.. MB = 20,3
Finalmente:

= 0,35
58

= 0,35

Dr(B/0,) = —*Hí _ 20,3
32

= 0,634

Problema 26
En el gráfico se tiene el comportamiento de dos 
mol-g de un gas ideal. Hallar el volumen en el 
punto ' B"

P1
,(Atm)

12,3

4,1, 10L
" 1®

— ;---------->-100 t(*X)

Problema 25
Se ha observado que en 11,2 L a C.N. de 
cualquier compuesto gaseoso de fósforo nunca 
existe menos de i 5,5 g de fósforo, además este 
mismo volumen de vapor de fósforo en C.N. pesa 
62 g. Con estos datos se pide estimar el peso 
atómico de fósforo y la fórmula molecular de 
vapor de fósforo.
Resolución:
A C.N:
11,2 L < >0,5 mol-g de compuesto que contiene 
como mínimo 15,5 g P
22,4 L < > 1 mol -g de compuesto contendrá 
c o m o  mínimo 31 g de P, este peso será el 
átomo-gramo de fósforo, por lo tanto, el P.A. de 
fósforo sería 31 u.m.a 
Además, por dato:
A C.N
11,2L — 62 g P 
22,4 L —  Mg 

F.M. = P 

124x = —  = 4 .-. F.M. = P. 
31

M = 124

Mp = xP-A(P)

Se halla el valor del cero absoluto “X” 
-x 100 - x

15
x = -50

De (1) a (A) (P=cte)

Vn V.
—  = —  . . . .  (a) 
\  t a

En el punto “A” se halla “TA” 
PAV=RTAn
4,lx(10) = (0,082) (Ta) x 2

Reemplazando en (a)

VB 10

50 250
2 L
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Indicar verdadero (V ) o falso (F), según 
co rre sp o n d a  en las sigu ien tes  

proposiciones.
I. Dado que las moléculas en fase gaseosa 

están separadas por distancias muy 
grandes, los gases se pueden comprimir 
fácilmente para ocupar volúmenes 

menores.
II. Los gases se difunden, de un recipiente 

con alta presión a otro de baja presión, 
hasta que alcanzan el equilibrio.

III. Las moléculas de un gas siguen un 
movimiento aleatorio, sin dirección 

específica, lo cual significa que poseen 
mayor entropía (desorden molecular) 
que los líquidos.

IV. Los gases poseen densidades muy 
bajas, son compresibles y sus moléculas 
desarrollarán altas velocidades de 

traslación.

A) VFFV B) W FF C) VFVF 

D) FW F E) VV W

Indique las proposiciones incorrectas con 

respecto a los gases ideales.
I. Las moléculas chocan con mayor 

frecuencia con las paredes del 
recipiente cuando se refrigera el 
recipiente.

II. Satisfacen la ecuación de estado.
III. El hecho que las moléculas sean 

consideradas puntuales implica que sus 
volúmenes son despreciables con 

respecto al volumen del recipiente y su 
energía cinética prom edio es 
independiente de la naturaleza de un 

gas a una determinada temperatura.

A) VFV B) FW C) FVF
D) VW E) FFF

3. ¿En cuál de los siguientes gases existe 
mayor energía cinética promedio y en cuál 
hay mayor velocidad cuadrática media?
I. 2 litros de H2 a 20°C
II. 5 litros de CF2C12 (freón) a 30°C
III. 5 litros de C02 a 25°C 
ÍV 10 litros de N2a27°C

A) II y III B) 111 y IV C) II y 1 
D) I y III E) l y IV

4. ¿Qué volumen en litros de oxígeno a C.N. es 
necesario introducir en un recipiente de 
28 litros que inicialmente contiene oxígeno 
a C.N. para que alcance una presión de 12,3 
atmósferas a 147°C?

A) 200 B) 98 C) 49
D) 196 E) 392

5. El monóxido de carbono (CO) y nitrógeno 
(N2) poseen la misma presión manométrica 
y están a la misma temperatura, si 560gr de 
CO ocupan 200 litros. ¿Qué cantidad de 
átomos de nitrógeno se tiene en 25 litros? 
NA =  Número de avogadro

A ) 5 Na B) 10 Na C) 2,5 Na

D) 3 Na E) 4,5 Na

6. Las termitas constituyen una fuente de 
producción sorprendente de metano, CH4; 
cuando estos insectos consumen madera, 
la celulosa (componente principal de la 
madera) es degradada a metano. Se 
calcula que las termitas producen en un 
cierto tiempo 448 Kg de metano. Si este gas 
producido se pudiera almacenar en tanques 
de 20 L de capacidad a 23°C y bajo una 
presión de 6,56 atm ¿Cuántos tanques se 
llenarían?

A) 5180 B) 2590 C)3250
D) 1295 E )3590
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7. Un manómetro de un tanque de aire 
comprimido marca una presión de 
1028mmHg en un iugar donde la presión 
atmosférica es 760 mmHg, el aire 
comprimido se encuentra a 15°Cyel medio 
ambiente a la misma temperatura.
¿Qué masa de aire es necesario inyectar 
dentro del tanque para que el manómetro 
marque 1410 mmHg cuando la temperatura 
sube a 37°C y el volumen del tanque es 
12,481?

Dato: = 29g/mol

A ) 5,6 g B) 10 g  C) 5,8 g
D) 2,8 g E) 2,9 g

8. Un inflador de 0,5 L de capacidad envía cúre 
a una pelota de 5 L, isotérmicamente. 
¿Cuántas veces se tendrá que mover el 
émbolo (ida y vueltajpara que la presión en 
la pelota sea 8 veces la atmosférica?

A) 20 B) 80 C) 10
D) 40 E) 5

9. Se tiene un gas encerrado en un balón de 
acero a 4 atm y 27°C, se empieza a calentar 
el gas hasta que se observa que su presión 
manométrica se triplica.
¿Cuál ha sido el incremento de 
temperatura?

A) 80°C B) 225T C) 500°C
D) 450°C E) 900°C

10. En un recipiente de 12 L se tiene etano 
(CjHj) a 27°C y 4 atm. Si el gas se retira a
4,1 L/h. Medidos a 27°C y 1,5 atm. 
¿Después de cuántas horas el cilindro se 
encontrará a 1,64 atm y 27°C?

A ) 38,4 B) 19,2 C) 153,6
D) 76,8 E) 200

11. Cierta masa de oxígeno se halla a 177°C y a 
la presión manométrica de 0,36 atm, se 
expande isobáricamente hasta que su 

volumen se triplica; mediante un proceso 
isovolurnétrico se enfría a 27°C. Luego es 
comprimido isotérmicamente hasta que su 
presión es igual a 1 atm. Calcular el 
volumen inicial, sabiendo que la suma del 
volumen inicial y final es de 9,12 L

A ) 6 L B) 1,5 L C) 4 L
D) 9 L E) 3 L

12. Según el gráfico. Hallar T(, T2 y  VB

A) 135,6 K, 800 K, 24 L
B) 133,3 K, 1200 K, 24 L
C) 150 K, 420 K, 36 L
D) 300 K, 600 K, 40 L
E) 250 K, 600 K, 20 L

13. Si una masa de un gas que ocupa un 
volumen de 15 L, cuya presión es de 4 atm 
y cuya temperatura es de 27°C, se le lleva a 

otro estado mediante un proceso 
isotérmico, donde su volumen es de 2 L, 
luego se le lleva a otro estado siguiendo un 
proceso isobárico donde su volumen 
ocupado es de 4 L y su temperatura es de 
327°C; finalmente este gas mediante un 

proceso isócoro se lleva hacia un nuevo 
estado, cuya temperatura es de 127°C. 
¿Cuál es su presión final en atm?

A) 20 atm B) 40 atm C) 15 atm
D) 10 atm E) 25 atm
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14. El siguiente gráfico representa el 
comportamiento de un gas idea!. 
Determine la temperatura de la isoterma T„ 

si Td =  102°C

p A
A) 250°C
B) -23 K 7.5
C) 23 K
D) 289,5°C 4 5
E) -23°C

4 n r V(¿

15. ¿Cuál de los siguientes gráficos acerca de la

A)P;

C)

16.

Ley de Boyle es correcta?

B) p.

D)

D(g/L)

pv @ > D
---------------- T,

■T2

E) Todos son correctos

Determine la presión en el punto “B”
p

A) 11,4 atm
B) 7,9 atm
C) 2,5 atm
D) 1,9 atm
E) 3,9 atm

altura sobre el nivel del mercurio en el 
recipiente hay que levantar el extremo 

superior del tubo para que dentro de éste el 
nivel del mercurio quede a! nivel del 
mercurio en el recipiente?

18.

19.

( \
10 cm *

■ 'J* : ; v -_

É
.• -■ _

A) 6,7 cm
B) 9,7 cm
C) 5,6 cm
D) 11,3 cm
E) 7,3 cm

Evaluar la densidad final de un gas al haber 
variado su presión y temperatura. Siendo el 
volumen final de 0,5 litros, si inicialmente el 
gas, cuya densidad relativa es 1,1 ocupa 
0,56 litros en C.N.

Dato: M ¡re = 29g/mL

A) 1,2 g/L 
D) 3,2 g/L

B) 0,6 g/L C) 1,6 g/L 

E) 0,5 g/L

20 .

¿Cuál es el peso molecular de un gas, si los 
pesos de volúmenes iguales de dicho gas y 

el cloro Cl2(s) en condiciones de Avogadro (a 
la misma presión y temperatura) son 0,24 
gramos y un gramo respectivamente?

A) 8 u.m.a B)10u.m.a C )llu .m .a  
D) 15 u.ma. E) 1.7 u.m.a

¿Cuál de las sustancias gaseosas presenta 
una mayor desviación respecto al 
comportamiento del gas ideal?

17. Un tubo de vidrio con uno de sus extremos 

cerrado se introduce por su extremo abierto 
en un recipiente con mercurio, de tal forma 

que el tubo qu ed a  sum ergido  
completamente, observándose una 

columna de 10 cm de aire encerrado ¿A qué

A )H 2 
D) N2

B) He C )0 2
E) NH3

21. En un recipiente de un litro se tienen 10 

moléculas de un gas, cada una con masa 

10 22 gramos, su velocidad promedio es 
105 cm/s. Se pide calcular:
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a) Presión ejercida por el gas
b) Energía cinética total de estas moléculas
c ) Temperatura del gas

A) 20 atm ; 1,2 Kcal; 1 420 K
B )33atm ; 1,2 Kcal;2420K
C) 43 atm ; 1,5 Kcal ;1 540 K
D) 30 atm ; 1,6 Kcal; 1 240 K
E) 20 atm; 1,5 Kcal; 1 340 K

22. A condiciones normales para el nitrógeno 

gaseoso, calcular:
a) La velocidad cuadrática media
b ) La energía cinética traslacional 

promedio para una molécula de N2

A) 3,8xl05 cm/s ; 6,4x1o"1 ergios
B) 2,9xl04 cm/s ; 7,2x10 15ergios
C) 5,8x 104 cm/s ; 4x 10 ls ergios
D) 4,9x 104 crn/s ; 5,65x10 14 ergios
E) 6,1x104 cm/s ; 6,4x10 15 ergios

23. Aciertascondiciones, ladensidadde ungas 

es 1,64 g/L. A las mismas condiciones de 

presión y temperatura un litro de oxígeno 
pesa 1,45 g. ¿Cuál es el peso molecular de 

aquel gas?

A) 36,2 u.m.a B) 46,4 u.m.a C) 35,6 u.m.a
D) 40,1 u.m.a E) 37,2 u.m.a

24. Un inflador de bicicleta está lleno de aire a 
la presión absoluta de lkg-f/cm2. La 

longitud de carrera del inflador es 90 cm. A 
partir de qué recorrido comenzará a 
penetrar cúre en un neumático en la cuál la 

presión manométricaes 3,967 kg-f/cm2?. £1 

proceso es isotérmico.

A) 92,4 cm B) 72,62 cm C) 68,7 cm
D) 82,8 cm E) 71,88 cm

25. Un astronauta viaja en una cápsula espacial 
llena de oxígeno a 1 atm, respira 20 veces 
por minuto y consume 0,05 litros de oxígeno 
por inhalación. El C02 exhalado se elimina 
por medio de un absorbente químico. El 
suministro de oxígeno se regenera por 
medio de un tanque de un litro que 
inicialmente está a 100 atm que libera 
oxígeno a una velocidad exactamente 
suficiente para mantener una presión 
constante en la cápsula. ¿Cuánto tiempo 
transcurrirá para que el tanque ya no pueda 
suministrar oxígeno a la cápsula? Todos los 
procesos son isotérmicos.

A)99min B)89min C)100min
D )88min E)108min

26. En un balón de acero de 12 litros de 
capacidad, el gas oxígeno está sometido a 
90 kpa de presión y 27°C. ¿Qué volumen 
ocupará el gas a condiciones normales9

A) 2 L B) 5 L C) 8 L
D) 9,7 L E) 15,2 L

27. Calcular e! peso molecular en u.m.a de una 
sustancia gaseosa con los datos obtenidos 
en el aparato de Víctor Meyer:
Peso del gas = 0,15 g 
Volumen de aire expulsado = 33 L 
Presión atmosférico = 720 mmHg 
Temperatura en la bureta de recolección=200°C

A) 90 B) 115 C)140
D) 160 E) 80
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28. C on  re s p e c to  al e s ta d o  g a s e o s o  in d iqu e  

ve rd a d e ro  (V )  o  fa lso  (F )  e n  las s igu ien tes  

p rop os ic ion es :

I. El m o v im ie n to  d e  las m o lé c u la s  es 

u n id irecc ion a l

II. Para  sepa rar lo s  c o m p o n e n te s  d e  una  

m e z c la  g a s eo s a  (H 2 y  SO3)  es  n e c e s a r io  

e l p ro c e s o  d e  a tm ólis is

III. A  c o n d ic io n e s  d e  A v o g a d ro  ios  p esos  

e s p e c ífic o s  d e  d o s  sustancias g a seo sa s  

están  en  la  m ism a  re la c ió n  q u e  los 

p e so s  abso lu tos  d e  sus m o lé c u la s  

respec tivas .

IV. En c o n d ic io n e s  d e  A voga d ro , e l 

v o lu m en  m o la r  p re sen ta  e l m is m o  va lo r  

para  cu a lqu ie r  gas.

A )  W F F  B ) F F W  C ) VFFF

D ) FFFV E ) F F W

29. Un rec ip ien te  c ilin d r ico  c o n tie n e  gas H2 a 

una altura d e  60 cm , eL cu á l es tá  a  40 °F , 

lu eg o  se  ca lien ta  e n  250 K  a  p res ión  

constan te . ¿Cuál e s  la  n u eva  altura q u e  

a lca n za  e l gas?

A )  8 0 cm  B )1 1 4 c m  C ) 45cm

D ) 150 c m  E ) 120 cm

30. D e las s igu ien tes  p ro p o s ic io n e s  son  

correctas :

I. El traba jo  rea liza d o  so b re  e l s is te m a  a 

u na  p res ión  d e  2,1 a tm  e n  d o n d e  e l 

v o lu m en  varía  e n  5 litros es  d e  181,1 J

II. La  d en s id ad  d e l gas  trióx ido  d e  a zu fre  a 

c o n d ic io n es  n orm a les  e s  3,6 g/L

III. La  d en s id ad  d e  la  g lice rin a  a  0°C e s  d e  

l,2g/m l, lu e g o  e l  va lo r  d e  la p res ión  

a tm o s fé r ic a  e s  d e  10,8 m etro s  d e  

g lice rin a

A) I B) II C) III
D) 1 y II E) 11 y III

31 . Un g lo b o  m e te o r o ló g ic o  ha s id o  in flad o  co n  

h e lio  a  300 K  y  una  a tm ós fe ra  d e  p res ión , 

s u p o n ien d o  q u e  e l g lo b o  s e  ex p a n d e  

lib rem en te . D eterm in a r  e l p o rc en ta je  d e  

in c re m en to  d e l d iá m e tro  d e l g lo b o  cu a n d o  

la  p res ión  ex te rn a  s e a  d e  0,708 k g -f/ cm 2.

A )  4 5 0 %  B ) 520 %  C )2 1 0 %

D ) 790 %  E) 340 %

32. Un in flad or d e  b ic ic le ta  es tá  llen o  d e  a ire  a 

la  p re s ión  abso lu ta  d e  una a tm ós fe ra . La  

long itud  d e  ca rrera  d e l in flad or es  90 cm . ¿A 

partir d e  q u é  reco rr id o  c o m e n za rá  a  

p en e tra r  a ire en  un n e u m á tic o  e n  la cu á l la 

p re s ión  rn a n om étr ica  e s  cu a tro  a tm ós feras . 

El p ro c e s o  es  iso té rm ico .

A )  82 c m  B ) 72 cm  C ) 40 c m

D ) 47 c m  E ) 62 cm

33. En un ba lón  d e  a c e ro  d e  u so industrial, hay 

gas a c e t ile n o  (C 2F12)  a  177°C y  2,4 atm . Se 

ex tra jo  u na  c ie rta  can tidad  d e  gas y  se 

s o m e t i ó  a  c o m b u s t ió n  c o m p le t a ,  

p ro d u c ie n d o  44 g  y  d e  C 0 2. En e l b a lón  la 

p re s ió n  d ism in u yó  en  0,9 a tm  y  la 

tem p era tu ra  d e s c ie n d e  a  27°C. ¿Cuál e s  e l 

p e s o  final d e  a ce t ilen o  e n  e l ba lón?

A )  150 g B ) 220 g  C ) 128 g

D ) 302 g E ) 208 g

34. Un rec ip ien te  d e  12 litros d e  ca p a c id a d  

co n tie n e  e ta n o  (C 2H 6)  a 27°C y  41 

a tm ó s fe ra s  d e  p res ión . Se ex tra e  e l gas  a 

razón  d e  4,1 litros po r hora, m e d id o s  a  27°C 

y  u na  a tm ós feras . ¿D espu és d e  cuántas 

horas e l  gas  en  e l re c ip ien te  esta rá  a  una 

a tm ós fe ra  y  17°C?

A  85 h B ) 100 h C ) 117 h

D ) 83 h E ) 93 h
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A. Un cohete espacial, expulsa una enorme cantidad de mezcla de gases de combustión de altísima energía 
por lo que genera un empuje (fuerza ascensíonal] enorme según la ley de conservación de cantidad de 
movimiento, que le permite lograr una enorme velocidad para vencer la fuerza de gravedad.

B. Obtención de hidrógeno húmedo luego de recoger sobre agua. E l hidrógeno se obtiene según la
reacción: 2HC1 +  Zn  ► ZnC)2 +  H2- En laboratorio es muy frecuente la obtención de gases húmedos
como una de las etapas de purificación de un gas.

C. El aire atmosférico es una mezcla gaseosa formado por N2 (78,09% en volumen), O2 (90,95% en volumen) 
y otros (Ar, CO2, Ne, He, C H 4, Kr, H2, O3, etc.) en 0,36% en volumen, los gases que emite un volcán en 
actividad es una mezcla de C02, CO, Kr, H 2O, S02, Kr, Xe, etc. Los seres vivos también generan diversos 
gases mediante el proceso de respiración (animales), fotosíntesis (plantas). Por descomposición de 
vegetales y animales se generan gases como CH4, C02, NH3, S02, etc.
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M e z c la  —

j  QASEOSA
   -    —   —     1 — -  —   -------------------------------------------

OBJETIVOS
• Comprender las características de una mezcla gaseosa.
•. Ser capaz de realizar cálculos en base a las leyes que rigen las mezclas gaseosas.
• Comprender en la práctica la importancia 3e gases húmedos o gases recogidos sobre un líquido.
• Entender la ley de difusión o efusión gaseosa y su gran utilidad para calcular experimentalmente 

los pesos moleculares de ios gases.

fe

INTRODUCCION
En el capsulo anterior tratamos las 

propiedades generales de los gases, 
interpretamos las leyes que rigen su 
comportamiento según la teoría 
cinética molecular.

En esta oportunidad trataremos 
sobre mezcia de gases y de vapores, 
en base a ciertas leyes experimentales 
o empíricas.

En la práctica, normalmente los 
gases se encuentran formando 
mezclas. A manera de ejemplo 
citemos las siguientes mezclas 
gaseosas: el “gas doméstico” no es 
propano (C3H8) puro, pues está 
mezclado con gases de olores 
desagradables o fétidos que se llaman 
“mercaptanos”; el “gas natural” que se 
encuentra en los pozos petrolíferos o 
en el subsuelo (formando grandes 
bolsones de gas), como en Camisea 
(Cuzco, Perú), es una mezcla de 
metano (CHJ, etano (C2H6), propano (C3H8)  y butano (C4HI0), el metano está en mayor proporción. Los 
gases que emanan por el tubo de escape de ios vehículos y los gases que salen por la chimenea de las 
fábricas industriales son mezclas muy complejas de gases tóxicos que contaminan el aire atmosférico, 
entre ellos tenemos óxidos de nitrógeno (NO, N02), óxidos de azufre (S02 y S03), monóxido de carbono 
(CO), etc.

Los gases que emanam de las chimeneas de plantas industriales, centros de 
refinación de minerales y de petróleo, son mezclas de gases tóxicos que 
continuamente contaminan el aire atmosférico. En la atmósfera encontrarnos aire 
húmedo (mezcla de aire seco y vapor de agua).
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En los procesos industriales, muchas reacciones ocurren en fase gaseosa, ¡xrr lo tanto al inicio y al final 

tenemos una mezcla gaseosa; ejemplo de ello, tenemos a la síntesis del amoníaco: 3H2(i) + N,(s)-*  2NH3(8j.

En el laboratorio, se obtienen gases mediante ciertas reacciones sencillas: pero estos gases 

normalmente se recogen sobre agua, obteniéndose un “gas húmedo”. ¿Qué es un gas húmedo?, ¿cómo 

se obtiene?, ¿para qué se obtiene de este modo?, ¿cualquier gas se podrá recoger sobre agua?... Estas 

y otras interrogantes lo responderemos en el presente capítulo.

En el capítulo XI tratamos sobre presión atmosférica e indicamos que el aire atmosférico era una 

mezcla muy compleja de gases. Además, el aire atmosférico contiene vapor de agua que procede de 

la evaporación continua de las inmensas masas de agua que forman los mares, ríos, lagos, etc. La 

cantidad relativa de vapor en el aire se mide en términos de humedad relativa o estado higrométrico. 
Entonces, ¿qué es la humedad relativa?, ¿cómo se mide la humedad relativa?, ¿qué es el punto de rocío 

y el punto de escarcha?, ¿qué son los higrómetros?. Estas interrogantes las abordaremos en la parte de 

gases húmedos.

bEyiEZCLACASEOSA

Es una mezcla homogénea (solución gaseosa) de dos o más gases, donde cada componente de la 

mezcla tiene un comportamiento individual, osea actúa como si estuviera sólo, ocupando todo el 
volumen de la mezcla y a la misma temperatura. Se debe recordar, que en una mezcla homogénea, 
existe la misma composición y propiedades en cualquier parte de su volumen.

Figura 14.1 Formación de una mezcla de H ¡ y Ne

Gas : H2

P :P P 
T  : T',2

Mezcla: H j + Ne 
a  : nT = n H +nNe

P = PT = Pm+PNe
T  : T 2

Se debe tener en cuenta, que en la mezcla, cada componente ocupa todo el volumen de ella y 

además hay un equilibrio térmico, es decir, cada componente se encuentra a la misma temperatura de 

ia mezcla. Las moles totales es igual a la suma de los moles de los componentes y la presión total es 

igual a la suma de las presiones que ejercen las moléculas de cada gas. Sobre la presión total se 

explicará con la ley de Dalton.

www.FreeLibros.me



C a p í t u l o  XIV
M ezcla G aseosa

DEDAITON^odéIMresiohesPáitialfeS); 'v.yM yv*

John Dalton , n o ta b le  c ie n t ífic o  in g lés , p a d re  d e  la  teo r ía  a tóm ica , es tu d ió  c o n  m u c h o  cu id a d o  el 

c o m p o r ta m ien to  d e  los gases , e s p e c ia lm e n te  e l a ire  a tm o s fé r ic o  y  los  fe n ó m e n o s  m e te o ro ló g ic o s . 

Durante tod a  su v id a  se  a p a s ion ó  p o r  ia m e te o ro lo g ía , r e c o g ie n d o  h asta  su m u erte  unas 200 000 

o b se rv a c io n es  m e te o ro ló g ic a s . En 1 801 d e sc u b r ió  la  le y  d e  las p re s ion es  p a rc ia les  en  m ezc la s  g a seo sa s  

y  p o r  lo  tanto en  e l a ire  a tm os fé r ic o . Esta le y  la  p o d e m o s  ex p resa r  d e  la  s igu ien te  m an era :

L a  p re s ión  to ta l O?*), e n  u n a  m ezcla^ ,gaseosa, igu a l a  la  suma: d e  las p re s io n e s  pa rc ia les  d e  los g a s es  j 

q  j e  lo  c o m p o n e n . ‘ " ¡

L a  P r e s ió n  p a r c ia l  d e  un c o m p o n e n te  “ i ” (P i ) ,  e s  la  p res ión  q u e  e je r c e n  las m o lé c u la s  d e l gas “ i” , 

cu a n d o  és te  se  en cu en tra  o c u p a n d o  tod o  e l v o lu m e n  d e  la  m e z c la  y  a  la m ism a  tem peratu ra . 

M a tem á tica m en te  para  una m e z c la  d e  “n ” c o m p o n e n te s , p o d e m o s  ex p res a r  así:

Ó Pt =P,

D o n d e : P, =  P res ión  pa rc ia l d e l c o m p o n e n te  “ 1”

P 2 =  P re s ión  pa rc ia l d e l c o m p o n e n te  “ 2 ”

P3 =  P re s ión  parcia l d e l c o m p o n e n te  “ 3 ”

P „  =  P re s ión  pa rc ia l d e l e n é s im o  c o m p o n e n te  

Figura 14.2 Formación de mezcla de nitrógeno y oxígeno. Los manómetros registran presiones absolutas.

V

3 atm

®  

0
o

<k.

Gas : N 2 

n : % 2 
P n 2 =  3 atm

5 atm

t> t>
a

o r  

t> %

Gas : 0 2 

n  : I l o 2 

P o 2 =  5 atm

T

M ezc la  : N 2 +  O j 

n : n T =  n N2 +  n 02 
P T =  8 atm

En la  m e z c la  se  cu m p le : P = PT N2
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Química

Demostración ̂ matemática de la Ley de Dalton según ia teoría cinética molecular
Debemos recordar que la teoría cinética molecular se cumple estrictamente para gases ideales.

Si se mezclan -tres gases: Ne, 0 2 y Ar, las presiones absolutas que ejercen cada uno son las que se 

indican eresendos recipientes de igual volumen y a la misma temperatura.
Figura 14.3’FOfTriación de una mezcla con tres componentes

L

Ne

Ne

n Ne

T
V

0  8 

*  *

*  *  , 
9  0

P02
“02
T
V

-A r

%

Ar

»A r

T
V

* *  a  f
*  *

lv ¿ ¿ v 3

nT =  Htfc+«io2+Dát 
T  
V

Se puede demostrar la ley de Dalton partiendo del número de moles de la mezcla gaseosa:

n T o t a I = n N e  +  n A r +  n 0 2 ................ ®

Luego apKcasaos la ecuación universal de gases ideales para cada gas componente:

PV
como el n = -

RT

P V
N e  v

RT
Pa,V
RT

Po , V
RT

Análogamente, aplicando la ecuación universal hallamos el número de moles totales:

n
T RT

Reemplazamos en (1) y efectuando ias simplificaciones de términos comunes tenemos:

R T  JRT R T  R T

Finalmente obtenemos la siguiente expresión matemática, con lo cuál queda demostrado la ley de 

Dalton para una mezcla de tres componentes

P T ota l P N e  +  P A r +  P 0 ,

En el capítulo XII, en estado líquido, nos hemos ocupado de la formación de vapores en un espacio 

vacío y la medida de presión de vapor máxima de un líquido (Pv‘c j, pero supongamos el caso que sobre 

el líquido haya algún gas, como por ejemplo el aire.
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C a p í t u l o  XIV
M ezcla G aseosa

El p r im ero  q u e  se  o c u p ó  d e  es ta  cu es tió n  fu e  D alton , o b se rv a n d o  q u e  ai in trodu cir una p e q u e ñ a  

ca n tid a d  d e  líq u id o  e n  un rec in to  q u e  c o n tie n e  un  gas  a  la  p res ión  P, a u m en ta  la p res ión  en  e l rec in to ,ta l 

c o m o  s e  p resen ta  en  la figura y  cu a n d o  q u e d a  líq u id o  sobran te , e s  d ec ir , cu a n d o  e l va p o r  fo rm a d o  está  

sa turado, la n u eva  p res ión  total e ra  P + p , d o n d e  “ p ” rep resen ta  la  tens ión  o  p res ión  m á x im a  d e  va p o r  

d e l líq u id o  (Pví c ) en  e l c ilin d ro  a  la tem pera tu ra  a  q u e  se trabaja.

P o r  lo  tanto, e n  lo  q u e  c o n c ie rn e  al vap o r, un e s p a c io  llen o  d e  gas  se  c o m p o r ta  c o m o  si e s tu v ie s e  

va c ío , s ie n d o  la ú n ica  d ife ren c ia  q u e  e n  e l v a c ío  se  a lca n za  la sa tu ración  cas i instan tánea  d e sp u é s  d e  

in .redu cir e l líqu ido , m ien tras q u e  e n  e l s e n o  d e  un gas  la e v a p o ra c ió n  es  m u c h o  m ás len ta  y  tarda a lgún 

t iem p o  e n  saturarse e l rec in to .

Figura 14.4 La presión de un gas X  es menor que la presión del gas ai estar saturado de vapor de un líquido.

Gas X + V a p o r  de “ L ”

C o m o  c o n s e c u e n c ia  d e  sus ex p er im en tos , en u n c ió  Dalton  su fa m o sa  le y  d e  p res ion es  parc ia les , q u e  

e n  ve rs ión  orig ina l es :

1. “ L a  p res ión  e je rc id a  p o r  una m e z c la  d e  gas  y  va p o r, d e  d o s  va p o re s  o  d e  d o s  gases , es  igual a  la su m a 

d e  las p res ion es  q u e  e je rc e r ía  ca d a  uno, si o c u p a s e  p o r  sí so lo  e l v o lu m e n  d e  la m e z c la ” .

2. “ La  p res ión  y  la can tidad  d e  va p o r  q u e  satura un rec in to  es  la m ism a , tanto si e l rec in to  está  llen o  d e  

gas c o m o  si es tá  v a c ío ”

M agnu s y  R egnau lt d em ostra ron  para  la  m e z c la  d e  va p o re s  d e  d o s  o  m ás líqu id os  in m isc ib le  q u e  la 

p re s ió n  d e  u na  m e zc la  es  la  su m a  d e  las p re s io n e s  q u e  ca d a  va p o r  d e  líq u id o  e je r c e  sep a rad am en te ; 

p e ro , q u e  si los líqu idos son  m isc ib les  (fo rm a n  m e z c la  h o m o g é n e a  o  s o lu c ió n ), la p res ión  d e  va p o r  d e  

la  so lu c ión  es  m e n o r  q u e  la  su m a  d e  las p re s ion es  d e  va p o r  d e  los c o m p o n e n te s  d e  la m ezc la .

Los  ex p e r im en to s  d e  A n d rew s  (fu e  e l p r im er  c ie n t ífic o  q u e  lo g ró  licu ar e l gas anh ídrido  ca rb ón ico , 

C 0 2, a  73 a tm  d e  p res ión  y  31,1 °C ) d em ostra ron  q u e  e n  una m e z c la  d e  d o s  gases , s o la m en te  se  cu m p le  

la  le y  d e  Dalton  cu a n d o  los ga ses  se  en cu en tran  le jo s  d e  su pu nto d e  licu ac ión , es  d ec ir , cu a n d o  están  

p rá c tica m en te  en  e l e s ta d o  d e  gases  p e r fec to s ; c o n  lo  cu a l q u e d ó  e s ta b le c id o , q u e  la  ley  d e  D alton  se 

c u m p le  es tr ic ta m en te  para  ga ses  id ea les .
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Ejemplos aplicativos
Ejemplo 1
En uno de sus experimentos, Dalton observó que 
la presión del aire seco se incrementaba con el 
vapor de agua. Si el barómetro registró 

758,8 mmHg a 25°C y la presión de vapor a esta 
temperatura es 23,8 mmHg, ¿cuál es el valor de la 

presión de aire seco que encontró Dalton? 

Resolución:
El barómetro lee la presión total del aire 

atmosférico húmedo.
Aire húmedo =  aire seco + vapor de H20

(a.h) (as)
Por ley de Dalton:

Pa.h. =  Pa.s. +  Pv 

- »  Pa.s. =  Pa.h. - Pv =  758,8 mmHg -  23,8 mmHg

Ejemplo 2
También en una oportunidad, Dalton observó 

que, en un recinto, una cierta cantidad de 
oxígeno (0 2) ejercía una presión de 700 mmHg a 

20°C. Luego al introducir una cierta cantidad de 

agua líquida y efectuada la saturación de vapor, 
¿qué presión encontró Dalton?

P ^ Ü O V »- 17,54 mmHg 

Resolución:
Si el recinto está saturado de vapor, la presión de 
vapor es la máxima (17,54 mmHg); por lo tanto, la 

presión total de la mezcla formada según la ley de 

Dalton sería:

= P o 2 + P  vapor

PT = 700 mmHg + 17,54 mmHg =  717,54 mmHg
Pas =735 mmHg PT =717,54 mmHg

LEY DE AMAGAT (o  de Volúmenes Parciales)
I !—i j» ,.,! .!  I   • •   I - I -  I "         '  M •.*■■■

Amagat, en 1 893, en base a datos experimentales, llegó a la siguiente conclusión:

El volumen total (V,) ocupado por una mezcla gaseosa, es igual a la suma de los volúmenes parciales j  

de sus gases componentes. > j

El volumen parcial de un componente “i” (V¡), es el volumen que ocupa dicho componente, cuando 

está sometido a una presión igual al de la mezcla (P) y a la misma temperatura (T).

Matemáticamente, para una mezcla de “n” componentes sería:

i - n

V T  =  £  V i 
t» I

Ó vT = v^ v 2+v3 + ....*vn

Donde:
V, =  Volumen parcial del componente “1"

V2 =  Volumen parcial del componente “2"

V3 =  Volumen parcial del componente “3"

Vn =  Volumen parcial del enésimo componente.

ana
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Capítulo XIV
M ezcla G aseo sa

Figura I4.S Ilustración de la ley de Amagat

V^e= 8 L

“ Ne

Se observa, a las mismas condiciones dePyT : 13 L = 5 L + 8 L vT = v „ +VNe

Tener en cuenta ias siguientes acotaciones:
i . En la mezcla, por definición de mezcla homogénea, cada componente ocupa todo ei volumen de ésta Para 

el ejemplo ilustrado

El volumen parcial, del cual trata Amagat, es el volumen que ocupa cada gas componente cuando está 
aislado o fuera de la mezcla, sometido a una presión igual al de la mezcla y a la misma temperatura.

Ejemplo:
Se tiene un balón de 2 L de capacidad que contiene 5 moles de H2; en otro balón de 5 L de capacidad 
se tiene 12,5 moles de metano (CH*) a la misma P y T. Se desean mezclar en un recipiente cuya 
capacidad es desconocida, de tal modo que no se altere la P y T. ¿Cuál debe ser ia capacidad del 
recipiente que contendrá la mezcla?
Resolución:
Según la información que proporciona el problema, podemos esquematizar así:

Los datos se ajustan a las condiciones de Amagat, por lo tanto tendremos que el volumen del nuevo 
recipiente será: VT = 2L+5L = 7L
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COMPOSICIÓN DE UNA MEZttACASEOSA

La composición de una mezcla determina las propiedades de ésta, por lo tanto, es importante 
determinarlas e interpretarlas.

1. Fracción de mol O fracción molar (fm), nos indica la relación del número de moles de un 
componente respecto al número de moles totales de la mezcla, matemáticamente es:

f M j h
m«> ~ n

Para la mezcla de H2 y CH4 (ejemplo ilustrativo 
anterior), tendríamos

f„
"(«a) nT

5 2
17,5 7

nCH4 12,5 _ 5 

nT " 17,5 7

Para la mezcla 

Dividiendo (a ) (p)

: PTV = nT RT (p)

P: n.

P .j. nT

.\f = - í -  o
m(i) p

P = f P
r ¡ m (i) ‘  T

Para calcular la) 
presión parcial J

Sumando:

f  f  2 5 - 1
m(CH4)  + m (H ?)  _  ~  ~  ~ 1

Generalizando, en toda mezcla gaseosa 
siempre se cumplirá:

£  W o ~ * m(l)' míí) min) 1.

2. Fracción de presión (fp), es la comparación 
de presión parcial de un componente,

respecto a la presión total: fp(¡) ~ '

P,
, pero

n,
esta expresión es idéntica a la fm = — luego

m® nT

para las condiciones de Dalton, tenemos:

Para el componente “i” : P,V = n,RT (a )

Ejemplo: A cierta P y T, en una mezcla de 0 2 
y NH3, la fracción molar de 0 2 es 0,4 y la 

presión total es 10 atmósferas. Hallar las 

presiones parciales de 0 2 y NH3, luego 

comprobar la ley de Dalton.

Resolución:

Se sabe:

^m(Oj)+ W nHj) =  ' =  1-0,4 = 0,6

Po2 = ^m(o2) • PT = 0,4.10 =4 atm 

PnHj = ̂ m(NH3) • = 6alrn

Por Dalton: PT = PQ + PNH = 4 + 6 = 10 atm

3. Fracción en volumen (fv), es la relación de 

volumen parcial de un componente respecto

al volumen total: f = —'v(0 w
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C a p i t u l o  XIV

n ¡
Esta re la c ión  tam b ién  e s  id én tica  a  — , lu ego

nT

b a jo  las c o n d ic io n es  d e  A m a gat, ten em o s : 

Para gas  “ i” : P  V¡ = n ,RT —  (a )

Para  la m e z c la  : P  V T = n TR T  —  (p )

T

f  Para  ca lcu lar 'i 
\ vo lu m en  parcial/

B ajo  las c o n d ic io n es  dadas po r Dalton y 

A m agat, p o d e m o s  gen era liza r u tilizando só lo  

e l térm in o  f„ (y  n o  fp ni fv).

r - Ü L » Í L  = ^L
mí0 nT P , V .

Si lo  tra n s fo rm a m o s  a  p o rc en ta jes , 

m u ltip lican do  ca d a  fra cc ión  p o r  100: 

n, P, V.
f  .1 00  = — .100 = — . 100 = — .100

R e s o lu c ió n :

P T = P H + P co  = 600 = 400 = 1000 m rr.K ; 

P,
% nN =% VĤ

N 2 = 60 % 

C O z = 40 %

— . íoo = .100 = 6o -1
>T 1000

_IJ 3 . . íoo = .100 = 40 %
P T 1000

N 2 = 60 %

C O j = 40 %

4. Composición ponderal o porcentaje en 
peso (%W), rep resen ta  e l p e s o  d e  un 
c o m p o n e n te  “ i” po r ca d a  100 u n idades  d e  

p e s o  o  m asa  d e  la m ezc la , o  sea:

%  W i = — - .1 0 0  
W T

n M
'4i W i =  -J L -L .1 0 0  

n TM T

-% X li

W i =  : • 100‘i
ttj’ /

ten em o s :

f o ñ i = %Vi = fmC¡) x .100
C o n o c id a  c o m o  

> id e n t id a d  
d e  A v o g a d r o

£<WCUSKW.;j

La composición molar (% n), composición en 
presión (% P) y composición volumétrica (% V), es 
la misma para un componente cualquiera de una 
mezcla gaseosa.

Ejemplo
S e t ien e  una m e zc la  g a s eo s a  fo rm a d a  p o r  N 2 

y  C 0 2, d o n d e  las p res ion es  pa rc ia les  son  600 

y  400 m m H g, resp ec tiv a m en te . Hallar la 

c o m p o s ic ió n  m o la r  y  v o lu m étr ica  d e  la  

m ezc la .

E je m p lo

El a ire s e c o  t ien e  la  sigu ien te c o m p o s ic ió n  
vo lu m étr ica : 0 2(2 !  % ), N 2(7 8 % )y A r ( l  % ) 

D eterm in ar la  c o m p o s ic ió n  p o n d era l d e l a ire 

s e c o .

Dato: P .A  : 0 =  16, N =  14, A r= 4 0  ; M alre = 28,96 

R e s o lu c ió n :

M„
iV„ =

m t

M»

32

28,96
.21 = 23,2<

%VA. = — ^ . % V.. = ^ - . 7 8  =75,4%  [S., ^ ’
2 Mt

%w.
m t

28.96

40

28.96
.1 = 1 ,4 %
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lUífli lGCi

PESO MOLECULAR PROMEDIO O APARENTE DE UNA MEZCLA GASEOSA (MT)

Toda mezcla carece de una fórmula unidad, por lo tanto no podemos hablar de peso molecular 
exacto de una mezcla gaseosa; sólo hallamos el peso molecular promedio o aparente. Así tendremos 
para una mezcla de “n” componentes:

Demostración:

MT

=fm (l)M UJ + W {2) ^C2) +; Y 1 • + ^m(n) M (n)

+ W (2) + ----- + w (n) s i _ m L''.M1 +  :n 1\M2+ ■■ + Í ^ : M
nT \ni.; • ■“ i; W

t t t
fm(l) fmí2) fm(n)

m̂(„ ̂ (1) + n̂ripj ^(2) + • • • •

Ejemplos aplicatívos
Ejemplo 1

En una mezcla gaseosa de C3H8 (propano), N¡ y 
C2H2 (acetileno), los volúmenes parciales son 3 L, 
5 L y 2 L, respectivamente. Calcule el peso 
molecular promedio de la mezcla.

Dato:

P . A : C  =  12, H =  1, N = 14 

Resolución:

Por Amagat:

Vt =Vcv1b+ VN2+VC2H2 = 3L + 5 L + 2L = 10L 

V,
Además sabemos:

T

Entonces, el peso molecular de la mezcla será:

= ^m(C3Ha) M e 3Hg *  fm(s 2)M N¡ + *m(CjN2)  ^ C ¡H 2

Mt = —  X 44 + —  y 28 -  —  X 26
10L 101 10L

Mt = 13,2 + 14,0 + 5,2 = 32,4 u.m.a o

Mx = 32 ,4 -? -

Ejemplo 2

La composición volumétrica del aire seco es: 
0 2==21 %, N2 =  78% y A r= l %. Hallar el peso 

molecular promedio del aire seco.

P.A (u.m.a) : N =14 0 = 1 6  Ar =  40

Resolución:

Aplicando la fórmula del peso molecular de 

mezcla tendremos:

=  *m (O z )  x  %  T  *m (N 2)  X ^ N ,  +  ^rn(Ar) x  • • • ( “ )

Además sabemos:

M0 =32 Mn =28 MAr = P.Aa, = 40

%VN =fm(N,)x100

W ° > 21

L = 0,78m(N,)

Análogamente: fm(Ar) =  0,01 

Reemplazando valores en la expresión (a ) 

Mt = 0,21 x 32 + 0,78 x 28 + 0,01 x 40

Efectuando: MT = 28,96 g/mol
mol
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C a p í t u l o  XIV
M ezcla G aseo sa

é Á S H Ü M E i f á i i ¿ : - x y¿/' r

En la práctica, ciertos gases apolares, como 0 2, N2, H2, etc, que son obtenidos mediante una reacción 

química, son recogidos o recolectados sobre agua, mediante la técnica de “desplazamiento del agua”. 

Esta operación se lleva a cabo con la finalidad de eliminar ciertas impurezas que pudiesen estar 

mezcladas con el gas, por ejemplo polvo atmosférico, gotas de líquidos en suspensión, etc.

Tabla ¡4.1 Principales reacciones que permiten obtener algunos gases comunes en el laboratorio

Oxígeno (0 2)

MnO,
2KC103(5) — X  2KC1(S)+ 302(s) 

Calor

Es una reacción muy 

explosiva

2H20 2(ac) --------?► 2H20 (,j +  0 2(g, Ninguno

2HgO(s) 2Hg(t) +  0 2(8)
Vapores de mercurio son 

muy venenosos y tóxicos

Hidrógeno (H2)

Zn(s) +  2HCl(ac) —* ZnCl2(ac) +  H2(s) El hidrógeno mezclado con 

el 0 2 del aire puede explotar

Mg(S) + H2S04(aC) —* MgSOJ(ac) +  H2(gj Similar al anterior

Dióxido de 

carbono (COz)

CaC03(s) +  2HCl(ac) —► CaCl2(ac) +  C02(¿, +  H20 (()

(mármol)
Ninguno

Acetileno

(C2H2)
CaC2(s) + 2H20 (() —> Ca(OH)2(ac) +  C2H2(g3

El C2H2 al combinarse con el 

0 2 del aire puede explotar

Amoníaco

(NH3)
NH4OH(ac) - ^ 2 ! *  N H ^  +  H2O(0 El NH3 es tóxico

Un gas húmedo ( g h )  es una mezcla gaseosa dónele uno de suscphripoñentes es vapor de un líquido J 
n óvo lá til(g ep e f& m eH teese j íágüa), qüé;sé pbti¿hé;ál hacéíCpásárun g^seC ^a.tráyés dé  ésté.,

Se evita realizar la recolección sobre agua cuando se trata de gases de moléculas polares (NH3, H2S, 
S02, etc) porque debido a su polaridad, éstas se disolverán, lo cual hará que el proceso de recolección 

no sea eficiente. En este caso se utilizan líquidos apolares como por ejemplo el benceno o tetracloruro 

de carbono.
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Veamos la siguiente ilustración:

Figura 14.6 Obtención de gas húmedo. El 02 obtenido en la siguiente reacción se recoge sobre agua:

Descomposición 
del clorato de potasio

2KC103(s) 2 KCl(s) + 0 2(g)

p CW pr  atm VS. r atm

gas húmedo=eas teco +  vapor
<g.h> ; V,

Sea: e = 0 2 (gas seco)

o- = H20  (vapor de agua)

El 0 2(g) producido durante la descomposición térmica del KCI03(s) se recolecta sobre agua; para ello, 

se llena con el mismo líquido una botella para ser luego ser invertida dentro del recipiente.

Figura (a). Conforme se recoge, el gas 0 2 dentro de la botella desplaza el agua dentro de esta.

Figura (b ) . Cuando los niveles de agua dentro y fuera de la botella son iguales, la presión en el interior 

y en el exterior son iguales.

Luego: Palm = Presión de gas húmedo (P gh)

Por ley de Dalton, se afirma: PS h = PS + P; vapor Donde: P „s =  Presión de gas seco

Como se vio vimos en el capítulo XII (estado líquido), la presión de vapor del agua o la tensión de vapor (p vc )

sólo depende de la temperatura. Debemos tener presente que, en los problemas de gases húmedos, 

la tensión de vapor es dato.

Ejemplo aplicativo
Ejemplo 1

Se recoge el gas H2 sobre agua a 27°C. La presión 

barométrica es 760 mmHg y Pv2rc =26,8 mmHg.

¿Cuál es la presión del gas seco? 
Resolución:
p = p - p
1 g.s. 1 T  * vapor

Pg,. =  760 - 26,8 = 733,2 mmHg
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Capítulo X IV
M ezcla Gaseosa

Ejemplo 2
El gas acetileno (C 2H2)  se obtiene mediante la 
siguiente reacción química.:
CaC*,, +  H20 (() — C2H2Cs) +  Ca(OH)2(ac); dicho 
gas es recolectado sobre agua a 25°C. Si el 
volumen desplazado de agua es 600 mL y la 
presión barométrica es 755 mmHg, ¿cuál es la 
presión del gas seco?, ¿qué volumen ocuparía a 
C.N?
Dato: Pv(H20 ) a 25°C =  23,8 mmHg 

Resolución:
E! volumen de gas húmedo es igual al volumen 
de agua desplazado =  600 mL.

600 Pes.=?

TJ-25-C-298 K 
P ,.h.-75J mm Hg 

'“ ' c  - 2 3 ,8  mmHg

p 9,  =  P.J, -  Pv =  755 -  23,8 
O  Pg 5 =  731,2 mmHg

Para calcular el volumen de C2H2 (gas seco ) a 
C.N., aplicaremos la ley general de gases, para 
una cierta masa de C2H2 definida 
p iv i P2V2 ^  731,2 x 600 _ 760 xV2

298

efectuando: V, =  528 mL

273

Ejemplo 3
Hallar la composición molar del aire atmosférico 
en la ciudad del Callao a 20°C.
Dato:
• Pdimosféríca =  760 mmHg

• P 20̂  = 17,5 mmHg 

Resolución:
La ciudad del Callao se encuentra a nivel del mar, 
donde la presión atmosférica es la normal, es 
decir 760 mmHg.
Luego:

Aire húmedo (a.h)=aire seco (a.s) +  vapor de agua

Entonces: P ,h =  P „  + Pvapor
760 mmHg =  Pa s + 17,5 mmHg 

- »  Pas =  742,5 mmHg

%nH 0 = % PH o  = -17’5 x 100 = 2,3%
h 2o  h 2 o  7 6 0 m m H g

%n = %Pa = -2 ,5  mmHg x 100 = 9 7  7  % 
as 760 mmHg

Ejemplo 4
El gas 0 2 obtenido en la siguiente reacción:

2H20 2(ac)
MnO.

-2* 2H2Ou.) +  0 2(s)

Se recoge sobre agua a 17°C. El volumen de agua 
desplazado fue de 400 mL y la presión total fue 
754 mmHg. ¿Cuál es el peso de oxígeno 
recogido? ¿Cuántas moléculas de agua están en 
fase vapor? ¿Qué volumen ocuparía el gas seco a

1,2 atm y 27°C? Pv' r c  = 14,5 mmHg 

Resolución:
Al inicio, el gas húmedo tiene las siguientes 
características:
VT = 400 mL = 0,4 L PT =  754 mmHg 
T  =  17°C =  290 K Pvapor =  14,5 mmHg

Calculemos la presión parcial de 0 2:
P0 = PT - Pv = 754 - 14,5 = 739,5 mmHg

El peso de 0 2 será: W  = PVM
RT

 ̂ 739,5 x 0,4 x 32 = g 

° ! 62,4 x 290

El número de moles de vapor será:
PV 14,5 x 0,4

RT ! 62,4 x 290

nH20 =3,2 x lO" 1 moles. Esto representa:

3,2x10 4 x 6,022x1023 =  19,3xl019 moléculas

Para calcular el VQ a 1,2 atm (912 m m H g)y 27°C

(300 K), aplicamos:
P V P V1 1  2 2

739,5 x 0,4 _ 912 x V2

290 300
V2 = 0,335 L

627

www.FreeLibros.me



Q u ím ic a

SISTEMA SATURADO PE VAPOR

Es aquel sistema gaseoso, que contiene la máxima cantidad de vapor, por lo tanto !a presión de vapor 

es ia máxima, llamada tensión o presión de vapor de líquido (pj c|. Este sistema no admite más vapor, 

porque en ella se ha establecido un equilibrio físico entre los fenómenos de evaporación y condensación 

a temperatura constante.

Figura 14.7 Aire saturado de vapor de agua ( mezcla húmeda)

Evaporación

.4 .-^

1 i

4 b
r* Condensación

Cuando se establece el equilibrio dinámico entre la 

evaporación ( t )  y  la condensación ( 1), la cantidad de 

moléculas de vapor de agua (c¿) en el aire permanece 

inalterable, por lo que ejerce la máxima presión de vapor |PV' cj 

a una determinada temperatura (t°C)

Símbolos:

• =  molécula de gases componentes del aire seco (N 2, 0 2, Ar, C 02, . . . ,  etc) 

c3> =  moléculas de agua (H20 )

A continuación indicamos algunas sugerencias importantes para resolver problem as con gases 

húmedos saturados.

1. La Pj°c , es dato del problema, su valor se encuentra en tablas (ver tabla 12.7)

2. La presión del gas saturado de vapor se expresa:

P .  = P + Pg.h g.s v P „, = P oh- PJg s  g.h v

3. Si no se indica lo contrario, se asume que un gas húmedo está saturado de vapor. Ver ejemplos 
aplicativos.

SISTEMA NO ¡SATURADO ; _________' ________________________________________________

Es aquel sistema gaseoso, que aún puede admitir mas vapor de un líquido, porque aún no se ha 

establecido el equilibrio dinámico entre los fenómenos de la evaporación y condensación; por lo tanto 
la presión de vapor no es la máxima y se denomina “presión parcial de vapor no saturado (P v )”

¿Cómo hallar la presión parcial de vapor (Pv)?

Con la definición de grado de saturación (G.S.). Si se trata de vapor de agua, se emplea la definición 
de humedad relativa (H.R.)
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Capítulo X IV Mezcla Gaseosa

Grado de saturación de vapor (G.S.)
Se emplea para vapor de cualquier líquido. Es la relación en tre la presión parcial de vapor (pv)  “ Pv”

Ejemplo:
Ei HC1(S) se recogió sobre benceno líquido a 25°C. La presión de gas húmedo fue de 200,52 mmHg, con 
gra do de saturación de 0,8. Hallar la presión de vapor de benceno y presión de gas seco (HCi), en ei gas 
húmedo.

Dato: Pv25"°(Benceno) = 94,4 mmHg 

Resolución:
Se trata de un sistema no saturado (es dato G.S.), luego tenemos:

Como: Pv = G.S. Pv25”c =~ Pv =0,8 . 94,4 mmHg = 75,52 mmHg 

Ademéis: Peas = Pg h - Pv "* Peas =  200,52 -  75,52 =  125 mmHg
S e c o  S e c o

Humedad relativa (H.R.)
Se em plea solo para vapor de agua, normalmente para indicar el grado de saturación de vapor de 

agua en el medio ambiente o  en un sistema aislado de aire húmedo. Es ia comparación porcentual 

entre la parcial de vapor no saturado (Pv) y la máxima presión de vapor a una cierta temperatura (Pv )  

y se evalúa así:

Si la humedad relativa es inferiora 50 %, el clima es muy seco; hasta 70 % es seco, y de 75 % a 80 % 
es húmedo. Con más de 85 % ya es muy húmedo.

y la máxima presión de vapor a una cierta temperatura (p vc)

Pv = G.S. Pv"c

PT =  200,52 mmHg

% saturaciónv J

pjc representa  ̂ ]0Q%

Pv representa  ̂ H R
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Ejemplo 1

Si el medio ambiente tiene H.R, =  60 % a 25°C, 

¿qué significado tiene dicha expresión? 

Resolución:

Significa que la presión parcial de vapor (Pv) 

representa el 60 % de la máxima presión de 

vapor a 25°C (PV25T = 23,8 mmHg)

60Pv = — x P f c = 
v 100 100

x 23,78 mmHg

= 14,28 mmHg

Además, evidentemente, el aire atmosférico no 
está saturado de vapor, pues falta el 40% (100 - 
60) de la presión de vapor máximo, para 

saturarlo.

E jemplo 3

Mediante la siguiente reacción se obtiene 0 2 

2HgO(s) —► 2Hg(;) + 0 2(g)

El oxígeno se recoge sobre agua a 17°C. El 
volumen de gas recogido fue 12 litros, la presión 
barométrica por tanto, es 756 mmHg y la 
humedad relativa es de 75 %.

Pv,7‘c = 14,5 mmHg 

Calcular:

I. El volumen de 0 2 seco a C.N.

II. El peso de 0 2

III. Peso de vapor de agua.

Resolución:

Como la H.R. =  75 %, la presión de vapor no 

75
saturado será: Pv =  x 14,5 = 10,87 mmHg

100

Ejemplo 2

El “SENAMHI” informa para la ciudad de Lima: 
temperatura 27°C, presión barométrica 
758 mmHg, H.R. de 80 %. ¿Cuál es la presión de 

vapor de agua y cuál la presión de aire seco en 
la ciudad de Lima?.

Dato: PV2TC = 26,7 mmHg

Primero calculamos presión de 0 2 seco: 

PQ =756- 10,87 = 745,13 mmHg

I. Cálculo de V0 a C.N.:

p iv i pov o 745,13 x 12 _ 760 x v o2

T, T0 290 273

Resolución:

El aire atmosférico es un gas húmedo formado 

por aire seco (N2, 0 2, Ar, H2, C 02, ...) y vapor de 

agua.

Se sabe: P ,h =P ,_ + P v . . . ( l )

Por dato: Paln) = Pa h = 758 mmHg

H.R. p 27‘C
'  *  \r

80

v 100 v 100 

Pv =  21,36 mmHg

x 26,7 mmHg

Reemplazando en (1):

758 mmHg =  Pas.+21,36 mmHg 

=» Pa.s. =  736,64 mmHg

• V0 =  11,07 L

II. Cálculo de W „

W  = PVM W  = 745,13 x 12 x 32 

62,4 x 290RT

W 0j = 15,8 g 

TIL Cálculo de peso de vapor de agua:

W u
PVM 10,87 x 12 x 18

RT 62,4 x290 

W H,o =0,13g
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Capítulo X IV
Mezcla Gaseosa

E! grado de saturación de vapor en el aire atmosférico se mide con unos aparatos llamados 

higrómetros, que se dividen en 3 clases:

1. Los que se valen del punto de rocío o  higrómetros de condensación.

2. Los que miden el peso de humedad contenido en un volumen determinado de aire, llamados 

higrómetros químicos.

3. Higrómetros de depósito termométrico seco y húmedo o psicrómetros.

PUNTO DE ROCÍO : ^ . ___________ •  .
Es aquella temperatura, a la cuál el aire atmosférico está totalmente saturado de vapor de agua, por 

lo tanto, la H.R. = 100 %; cuando esto ocurre, el exceso de vapor de agua que no puede dispersarse en 

el aire seco se condensa por efecto del enfriamiento en forma de pequeñas gotitas de agua líquida, que 

se llama “rocío” , los cuales por acción de la gravedad caen, depositándose en la superficie de los 

cuerpos materiales, especialmente sobre la hierba y las hojas de los árboles. Generalmente ocurre de 

noche y de madrugada, cuando no hay viento.

Figura i 4.8 Formación de rocío en las hojas y ramas de una planta

1. Si la temperatura, a la que ocurre la saturación total de vapor en el aire es < 0°C (muy común en las alturas 
y ciertos lugares de la tierra), no se forma rocío sino escarcha (partículas sólidas de H20); por lo tanto, el 
“punto de rocío” debe ser mayor a 0°C.

2. El punto de burbuja es la temperatura a la que surge la primera burbuja en el agua, por lo tanto:
Pv = 0 -  H.R.=0 %
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LEY DE DIFUSIÓN Y EFUSIÓN CASEOSA PE THOMAS GRAHAM (1 829)______________________________

Se debe recordar que  la difusión es el escape o dispersión de las moléculas de un gas a través de la 

masa de otro cuerpo material (sólido, líquido o gas). La velocidad de difusión de un gas depende del 

medio material en el que se desplace, de lo cual podernos establecer la relación:

Velocidad de difusión en:

Con Fines experimentales el gas se hace difundir en muchos casos a través de un material poroso 

como: grafito comprimido, cerámica sin vitrear, loza, lana de vidrio, etc, con la finalidad generalmente

Si se realiza la difusión de una mezcla gaseosa por un material poroso, se separarán los grises más 
ligeros de los más pesados, ya que el gas más ligero se difunde más rápidamente a través del material 

poroso; a este fenómeno se le denomina atmólisis (separación de gases, basándose en la diferencia de 

las velocidades de difusión de cada componente de la mezcla).

La difusión se lleva a cabo a presión y temperatura constante con algún fin u objetivo concreto. 

Thomas Graham (1 805-1 869) fue el científico que estudió con mucho detalle los fenómenos de 

difusión y  efusión gaseosa, descubriendo así la ley que lleva su nombre. En ésta ley se establece lo 
siguiente:

>, Á  las mismas condiciones de presión y temperatura las velocidades de difusión o efusión de dos 
gases son inversamente proporcionales a la raíz cuadrada de sus pesos moleculares (M )  o de sus 
densidades (D). > V . . ■ 'l  •---'■-> .•..............    ... .     ,.....   — .............J

La proporción de difusión de los gases A  y B será:

Resolución:

Según la ley de difusión gaseosa, el que se difunde más fácilmente será el gas de menor peso molecular 
(e l más ligero). En este caso será el metano (CH4)

Medio Medio Medio
Gaseoso Líquido Sólido

de eliminar las impurezas sólidas y líquidas (gotas) presentes.

vb "s| MA \| da

donde:

M = peso molecular 
D =  densidad

De la cual se observa que ei gas más liviano (m enor M )  se difundirá o efusionará mas rápido que el 

gas de mayor peso (mayor M )

Ejemplo:

A temperatura ambiental, ¿cuál de los siguientes gases se difunde con mayor facilidad?

I. 0 2 (M  =  32) II. C12(M  =  71) III. CH4(M  = 16)
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Capítulo X IV
Mezcla Gaseosa

Para una masa gaseosa: la velocidad de efusión (v ) =
volumen efundido(V) 

tiempo de efusión (t)

V
v = — 

t

Si el volumen efundido o difundido “V" es igual para los gases A y  B, la ley de Graham en función de 

tiempo de efusión sería:

V

J a

X  N

______ ______

m b _ D n

m a ' a  >| M a  \| d a {Tiempo de difusión y peso 
molecular son directamente 
proporcionales

Ejemplo aplicativos
Ejemplo 1

A través de un efusiómetro de 2 litros, el CH4 
demora en difundirse 50 segundos. Alas mismas 
condiciones y en un efusímetro idéntico ¿qué 
tiempo demorará en difundirse el anhídrido 
sulfuroso (S02)?.

PA (u .m .a ) : C =  12 ; H=1 ; S = 3 2 ;0 = 1 6  

Resolución:

Por Graham:
CH,

tSO, \

M,CH„ 50 s

M-
ü
64

100 s

Ejemplo 2
10 L de gas metano (CH4) a 27°C y 1 atm demora 
en difundirse 8 minutos. A las mismas 
condiciones, 10 Lde un gas desconocido demora 
2 minutos. ¿Cuál es el peso molecular del gas de 
desconocido?

Resolución:

Se sabe:
Mv

J 6

Mv
Mx = 4

El gas X sería el helio (P.A. =  M = 4 )

APilCAaONES DE IA LEY DE GRAHAM ________________________________________

1. El método de difusión fue empleado por aston  (1 913) para separarlos isótopos del neón, basándose 
com o ya se indicó en las diferentes velocidades de cada isótopo.

2. Utilizando el mismo método, debierne( 1 910) determinó el peso moleculardel gas noble radón (Rn).

3. Actualmente, por difusión a través de membranas porosas, se separan los isótopos naturales del 
uranio (^U 235 y 92U238). Para ello, al uranio se le hace reaccionar con flúor (F2) para obtener 
hexafloruro de uranio (235UF6 y 238UF6) cuya temperatura de ebullición es 56°C. En forma de vapor, el 

235UF6y 238UF6 se separan por difusión, ya que el más ligero (<  M ) 235UF6se difunde más rápidamente. 

Se debe recordar que el U235 (0,7 % en abundancia) es físionable (ver fisión nuclear) y el U23®(99,3 % 
en abundancia) no lo es. Por lo tanto, este m étodo de separación satisface las expectativas de las 
plantas nucleares de fisión que utilizan el U235.
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P roblemas  R esueltos

Problema 1
Respecto a la mezcla gaseosa, es incorrecto 

afirmar:

A ) Sistema m onofásico de 2 o  más 

componentes.

B) Entre sus componentes hay equilibrio térmico.

C) La presión total es igual a la suma de las 

presiones parciales de los gases componentes

D) Cada componente tiene un comportamiento 

individual, com o si estuviera actuando sólo, 

ocupando todo el volumen de la mezcla.

E) Si sumamos el volumen de cada componente 

en la mezcla, hallaremos el volumen total.

Resolución:
Cada gas componente de la mezcla ocupa el 

volumen total de la mezcla. No confundir la 

afirmación “E” con la ley de volúmenes parciales 

o ley de Amagat, ya que ésta se refiere a la suma 

de los volúmenes parciales.

Rpta: É

Problema 2
Se tiene una mezcla equimolar de etileno (C 2H4), 

nitrógeno (N 2) y monóxido de carbono (CO). Si ia 

presión parcial de N2 es 2 atm. ¿Cuál es la presión 

total?

Resolución:

Por dato: n_ nT =  3n

P,, = 2atm 1N,

Aplicando: P¡ =  fm( i ) . PT ; 

paraN 2 - P N2= f m(N 2) . P T

n\
Calculemos: fm(N ,) = — -  = —  = — 

m 2 nT 3n 3

(1)

n 1

Reemplazando en (1): 2 atm = — x  PT
3

P^=6 atm

Problema 3
Una m ezcla gaseosa contiene 20 g de Ar 10 g de 

C 02, 25 g de 0 2 y 14 g de N2. Sabiendo que ia 

presión total es de 10 atmósferas, determinar la 

presión parcial de oxígeno en la mezcla. 

P-A(u.m.a) : C =  12 ; Ar = 40 ; O =  16 ; N =  14 

Resolución:

Datos
W A, = 20g W CO2 = 10g 

W o ,-2 5 g  W Hj = 14 g

Aplicaremos: 

P0 2 = f m(0 2) . P x .

Calculemos fm(0 2)

(1)

W,

M r

02

w o„ w , w  w
v v C O ,  V V N ,

M, M.

LCO,)=- 25/32

25 + 20 + _10 + _[4 

32 + 40 + 44 + 28

■ = 0,39

M n,

E n (l): Pq2 = 0,39 . lOatm = 3,9atm 

Problema 4
Se tiene un balón de 300 cc de capacidad que 

contiene 0 2 a una presión de 900 mmHg. Se une 

mediante un tubo de volumen despreciable y 

provisto de una válvula o  llave de paso, a otro 

balón de 400 cc que contiene C02 a una presión 

de 640 mmHg. Luego de abrir la llave y producida 

la difusión se pide calcular la presión parcial de 

C 0 2 y la presión total de la mezcla formada, 

respectivamente. El proceso fue isotérmico.
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Mezcla Gaseosa

Resolución:

Con los datos, tenemos las siguientes figuras: 

Antes de abrir la llave

30C 400 CC

Po2 - 9 0 0  mmHg PCO2= 640 mmHg

0 )  T

Luego de abrir la llave

f  s  

° 2
CJS» f  \

COj

° 2  ^

I M EZCLA I

FT= 7 i 7 P°* “ 7

Es evidente que los moles de cada gas, antes y 

después de formar la mezcla, son los mismos 

Para C 02: n co2©  = n co,®
(anies) (después)

0  P c ° 2 ® - Vc° 2 a )  =  p c o » ® - v t

640 . 400= PC02.700 

=» PCo2 = 365,7mmHg

• Para 0 2: n 0j©  = n o2®
(antes) (después)

o  v y =  p02® , v t

Reemplazando:

900 .300= P0 j. 700 -  PÜ2 = 385,7mmHg

• Por Dalton:

PT =  365,7 +  385,7 =  751,4 mmHg

Problema 5
La masa de 3,36 L, medida a C.N. de una mezcla 

de gases (CO y C 02), es de 5 g. Hallar el volumen 

parcial de cada gas.

Resolución:
Datos:

W T =  5g VT = 3,36 L

ÍT„ =273K
C.N. P0 = 1 atm

Vm = ? V =  ?vco,

^CO " *m(co. x |
Se sabe: v  = f  xV  ^ ....(1 )

C02 m(co2) T i

Además:

Mt = fm(C O ). Mco * fm(C 02> . MC02. . .  (2)

Calculemos primero MT acondiciones nonnales 

(C.N)

MTCc) -  22,4 l I —

5 (g )-3 ,3 6 L j

Reemplazando en (2):

33,33 =  fm(CO) .28 + ( l  -fm(C O )) . 44 

— fm(CO)=0,667 

fm(C 0 2) =  1-0,667 =  0,333

Mt = 33,33 u.m.a

Reemplazando en (1):

Vco =  0,667 x 3,36 L =  2,24 L 

VCÜ2=  0,333 x 3,36 L = 1,12 L

Problema 6
La composición ponderal aproximada del aire es: 

0 2=23,1 %, N2 =  75,6% y Ar =  1,3 %. ¿Cuál es la 

presión parcial del argón en 1 litro de aire que 

pesa 2 ga  -20 °C7.

Datos: = 28,96u.m.a, P-A (Ar)=40
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Resolución:
Datos:

T  =  -20°C+273 =  253 K 
W T =  2 g  

P*, =  ??
Aplicaremos: P¡ VT =  n¡ RT
Petra el Argón: Pa,Vt =  n^ R T  (3 )

Calculemos: x 2 g = 0,026 g
v  100

6,5 x 10' 4 moles
W

M

0,026

40

Reemplazando en (1):
P ^ x l =  6,5x10 4 X  62,4 X  253 

-  P ^ »  10,26 mmHg 

Problema 7
El cuerpo humano produce unos 960 g de C 0 2 por 
día. Si la cabina de un astronauta tiene un 
volumen de 7600 L y la presión parcial de C 0 2 no 
debe exceder de 4,1 torr. a 27°C. ¿qué peso de 
C 0 2 debe eliminarse durante et-primer día de 
viaje?. Inicialmente, en la cabina no había 0O 2. 
Resolución:

T =  27°C + 273
=  300 K

Peo ¿ 4,1 torr

Razonamiento: El peso total de C 0 2 producido 
mediante el proceso de la respiración = 960 g.
El peso de C 0 2 a expulsar de la eabina sería = 
960 g - W COj; donde W co_ (máximo permitido

en la cabina)

Calculemos el W 0i máximo permitido dentro de 

la cabina.
w CO

Aplicaremos: Pco . VT = — — - . R.T

w
4,1 x  7600 = — ^  x  62,4 x  300 

44

Efectuando: W co  ̂ =  73,24 g 

Luego:

W co, (expulsado) =  960 g -73,24 g =  886,76 g

Problema 8
Un recipiente cilindrico provisto de un ém bolo 

móvil cuya base es de 400 cm 2, contiene 5 L de 

aire (M  =  29) a 25°C. Si se inyecta N2 a la misma 

temperatura, el ém bolo sube lOcm. Calcular la 

presión parcial del N2 en la mezcla final. La 

composición volumétrica del cúre es 80 % de N2 y 

20 % de 0 2.

Resolución:
mrw.li I
inicial I

A  = 4 0 0  0 ^
,20
100

x 5 L = 1 L

= * 5 L = 4 L
" i  100

VN (afiadido) = 400 cm2x 10 cm 
2 = 4000 cm3 = 4 L

VT = (ñnal) = 5 L+4 L  = 9  L 

V„ -  (final) “  4 L *4  L  =  8 L

fjtm. latm.

En la mezcla final: PN = fm(N2) x PT (1 )

V„ 8 L _ 8 

9 L  " 9

Reemplazando en (1): PN = — atm
2 9
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Problema 9
Se descubrió que una estufa desajustada estaba 

permitiendo el escape de CO dentro de una 

habitación a un promedio de 0,45 moles por 

minuto. Si la capacidad dei aire atmosférico en la 

habitación es de 324 m 3 y su temperatura de 

20 °C, ¿cuánto tiempo debe transcurrir para que 

el aire de dicha habitación alcance el nivel de 

peligro por su contenido en CO (el cual se 

considera en 0,4 % en volumen)?

Resolución:

Datos:

T  =  20 °C + 273 =  293 K 

Palm =  latm  (dato implícito)
% Vc0 =  0,4 % (concentración letal o peligrosa)

324.10 L ‘ Aire 
Atmosférico

A*, 0,45moles//-„^^T'j —:—(CO)

El volumen parcial peligroso de CO en la 

habitación sería:

Vro = x 324 X 103 L : 
co 100

1296 L

El número de moles de CO peligroso en la 

habitación es: PTVco = ncoRT

Problema 10
Un tanque de acero de 41 L de capacidad, 
contiene metano (CH4)  a 127°C y 2 atmósferas de

presión. Se inyecta en dicho tanque 0,2 de
s

0 2yO,5 £22* de He. Al cabo de 30 segundos, ¿en 
s

cuánto ha variado el % de presión de CH4 si la 
temperatura ha aumentado?
Resolución:

Inicio i

CH4

•*) -

v& 'xgw y

t-30  s Final i í

0 2 ,

-0,5 mol/s

2,5 moles

0 ,2 x 3 0 = 6 m o le i

0,5x30=15molei

Para el estado inicial (antes de inyectar los gases): 
T, =  127+273 =  400 K P, =  2 atm 

2x41
CM, 0,082 x 400

=  2,5 moles

Para el estado final (mezcla formada al cabo de 
30 s):
nT =  2,5 +  6 +  15 =  23,5 moles

2.5

23.5
100 = 10,64 <

Luego el % PCH ha disminuido en: 

100 - 10,64 = 89,36%

Problema 11
Señalar la relación incorrecta:

-* nco =  53,94 moles

El tiempo necesario para alcanzar los 53,94 moles 

de CO es:

En l min -*  0,45 moles 
En t min -*  53,94 moles }- 119,8 min

A ) El gas húmedo es un sistema homogéneo, 
donde se cumple la ley de Dalton y de 
Amagat.

B) El grado de saturación (G.S.) se emplea para 
sistemas no saturados de vapor, de cualquier 
líquido.
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C) La humedad relativa (H.R.) se emplea para 

indicar el G.S. porcentual de vapor de 

cualquier líquido en un gas húmedo.

D) La presión de vapor de un líquido es una 

propiedad intensiva.

E) En un sistema saturado de vapor, la presión 

parcial de vapor es exactamente igual a la 

tensión de vapor.

Resolución:

El término humedad relativa sólo se aplica al

vapor del agua, no al vapor de cualquier líquido.

i Rpta: C

Problema 12
Respecto al punto de rocío:

i. Es la temperatura a la cual se forma rocío o 

escarcha en el aire atmosférico.

II. Es la temperatura a la cual la H.R.=0 %.

III. Puede ser menor o igual a 0°C

IV. Es la temperatura donde la H.R. =  100 %, por lo 

que se forma rocío en el aire atmosférico.

Es (son) correcta(s):

Resolución:

El punto de rocío es la temperatura a la cual el 

aire atmosférico tiene H.R. =  100 %, por lo que el 

exceso de vapor de H20  se condensa formando 

rocío.

El punto de rocío es siempre mayor a 0°C.

Rpta: TV

Problema 13
Halle el volumen (en m L) a C.N. de una masa de 

gas seco, el cual til ser recogido sobre agua a 20°C 

ocupa un volumen de 52,65 mL y registra

754,7 mmHg.

Pv20=c = 17,5 mmHg

Resolución:

Datos:

P T = p atm=  754,7 mmHg 
20"C

Pv =17,5 mmHg

Si el gas seco se aísla de algún modo y 

llevamos a C.N., ocuparía:

V0=?

Para calcular V0, aplicaremos:

P.V. P0V„
—!—!• =—2-ü .........( « )  i

T  T’ i ‘ o

En las condiciones del gas seco recogido 

sobre H20:

V, =  52,65 mL

La presión parcial del gas seco es:

Pi =  Rt ~ P ^ C =  754,7-17,5 

P, =  737,2 mmHg

Reemplazando en (a ) 

737,2 x 52,G5 VD x 760

293 273
V0 =  47,6 mL
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Observación:

Cuando no se indica ai grado de saturación o la
H.R., se sobrentiende que se trata de un gas 
húmedo saturado

o  P = P1 vapor * v

Prealematt
Calcular el peso de un litro de aire saturado de 

humedad a 25°C y presión de 770 mmHg.

Datos adicionales:

Maite =  29 u.m.a Pv25‘c = 23,8 mmHg

Resolución:

Datos:

VT =  1 L

Pv =  23,8 mmHg PT =  770 mmHg 
Presión parcial del aire seco será 

P .». =  770 -  23,8 
=  746,2 mmmHg

T  =  25°C =  298 K

W T =  W AS +  W M»T — "KS. T ” H,0

Calculemos la masa de aire seco:

, W

M
' . x V = — RT •=- 746,2x1 =  —  as — 29 x62,4x298

- W ^  =  1,164 g

Calculemos la masa de vapor de HM 

W h 

Mu

W HO 
Pv VT = — ^  RT

w
23,8 x 1 =  — íí£  x 62,4 x 298 

18

~  W Hj0 = 0,023 g

Reemplazando en (1):

W T =  1,164 g + 0,023 g =  1,187 g

Problema 16
Una masa de H2 recogida sobre agua a 25°C y 737 
mmHg ocupa un volumen de 245cc, con grado de 

saturación 0,9 (H .R.=90%). ¿Cuál será el 

volumen de H2 seco medido a i2°Cy 770 mmHg?. 

Pv25’ = 23,8 mmHg

Resolución:

En el gas húmedo:
VT =  245 cm 3

Pv = Ü5-x23,8 = 21,42 mmHg 
100

298 K

Pgs =  PT-P V =  737 -  21,42 =  715,58 mmHg

Analicemos sólo el gas seco:

IV, = 245cc 

T, = 298K 

P, =715,58 mmHg

Estado
final

V2 = ?

12 + 273 =285K 

> 770mmHg

Para calcular V2, aplicaremos:

715,58 x  245 _ 770 x  V2

T,

P2V2

298 285

Problema 16
El gas acetileno (Q¡H2)  obtenido mediante la 

siguiente reacción:

CaC2+2H2(8) * C2I l2(g) +  Ca(OH) 2 
pesa 140 g. Este gas se recoge sobre agua a 30°C 

y 750mmHg de presión atmosférica. El volumen 

de cúre desplazado fue de 140 L. ¿Cuál es la H.R. 

del gas húmedo?

Datos adicionales:

Temperatura 0°C 25°C 35®C 45°C 50°C

Pv(mmHg) 4,6 23,8 42 71,8 92,5
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Resolución:

Datos:

W gs =  140g 

VT =  140 L

T =  30°C =  303 K 

PT = 750 mmHg

Pv — No es dato directo, por lo que hallaremos 

por interpolación con los datos de la tabla

H.R. =  ??

Se sabe: H.R. =

^ = 2 6

100 (1)

Cálculo de la presión parcial de vapor (P v)

(2)

Calculemos Ps, 

W
Pg5-VT =  — - RT 

M

p 140 =  —  x62,4x303 
8 26

Efectuando: Pgs = 727,2 mmHg 

Reemplazando en (2):

Pv =  750- 727,2 =  22,8 mmHg

• Calculemos P,30C con la tabla (dato), por el

método de interpolación 

1 t°C | |Py(mmHg)l

25 “C .
/ T
1 V

23,8 ^

30°C Py30̂  '  ! £> =  ±¡LP ,T C -2 3 ,8
35 -  25 42 -  23,8

~35°C . 42

Efectuando: Pv = 32,9 mmHg

Reemplazando en (1):

H.R. =  2-2'-8 mn} HS * loo =69,3% 
32,9 mmHg

Problema 17
Situé los siguientes gases en orden creciente del 
tiempo requerido para que se difundan a través 
de una abertura dada, bajo condiciones idénticas: 
150 mi de COCl2, 500 mi de H2 y 375 mi de C 02. 
P.A. (u.m.a): Cl=35,5; C=12; 0=16; H =  1 
A ) H2; COCl2; C02 B) C 02; H2; COCI,
C) COCl2; C 02; H2
D) C 02; COCl2; H2 E) H2; C 02; COCi2 
Resolución:
Según la ley de Graham, el tiempo de difusión es 
directamente proporcional a la raíz cuadrada del 

peso molecular (M )  del gas:

Un gas pesado (mayor M ) demora mayor tiempo 

en difundirse y el más ligero (menor M ) se 

demora menos tiempo.

Evaluemos el M de cada gas.

MCo2 = 12 + 32 = 4 4 ,M Hj = 2 , Mcoc,= 9 9

de menor a mayor tiempo deOrdenando
difusión:

H2 <  C 0 2 <  COCl2

! Rpta: e J

Problema I I
Un tubo de vidrio de 200 cm de longitud tiene 
orificio de entrada en sus dos extremos. Si se 
hacen ingresar simultáneamente HC1W por un 
lado y NH3(g) por el otro, ¿a qué distancia de la 
entrada de HCI, aproximadamente, aparecerá el 
anillo blanco de NH4Cl(s) (cloruro de amonio 
sólido)?
P.A. (unía): Ci =  35,5, N = 14, H =  1 
Resolución:
Con los datos del problema, tenemos la siguiente 
figura:

____________20 0  c m ____________ ,

200- *

HCI, NH3(g>

NH«C1(I)
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El sólido blanco, NR,CIW, se formará cuando las 

moléculas de HC1 y NH3 realicen el choque eficaz 

(interacción química para formar la nueva 

sustancia), según:
HCI(S>+ NH3(5)- NH.C1,

Determinamos MT aplicando

üo, M me2Cla 3̂ 65 

3,2
N

M r 32

Aplicando la ley de difusión de Graham, tenemos: Elevando al cuadrado, ambos términos:

M,11C1

Vu

M Í

17

36,5

- ^ 2 . =  0 ,6 8 . ■(«)

Volumen difundido será =  área x distancia 

Entonces:

y VNHj = A x (200 - x ) 

A x x

^ hci ~ A  . x

En (a ):
A  x (200 -  x )

= 0,68

Efectuando: x  =  81 cm 

Problema 19
A determinadas condiciones de presión y 
temperatura, a través de una abertura se difunde 
el 0 2 a una velocidad de 3,65 mL/min. Bajo las 
mismas condiciones, por una abertura similar, 
una mezcla de CO y 0O2, se difunde a una 
velocidad de 3,2 mL/min.
¿CuáJ es el % en peso de CO en la mezcla? 
Resolución:

Datos:

v,. = 3,65 mL/min

% W co =  ??

Se sabe:

% w co =
M mczda

= 3,2 mL/min

(1)

(  3,65) 2 

V 3.2 j  "

M.

32
=  41,58

En la mezcla determinemos la fm(CO)

MT = fm(C O ).M c o + fm(C 0 2) . M c02

41,58 =  fm(C O )x 2 8 + [l- fm(CO)]x44 
Efectuando: fln(CO ) =  0,15 
Entonces, % nc0 =  0,15x100 = 15%

Reemplazando en (1):

% W c o =  15-X- S- a 1 0 %
41,58

Problema 20
A volúmenes iguales y a las mismeis condiciones 
de F y T, se difunden en forma independiente. gas 
0 2 y una m ezcla de H2 y N2, de tal manera que sus 
tiempos de difusión guardan la siguiente relación:

tn 8,0
5,7

Si el volumen de la mezcla es 120 L, ¿cuál es el 
volumen parcial de H2?
P.A.(u.m.a): N = 14, O = 16, H = 1 
Resolución:
Se sabe:VH2 =  fm(H2)  . VT . . . . ( 1 )

• Determinemos fm(H2), previo calculo de

Por Graham:
i r

cuadrado

m e z c l a  \  

i

M .
-, elevando al

m e z c l a ,

32

M„
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El término de la izquierda es dato, luego 
reemplazamos:
8,6 _ 32

5 >7 S L ~ .
Mmezd. =  22,8

223 =  [ l - f m(H2))x28  +  fm(H 2)x2

*m(H. , = 0,2

Reemplazando en (1):
VH =0,2 x 120L = 24L

Problema 21
Un volumen de aire, saturado a 60 % con vapor de 
agua, mide 50 litros a 20°C y 790 mmHg de 
presión. Se hace burbujear a través de ácido 
sulfúrico y se recoge sobre mercurio com o aire 
seco a 25°C y 765 mmHg. ¿Cuái será el nuevo 
volumen de! aire?

Pv20,c - 17,5 mmHg

Resolución:
T, =  20°C =  293 K 
T2 =  25°C =  298 K

P..=
60
100

6 0

100
x 17,5 = 10,5 mmHg

, ¿  790 - 10,5 = 779,5 mmHg

Trabajando con el aire seco 
Estado (1 ) Estado ( 2 )

V, =  50 L V2 =  ?
T, =  293 K 
P, =  779,5 mmHg

P Vr i v i p2v 2

T,

T2 =  298 K 
P2 =  765 mmHg

779,5 x 50 _ 765 x v 2

2 9 3 2 9 8

•V2 =  51,8 L

PraU8na22
En un recipiente rígido a una determinada 

temperatura se encuentran mezclados 3 gases: 

H2, 0 2 y N2. La presión parcial de H2 es 

800 mmHg y la fracción molar de 0 2 es 0,3. Si se 

abre la válvula para reducir la presión total hasta 

2 atmósferas, entonces la com posición 

volumétrica de N2 disminuye en 20 % y el peso 

molecular aparente de la nueva mezcla es 23,84. 

¿Cuál es la presión parcial final del 0 2 si al inicio la 

presión total es de 2 000 torr?

Resolución:
Al inicio tenemos según datos:

- 800 torr

f »02 =0,3

finH, =
800 torr 

2000 torr =  0,4

> fmO, = 0,3'2
Luego:

P t o t a l  =  2000  t0RR ín N j =  1 -  0 ,3  -  0 ,4  =  0 ,3

Al final tenemos que la fracción molar de N2 

disminuyó en 20 % (% vol. =  % molar)

f  = —  X  f  = —  X 0 ,3  = 0 ,2 4
2 100 ^  100

final inicial

Con el peso molecular aparente determinamos ia 

nueva fracción molar del O,:

W = f
* m e z c l a  m N Mjni, f fm x Mo, * x

2 3 ,8 4  =  0 ,2 4 (2 8 )  +  ( x )  ( 3 2 )  +  ( 1 - 0 , 2 4 - x )  ( 2 )  

- x = f m  = 0 , 5 2
m o ,

*  p o ,  = f rno • p ioi»i =  0 ,5 2 x 2  atm =  1 ,04  atm

A manera de observación, debemos señalar que 
al hacer pasar el aire húmedo a través de H2S04, 
esta mezcla absorbe totalmente el vapor de agua 
y se obtiene así aire seco.

Conversión a mmHg

po2 = p04 atyfí y  _Z§2_ mmHg = 790,4 mmHg 
lapír
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Capítulo X IV
Mezcla Gaseosa

2 vapor 

nol

Problema 23

En un balón de acero se tienen mezclados 

acetileno (C2H2t8))  y vapor de H20  saturado, al 

enfriarse el sistema la presión parcial del 

acetileno aumenta de 6 a 8 atmósferas y la 

presión del vapor de H20  disminuye en un 20 % 

manteniéndose la saturación. ¿Qué masa de 

vapor de H20  había al inicio si se condensaron 4 

gramos de H20?

Resolución:

En el proceso se pierden 4 gramos de vapor de 

H20  porque condensan:

INICIAL FINAL

C A - 6 atm

- P tím

Se enfria

Wv t =  * g

100 * 
Condensad* 

WvATO* =  (*~4)

Para el acetileno se cumple que la masa y el 

volumen son constantes

6 atm 8 atm

T ,

T ,  6

T2 8
(I )

Para el vapor de H20  se cumple que sólo el 

■volumen es constante. Con la ecuación universal 

tenemos:

P
  HI “ » —
M
W

PV =  — RT
W x T

=  Cte

Para 2 estados:

W , x T, W 2 x T2

Reemplazando:

80 ./
100 4 T,

t o c r . )  Cjc - 4) (T2) 0 ,8 .r T,

Reemplazando en la ecuación (I): 

x - 4  6

0,8,í 8
1 0 g

Problema 24

Una muestra de aire a 20°C y 1 atm con una 

humedad relativa del 80 %, se comprime dentro 

de un tanque de 1 000 litros de capacidad a una 

presión de 6 atm; la temperatura se eleva a 25°C. 

Lá presión de vapor del agua a 20°C es 

17,5 m m Hg, y a 25°C es 23,8 m mHg. 

Despreciando el volumen del agua que se 

condensa dentro del tanque, calcular el peso de 

la misma.

Resolución:

Plantearemos los siguientes pasos.

80I. P,H¡0
100

x  17,5 = 14 mmHg

, =  760 - 14 =  746 mmHg

II. nw
PV 14 V

RT 62,4 x 293 

746 V

(a )

62,4 x  298

Volumen de aire comprimido (saturado) cuyo 

volumen =  1 000 litros, donde:

III. PH 0  = 23,8 mmHg

p .«X.S.CO = 6x760 - 23,8 =  4 560 - 23,8

IV. Moles de agua en forma di 

23,8 x 1 000

62,4 x 298
= 1,281
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Química

Los moles de aire seco en el estado inicial y final
, . 746V- 4536,2 x 1000

es la m ism a:-------------------------------------
62,4 x293 62,4 x298

Efectuando: V =  5 979 L

En (a ): nH 0  = 14 ,597?- = 4,58 mol 
Hz°  62,4.293

n o 2

Ecuación universal:
P2 .V , = R .T 2 .n 2. . . .  (P )

n2- l,4n

P2= ?

t2- 1,2T,

V. Moies de agua condensada es: 
n =  4,58 - 1,28 = 3,3 mol

VI. W H 0 (condensados) =  n M =  3,3x18 =  59,4g

Problema 25
Un balón de acero contiene N20 4(s), el cual se 
descompone lentamente hasta que el 40 % se 
transformó en N 02(g), la temperatura absoluta 
aumentó en 20 %, y la presión inicial fue de 10 
atmósferas.
Hallar la presión final del sistema si la reacción es:

Resolución: 
Al inicio:

^ 2 ® 4 ( S)  **  2 N 0 2 (s )

n i=  n 

Pi = 10 atm 

Tj = T

Ecuación universal
P ,.V , = R .T .n ,......... (a )

Considerando la reacción se llega al estado final:
1 n 2o,i(„ 2 NO-’2(s1

Al inicio n -

Reacciona
40%

0,4 n

Se forma - - 0,8 n

Mezcla al 
final

0,6 n 0,8 n

Dividiendo P / a 
P2 .V , R . (1,2T , ) ( l ,4 n )

1 0 . V, R . T , . n

=*• P2 =  16,8 atm 

Problema 26
En un recipiente se coloca nitrógeno húmedo y 
pequeña cantidad de una sustancia higroscópica. 
Luego de cierto tiempo se observa que la presión 
decae de 760 mmHg a 744,8 mmHg y el peso de 
la sustancia higroscópica aumentó en 0,304 g. La 

temperatura es 27°C y Pv27 c =26,7 mmHg se pide

calcular la humedad relativa de la mezcla inicial 
y el volumen del recipiente.
Resolución:
La sustancia higroscópica absorbe todo él vapor 
de agua. Entonces, la diferencia de presión (760-
744,8 = 15,2 mmHg) es la presión parcial de vapor 
no saturado: Pv = 15,2 mmHg.

Pv
• X I U U  =

26,7
H.R. = • 100 = JJL2. x 100 = 57%

Además, el aumento de peso que experimentó la 
sustancia higroscópica es debido al peso de vapor 
absorbido, luego W Hj0(vapo[) = 0,304 g

Inicialmente, el vapor ocupaba lodo el volumen 
del recipiente, entonces aplicando la ecuación 
universal de gases hallaremos el volumen perdido

15,2 V = ÍL521 x 62,4 x 300
W H o

PH 0V = •= —2— RT 
Mu „ 18

Efectuando: V =  20,8 L
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P roblemas P ropuestos

Se mezclan 3 gases cuyas fracciones 
molares son proporcionales a 2, 3 y 5. 
Calcular la presión parcial del segundo gas 
(en el orden señalado) si la presión total es 
12 atm.

A ) 2,2 atm B) 3,6 atm C) 1,8 atm
D) 4,2 atm ' E) 1,5 atm

Se tiene 6 L de oxígeno a 0,4 atm. y 8 L de
H2 a 0,6 atm. Ambos son llevados a un
tercer recipiente, encontrándose una
presión total de 0,6 atm. ¿Cuál es el 
volumen del tercer recipiente?. La 
temperatura permanece inalterable durante 
las operaciones.

A ) 5 L B) 7 L C) 8 L
D) 12 L E) 15 L

Se tiene una mezcla gaseosa a 10 atm. de 
presión, con la siguiente composición:
O xígeno.......16 g
Nitrógeno 14 g
Hidrógeno........ 2 g
¿Cuál es la presión parcial del hidrógeno?

A ) 5 atm B) 2,5 atm C) 2 atm
D) 7,5 atm. E) 6,5 atm

Una mezcla de CH4 y 0 2 circula por una 
tubería a razón de 1000 L por minuto, 
cuando la temperatura es de 32°C y la 
presión de 1 atm, siendo la presión parcial 
de Oz igual a 60 mmHg. En un punto de la 
tubería se inyecta oxígeno, de tal manera 
que la fracción molar de 0 2 se hace 0 ,2 , con 
un aumento de temperatura. ¿Qué peso de 
oxígeno se ha inyectado?

A ) 193,4 g B) 295,2 g C) 346,4 g 
D) 128,3 g E) 112 g

5. La chimenea de una empresa expulsa 120 
litros por minuto de una mezcla gaseosa 
formada por C 0 2 y CO, a 127°C y 2,46 atm. Si 
el número de moles de cada uno de ellos 
está en la misma relación que sus pesos 
moleculares, determinar el volumen de CO 
a condiciones normales en un minuto. 
P-A.(u.m.a): C =  12 ; 0 = 1 6

A ) 22,4 L B) 74.8 L C) 33,6 L
D) 44,8 L E) 78,4 L

6 . En un compresor están mezclados 88 g de 
gas propano (C 3H8)  con un cierto peso de 
gas metano (CH4), siendo el número de 
moles totales igual a 10 y la temperatura 
100 K. Si con una bomba extraemos 32 g de 
gas metano, ¿cuál es la nueva presión 
parcial de CH4?. La capacidad del 
compresor es 6,24 1 y la temperatura no ha 
variado.

A ) 800 torr B) 8000 torr C) 600 torr
D) 6000 torr E) 9000 torr

7. En una mezcla de gas propano (C3Hg) y un 
g a s  “ X ” , s e  d e t e r m in ó  q u e  

% v c 3 h 8 '  % vx =28 • Si además el % W x=28.

Calcular el peso molecular de gas “X”.

A ) 28,0 B) 32,0 C) 44,0
D) 40,8 E) 30,4

8 . Se recoge gas hidrógeno sobre agua a 20°C,
originándose una mezcla a 610,5 torr. de 
presión y el volumen de agua desplazado es 
de 76 litros. La H.R. es de 60 %. Calcular el 
v o lu m e n  d e  H 2 s e c o  a C .N .

P v°C-17,5 mmHg

A ) 76 L B) 46 L C ) 56 L
D) 36 L E) 66 L
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9. El aire puede considerarse formado por N2 

y 0 2 en la relación molar de 4 a 1 
respectivamente. Según esto, ¿cuál es la 

afirmación correcta?

A ) La presión total es 5 veces mayor que la 
presión parcial de 0 2.

B) Con la simple relación molar y 
conociendo la presión total, no se puede 

determinar la presión parcial de 

cualquiera de los 2 gases.
C) La presión parcial del N2 es 3 veces 

mayor que la del 0 2
D) Siendo el 0 2 más pesado que el Nz, su 

presión parcial deberá ser mayor que la 

de este gas.
E) La presión parcial de N2 es 1/4 de la 

presión total.

10. Se tiene una mezcla de H2 y He que pesa 
12 g y ejerce una presión de 760 mmHg. Se 
consigue eliminar totalmente el H2, sin 
variar el volumen ni la temperatura de la 
mezcla original y la presión queda reducida 
a 380 mmHg. ¿Cuál es el número de moles 
de cada gas en la mezcla?.

A ) 1 mol de He y 3 mol de H2
B) 3 moles de He y 1 mol de H2
C) 2 moles de He y 2 mol de H2

D) 3 moles de He y 2 mol de H2

E) 1 mol de He y 2 mol de H2

11. Un recipiente de 3 litros contiene 8 g de gas 
metano (CH4), se agregan 40 g de un cierto 
gas “x " formándose una mezcla donde las 
presiones parciales son iguales. ¿Cuál es la 
densidad relativa de “x ” respecto al gas 
argón?
P.A.(u.m.a): C=12 H=1 Ar=40

A) 3 B) 5 C)8
D) 2 E) 4

12. Un gas húmedo a 831 mmHg y 50°C tiene 
una humedad relativa de 20 %. Luego se 
enfria isobáricamente el gas hasta una 
temperatura igual a 25°C. ¿Cuál es la H.R. 

final del gas húmedo?. P^0 C =  92,5 mmHg

P f " c =23,8

A ) 50 % B) 60 % C) 40 %
D) Mayor a 70 % E) menor a 40 %

13. La oficina de “ sen am h i”  emitió el siguiente 
informe para cierta ciudad del Perú: 
Temperatura 18°C, H.R.=80%, presión 
barométrica 750 mmHg. Con estos datos 
hallar la fracción molar de aire seco.

Pv8“c = 15,5 mmHg

A) 0,016 B) 0,884 C) 0,951
D) 0,983 E) 0,892

14. En un edificio con acondicionamiento de 
aire se absorben desde el exterior 264 
galones de aire a 15°C y presión barométrica 
de 754 mmHg y H.R.=30 %. Dicho aire pasa 
a través de los aparatos adecuados, donde 
la temperatura aumenta a 25°C y la
H.R. = 50%. ¿Cuál será la presión en el 
edificio si el volumen ocupado por dicha 
masa de aire es de 280 galones?

P j5‘c =  12,7 mmHg p f c =  23,8 mmHg

A ) 744,4 torr B) 724,4 torr C) 734,4 torr 
D) 754,4 torr E) 760,4 torr

15. Una muestra de aire está saturada en un 
50 % con vapor de agua a 30°C y 700 mmHg 
de presión. ¿Cuál será la presión parcial de 
vapor de agua si la presión de la muestra de 
aire se reduce a 100 mmHg?

P v °C=  31,8 mmHg

A ) 3,42 mmHg B) 4,27 mmHg
C) 2,27 mmHg
D) 5,4 mmHg E) 6,20 mmHg
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16. Una muestra de 500 litros de aire seco a 
25°C y 750 mmHg de presión se hace 
burbujear lentamente a través de agua a 
25°C y se recoge en un gasómetro cerrado 
con agua. La presión del gas recogido es de 
750 mmHg. ¿Cuál es el volumen del gas 
húmedo?

n  25°c =23,8 mmHg

A ) 480,6 L B) 612,4 L, 
D) 340,8 L

C) 416,6 L 
E) 514,6 L

17. Una muestra de aire saturado de vapor de 
alcohol en un 60 %, a 40°C y 760 mmHg, se 
comprime dentro de un tanque de 100 litros 
de capacidad a lOatm. y 30°C. Calcular el 
volumen del aire en las condiciones 
iniciales.
Las presiones de vapor del alcohol etílico 
son:

p 3°-c_ 7g g mmHg y PV40C= 135,3 mmHg

Considere despreciable el volumen del 
alcohol condensado.

A ) 1235 L 
D) 144 L

BJ 1345 L C)1045 L 
E )1145 L

18. Una muestra desconocida de un gas X tiene 
una velocidad de difusión estimada en 1,14 
veces la del dióxido de carbono, en las 
mismas condiciones de T y P. ¿Cuál de los 
gases siguientes podría ser X?.
P-A.(u.m.a): C=12 , 0=16  , N=14 , P=31

A ) 0 2 
D) PH3

B) C2H6 C)CO 
E) N 0 2

19. Dos gases A  y B, cuya relación de sus pesos 
moleculares es de 9:1, se colocan uno a 
cada extremo de un tubo de vidrio de un 
metro de longitud. Calcular a qué distancia 
del extremo se encuentra el gas más ligero, 
si ambos se colocan al mismo tiempo.

A ) 25 cm 

D) 75 cm
B) 85 cm C) 50 cm 

E) 90 cm

20.

21.

A cierta P y T, 200 L de cloro se difunden en 
4 minutos. ¿Cuánto tardará en difundirse 

1600 L de metano (CH4) a condiciones de 
Avogadro.

P.A.(u.m.a): CI =  35,5 ; C =  12 ; H = 1

A ) 14,8 min B) 15,2 min C) 10,8 min 
D) 17,4min E) 16,2min

Cierto gas efusiona en 1,44 minutos. A las 

mismas condiciones el oxígeno empleó 
1,8 minutos. Calcular la densidad relativa 
del gas respecto al helio.
P.A.(u.m.a): 0 = 1 6  ; He =  4

A ) 5,12 

D) 8,4
B) 10,24 C) 20,48 

E) 16,8

22. Cien litros de aire a 20°C y  presión de 1 atm 
se hace burbujear lentamente a través del 
éter (C4H,0O ) saturado de vapor a 20°C y 
presión total de 1 atm. Calcular:

I. Peso de éter que se evapora
II. Volumen final de la mezcla

III. Si la m ez c la  se com p rim e 

isotérmicamente a 10 atm, la cantidad 
de éter condensado

Dato: Éter P„ = 0,58 atm

A ) 275 g ; 240 L ; 427 g

B) 385 g ; 225 L ; 367 g

C) 186 g ;  150 L ; 250 g

D) 475 g ; 255 L ; 380 g
E) 452 g ; 238 L ; 406,05 g
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23. En un recipiente de 2 litros de capacidad se 

recogen 5 litros de oxígeno a 2 atm y 10 

litros de nitrógeno a 4 atm. Se dejan salir 25 

litros de la mezcla gaseosa a la presión de 

1 atm. Calcular la presión final de mezcla si 

la temperatura no ha variado

A ) 10,5 atm B) 15,5 atm

C) 146 atm

D) 13,5 atm E) 12,5 atm

24. El volumen de una mezcla de aire saturado 

de humedad a 50°C es de 4 litros a la 

presión de 5 atm. Calcular:

a ) La presión total final cuando esta masa 

total de aire se expande sobre agua 

hasta un volumen de 20 litros 

isotérmicamente

b ) Peso de agua que se evapora para 

mantener el aire saturado de humedad. 

P ^ c = 92,5 mmHg

A ) 741,6 torr ; 1,32 g

B) 686,5 torr; 2,42 g

C) 751,5 mmHg; 1,54 g

D) 745,6 torr ; 182 g

E) 760 torr ; 0,33 g

25.

26. En el espacio barométrico se coloca un 

poco de agua líquida a 295 K y se espera 

que alcance el equilibrio. ¿Cuál es la altura 

de columna de Hg en el barómetro?

Datos adicionales:

T(°C) 17 27 | 37

Pv(mmHg) 14,53 26,43 | 46,56

A ) 74 cm B) 73,95 cm C) 74,95 cm

D) 72,95 cm  E )76cm

27. Se realizó cierto experimento biológico para 

determinar el oxígeno desprendido por 

fotosíntesis de ciertas algas. El oxígeno 

desprendido fue recogido sobre agua, 

obteniéndose 52 mL de oxígeno húmedo a 

30°C y una presión de 720 mmHg. Calcular 

el número de inoles de oxígeno recogido. 

Pv30"c =32 mmHg.

A ) 2,4x10 2 B) 1,9x10 3 C) 1,2x10 4

D) 2,1x10 3 E) 1,8x10 2

Se tiene una mezcla homogénea de 

hidrógeno y argón, cuya densidad relativa es 

0,83. ¿Cuál es el porcentaje en volumen de 

hidrógeno y el porcentaje en peso de argón 

en la mezcla?

M : H2 =  2 Ar =  40

A ) 32 % y 80 % B )7 1 % y9 8 %

C )32 %  y 76,5%

D) 20 %y 82,4 % E) 42 % y 96,5 %

28. Una ampolla que contenía 2 mL de un gas 

a 5 atmósferas y 0°C fue abierta dentro de 

un frasco con 1 litro de aire a I atmósfera y 

0°C. ¿Cuál es la presión en Torricelli de la 

mezcla formada?

A ) 768 B) 748 C )684

D) 640 E )820
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29. En un matraz de 800 mL de capacidad había 

gas argón a 30°C, que ejerce una presión de 

560 mmHg. Se añadió 2,4 g de un líquido 

volátil, el cual, luego de vaporizarse, 

incrementa la presión a 1 300 mmHg. Si la 

tem peratura perm aneció constante, 

calcular el peso molecular del líquido 

volátil.

A ) 60,0 B) 78,4 C) 46,6

D) 76,6 E) 56,4

30. En un recipiente de acero, a la presión de 

2 atm, se tiene una mezcla de Cl2 y Br2 

gaseosos. Se añade H2, y luego de la 

reacción se obtiene 55,84 g de una m ezcla 

de HCi y HBr gaseosos, la cual se almacena 

en un tanque de 10 L a 127°C y 2,62 atm. 

¿Cuál era la presión parcial de Cl2 en la 

mezcla inicial?

A ) 1,2 atm B) 0,8 atm C ) 0,9 atm

D) 0,5 atm E) 1,0 atm

31. En un efusiómetro se tiene una mezcla de 

C 0 2 y C2H2. Luego de cierto tiempo se han 

efundido 20 moles de mezcla. En la mezcla 

residual, la fracción de COz es 0,8. Calcular 

el número de moles totales en la mezcla 

inicial.

A ) 20 B) 30 C ) 50

D) 35 E) 40

32. A  la temperatura de 227°C, por dos agujeros 

de un cilindro de 624 litros de capacidad, se 

inyectan gas oxígeno y vapor de agua en 

forma simultánea. AI alcanzar la presión de 

354 mmHg, ambos agujeros se cierran. 

¿Cuál es el peso del gas oxígeno en la 

m ezcla obtenida?

A ) 10,2 g B) 6,4 g C ) 9,6 g

D) 8,2 g E) 5,6 g

33. Por un tubo de difusión de 90 cm de largo 

dispuesto en forma horizontal pasa 

íntegramente un determinado volumen de 

oxígeno en 120 segundos. Hallar el tiempo 

que demorará en pasaren un tubo idéntico, 

una mezcla de pesos iguales de S03 y S02

A ) 74,5 s B) 60,4 s C) 100,4 s

D) 90,6 s E) 80,5 s

34. En las mismas condiciones de Avogadro las 

velocidades de difusión de los gases X e Y 

están en la misma relación que las 

velocidades de difusión de S02y CH4. Hallar 

el peso de 10 NA moléculas de X, sabiendo 

que 0,2 NA moléculas de Y pesan 5,6 g.

A ) 1 220 g B) 1 120 g C) 1 320 g

D) 1 022 g E) 992 g
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XV
C A P Í T U L O

Reacciones 
Químicas

A. Un complejo reactor químico empleado en una planta industrial. Las reacciones químicas se llevan a 
cabo empleando grandes cantidades de sustancias. Unas de las tareas del ingeniero químico es el control 
de operaciones y procesos en la fabricación de un proyecto a escala industrial.

B. En un encendedor ocurre una reacción de combustión entre el butano, C2H ¡ o (combustible) y el oxígeno 
(comburente) del aire, para producir energía calorífica y luminosa. Una de las formas de energía más 
utilizadas por el hombre es la calorífica, que se obtiene mediante reacciones de combustión.

C. Se ilustra la reacción: H2(g) + ¡2(g)--- ► 2Hl(g) En la parte superior observamos que las moléculas no
realizan el “choque eficaz^ por lo tanto no ocurre la reacción. En la parte inferior se observa el “choque 
eficaz” que da inicio a la reacción y termina en la formación de HI.
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R e a c c io n e s  -  

y  q u ím ic a s

OBJETIVOS
• Ser capaz de reconocer cuando ocurre una reacción química o  fenómeno químico en base a 

evidenciáis experimentales
• Ser capaz de diferenciarlos diversos tipos de reacciones químicas en base aciertos criterios de 

clasificación y haciendo uso de las ecuaciones químicas.
• Entender el fundamento e importancia de igualar (balancear) una ecuación química y ser capaz 

de balancear cualquier tipo de reacción química aplicando el método adecuado.

INTRODUCCION

Con frecuencia observamos cómo muchos objetos metálicos 
luego de un cierto tiempo cambian su color. Por ejemplo, ¡os clavos 

son de color gris claro brillante, pero cuando se han formado las 

capas del óxido férrico sobre ellos, se toman rojizos. En los motores 

de los automóviles la gasolina se transforma en otras sustancias 
conocidas, como son el CO(g), C(s) (Hollín), C02Cg) y H2Offl; en la 

cocina, el gas propano arde o combustiona con el oxígeno del aire 
generando calor y la fiama que sirve para cocer los alimentos. De 

la misma manera, en las últimas décadas del siglo XX existe una 
gran preocupación por resolver los efectos de la contaminación 

ambiental. Por ejemplo, la “lluvia ácida’’, que consiste en la 
conversión de gases (S02 y N 02) procedentes de las chimeneas 

industriales producen sustancias ácidas como el HN03 y el H2S04, 
que después precipitan con las lluvias en cantidades pequeñas, y a 

través de los años ocasionan la corrosión en estructuras metálicas, 

también descomponen los carbonatos de las estatuas, alteran 

severamente el ecosistema natural (ríos, lagos y suelos) con la 
consiguiente muerte de animales acuáticos y plantas (producen la 

desforestación). Por otra parte, la fotosíntesis en las plantas, el 
proceso de respiración, la digestión de los alimentos, etc., son 

algunos otros ejemplos de reacciones químicas o fenómenos 
químicos.

Cuando se agrega a una solución acuosa de 
11,0, unos cristales de MnO,, en forma 
rigorosa se verifica una reacción de 
descomposición de H ,0 , en H f i  y oxígeno 
gaseoso <O j que se libera como se observa 
en ta figura.

M n O ,
2H2O h„ 2H,0,a + O,
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Q u in d e  et

D E F 1 N 1 C T Ó N ____________________   ___ ____________________________________ ______

¡Una reacción química es un cambio o fenómeno que modifica la composición química de las ¡ 
l sustancias, para fonnar nuevas sustancias de composición diferente. También podemos decir qu « es 
j un paso de un sistema de condiciones iniciales a finales.

En toda reacción química resaltamos dos etapas: La inicial (llamada reactantes), antes del cambio, 

y la final (llamada productos), después del cambio.

Figura ¡5 .1  Diferentes términos equivalentes que se emplean en reacciones químicas.

Sistema
(I)

n
Condiciones

Iniciales

REACCIÓN QUÍMICA

i REACCIÓN QUÍMICA\

Sistema
(II)

ü t

Condiciones
Finales

Reactantes j REACCIÓN QUÍMICAN
¡ i

Productos

Un sistema químico se define o caracteriza mediante una serie de propiedades que le son 
específicas o particulares y lo distinguen de otros sistemas. Debido a ello, cuando ocurre un fenómeno 

químico, dichas propiedades se alteran, son diferentes las condiciones iniciales de las finales.

Figura 15.2 Reacción entre H2 y í2 en fase gaseosa p ara  obtener Hifsf Las moléculas colisionan con orientación y 
energía adecuada (energía de activación) p ara  realizar el “choque eficaz", de ese m odo se logra el estado  
intermedio y ia consiguiente formación del producto.

La ecuación química es: H2(g) + ^(g) 2HI (g)

- H 2

c

Condiciones iniciales 
{reactantes)

Estado intermedio 
(complejo activado)

Condiciones finales 
(productos)
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La denominación de reactante (s )  suele modificarse cuando se refiere a las reacciones químicas 
que se manejan en gran escala en campos especializados. Así, por ejemplo, en los procesos 
industriales se llama materia prima, en procesos m etalúrgicos se le llama m inerales o  menas.

* t
Además, según la ley de conservación de masa, en una reacción química, la masa delíistem a en 

condiciones iniciales es la misma que en condiciones finales, que según ía teoría atómica diremos que 

durante una reacción química sólo hay un reacom odo d e  átomos, lo que significa que el tipio y número 
de átomos que contiene el sistema inicial y el sistema final son exactamente los mismos, sólo que se 

encuentran enlazados o unidos de diferente forma.

I Por lo tanto, una reacción química se traduce en ruptura d e  enlaces y form ación de nuevos ; 
i enlaces Este hecho requiere ciertas condiciones de presión y temperatura o  el uso de catalizadores j 
i (agentes químicos o  físicos diferentes a reactantes y productos) i

Ecuación química
Como señalamos anteriormente, en una reacción química se cumple la ley de conservación de rnasa, 

o  sea el número y tipo de átomos es idéntico en condiciones iniciales y finales, por lo que es posible 

representarlo mediante una ecuación o  igualdad química.

Ecuación química, es la representación simbólica de tina reacción, donde se específica la parte *
cuaDtativf(y Cuantitativa cíe los reactantes y  los Iproductos. J

Veamos un esquema general de una ecuación química, donde se específica las condiciones en la 

que transcurre la reacción.

aA + bB -----—-----► cC + dD
 ------,------• T  = 200°C >------ ,------ -
reactantes P = 5 atm productos

Donde:

Simboliza el sentido de la reacción, indica que A  y B se transforman en C y D. 
Se interpreta o significa igual a, y es lo que le da a la expresión la categoría 
de ecuación.

Ni ;-
Esta notación se emplea para indicar que la reacción ocurre en presencia de 
un catalizador (agentes físicos o químicos que modifican la velocidad de una 

reacción). En la ilustración el Ni es catalizador.

200°G y 5 atm
Indica las condiciones de temperatura y presión en la que las sustanciéis A  y 
B se transforman en C y D.

a, b, c y d 
son' 

coeficientes .

Generalmente son números enteros, nos indica el número de unidades 

fórmula de las sustancias.
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Otros símbolos importantes que suelea utilizarse en una ecuación química son:

(s ) La sustancia está en fase sólida

m La sustancia está en fase líquida

■; (8) La sustancia está en fase gaseosa

Cae) La sustancia está disuelta en agua (solución acuosa)

(sol) La sustancia está formando una solución o disolución.

1 Significa que és una sustancia gaseosa y se desprende del reactor químico

Significa que es una sustancia sólida insoluble en el disolvente donde 
ocurre la reacción y por lo tanto se precipita en forma de sedimento, por 
su mayor densidad.

A ,  . Simboliza a la energía calorífica.

Ejemplo ilustrativo
Consideremos inicialmente una mezcla de un pedazo de hierro y agua, la cual, una vez sometida al calor, 
experimenta una reacción química formando nuevas sustancias, tal como se muestra en la figura:

Figura 15.3 Reacción del hierro metálico con el agua caliente.

Mechero

El experimento muestra la reacción del hierro metálico con agua caliente, formándose un sólido 
rojizo (óxido férrico) y un gas muy ligero (hidrógeno gaseoso). Además, el sólido rojizo es insoluble en 
agua por lo que se precipita, depositándose en el fondo del tubo de ensayo.
La ecuación química balanceada de la reacción será:

2 Few + 3 H2P (q  »  Pe20 3ts)+ 3 H2(g|)

Reactantes 1 atm Producios

Coeficientes de reactantes: 2 ; 3. Coeficientes de productos: 1 ; 3.

Los coeficientes son números que se colocan delante de la fórmula de la sustancias para lograr el 
balance o  igualdad de átomos en ambos miembros de la ecuación qu ím ica. El coeficiente actúa como 
factor, por lo tanto, multiplica a todos los subíndices de los elementos presentes en la fórmula química 
nos indica el número de unidades fórmula de cada sustancia.
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EVIDENCIAS PRÁCTICAS QUE DEMUESTRAN LA OCURRENCIA DE UMA REACCIÓN QUÍMICA

La ocurrencia de una reacción química en forma natural o artificial trae consigo cambios evidentes 
que se puede percibir a través de nuestros sentidos, tales como:

1. Cambio de color, sabor u olor
Ejemplo 1: El cobre metálico (rojizo) al oxidarse forma un sólido de color verde (óxido cúprico)

2 CU(S) + 0 2(s) 2 CuO,,,

Rojizo Verde

Ejemplo 2: Putrefacción de las frutas y alimentos (ya sea su olor o sabor no son muy agradables, 
debido a la formación de nuevas sustancias, com o productos de la descomposición química).

2. Liberación o absorción de energía calorífica
Ejemplo 1 Reacción entre ácido clorhídrido e hidróxido de sodio para formar cloruro de sodio libera 
energía calorífica.

NaOH(K) + HCl(ac) -♦ NaCl(ac) +  H2O(0 + calor

Ejemplo 2:
La reacción entre carbón y oxígeno de aire, llamada combustión del carbón, libera gran cantidad 
de calor.

CM + 0 2Cg) — C 02(g) + Calor

3. Desprendimiento de un gas, cuando se mezcla un sólido con una solución acuosa (o un líquido) 
generalmente.

Ejemplo 1: Reacción entre el Zn (metálico) y HCl (acuoso) para producir gas H2

C ap ítu lo  XV
-------------------------—— ------- -— —----------------------- -— —--------- ------- ---------Reacciones Químicas  _____

La ecuación química que simboliza el fenómeno químico es:

Ejemplo 2: De la reacción entre sodio metálico y agua fría se desprende hidrógeno gaseoso. 

2 Na(s) +  2 H2Ow -»  2 NaOH(ac ) +  H2(g)
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4. Formación de precipitados (sustancias sólidas insolubles en agua y por su mayor densidad se 

depositan en ei fondo del recipiente donde se lleva a cabo la reacción), cuando se mezclan dos 

soluciones acuosas, generalmente.

Ejemplo: Si se combina NaC) y AgN03 acuosos, se forma AgCl(s), insoluble en agua y NaN03 

soluble en agua.

C lASIFIC AaÓN P E  LAS REACOONElSIgUÍMlCAS \
Existen diferentes tipos de reacciones químicas, por lo tanto, para un estudio detallado es 

necesario sistematizarlas, clasificándolas básicamente de acuerdo a cuatro criterios:

1. Por el mecanismo de la reacción o la forma cómo se originan los productos

se tiene:

1.1 Reacción de adición o  combinación (  o  síntesis)

Consiste en que dos o más reactantes forman un solo producto. En este tipo de reacciones, 
generalmente se libera calor, es decir que son exotérmicas. Es típica en la formación de un 
compuesto por combinación directa de sus elementos (síntesis).

Su ecuación química es:

i NaCI(ac) + ASN° 3(a.c) -  AgCl(s)¡ -  + NaN03(!K:)

Ejemplos:

2 H2(g) +  0 , !s) * 2 H

4 Fe(s) + 3 0 2(8) * 2 Fe20 3(s)}  Formación de óxido férrico.

NH3(s) + HC!(g, -* NH,Cl(s) }  Formación de cloruro de amonio.
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• CaO(t) + H2Oot -* Ca(OH)2W}  Formación de hidróxido de calcio.

  ,, _ . . .  \Se forma bicarbonato de sodio
Na2C03(s) + C02(s) + H2Ow -* a 3(5)|a condiciones especiales.

Esquema general ,. •
v   / . . .Y '

Dos o mas Un solo
reactantes producto

1.2 Reacción de descomposición.
En este tipo de reacciones partimos de un solo reactante para descomponerlo en 2 o más 

productos, por medio de un agente energético externo o un catalizador: si la energía es calorífica se 
llama pirrólisis o pirólisis. (Descomposición por calentamiento a altas temperaturas); por medio de 
la comente eléctrica se llama electrólisis; por acción de la luz se llama fotolisis; por acción de un 
catalizador se llama catálisis; etc.

Reacciones de pirrólisis

1) CaC03(s) ► CaO(s) + C02/íí

2 )2 K O O ,w  - £ - *  2 K C I ( $ ) + 3  0 2u)

3)2 NaHCOjjj, N a ^ O *,, *  COMg) ♦ H2O(0 

A4)2HgO(„

5) 2 CuO(s)

6)  2 AgaOw

2 Hg(„  + 02(e]

2  C u (s ) +  ° 2 ( g )

4  ASo) *  Q (g)

7 )C uS04.5H 20  - = — CuS04(í) + 5 H20 (g)

8)  N a jC O jy  ► NajOfjj + C02{g) + H jO ^

Donde: A = símbolo de energía calorífica

Reacciones de electrólisis:
a .. >**1 Comente 1) 2 NaCL, — -— :— ► 2 Na,

w Eléctrica (I) ' C,2(g)

El sodio se obtiene líquido porque la 
electrólisis de la sal común fundida (NaCl 
líquido) se ha realizado a temperatura muy 
alta.

2 )  2 H2O (0 ^ £ Í Í ^ 2 h,2 1 ”  Eléctrica 2(g) T ° 2Cg)

Reacción de fermentación alcohólica (por 
acción de una enzima que es una proteína 
biocatalizadora).

Enzima
2 C6̂ t2® 6(ac)~ 

Glucosa

2C2H50H(ac) + 2C02(g) 

Etanol

Reacción de fotolisis (por acción de los 
fotones de ia luz).

luz
2 H20 2(atj 2 H20 (!) + 0 2(g)

Agua
Oxigenada
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Q u im b a

Reacción de catálisis

1)
2 H20 2(ac j

MnO,
2 H2Off) + 0 2tg)

2) 2 NH
W

3 ( g ) 3  H 2 ( g )  +  N 2 ( g )

Se observa que en la catálisis, la sustancia que actúa com o catalizador no aparece en los 
productos, ya que solo varia la rapidez con que se desarrolla la reacción o hace posible la 

reacción.

Esquema genera l! mM agente energético ;.
; o  químico >

Un solo 
reactante

Y
Dos o más 
productos

Las reacciones de adición y descomposición son opuestas.

1.3 Reacción de desplazamiento o de sustitución simple

En general se presenta cuando un elemento químico más activo o mas reactivo desplaza a otro 
elemento menos reactivo que se encuentra formando parte de un compuesto; el elemento que ha 
sido desplazado queda en forma libre.

En el caso de los metales, los más activos son los alcalinos y alcalino-tórreos. Los no metales 
más reactivos son algunos halógenos (F2, Cl2 y Br2), oxígeno y fósforo.

A  continuación, indicamos el orden en que varía la reactividad o serie de actividad de algunos 
metales importantes respecto al hidrógeno, principalmente:

^  Jl^ncrementa su reactividad química

Rb > K > Na > Li > Ba > Sr >  Ca > Mg > Zn > Pb > Fe > H >  Cu >  Ag > Au

Desplaza
l

Esquema general '-A ' +  C A C  +  B
s Sustancia Sustancia Sustancia Sustancia

simple compuesta compuesta *

Donde el elemento A  es más activo o de mayor reactividad que el elemento B.

660 www.FreeLibros.me



Ejemplos:
1) 2Few ^ 6 H a (ac, ^ 2 F e C l 3 c ac, + desplaza

Capítulo X V
---------------------------------------------------  — ----------------_------   Reacciones Químicas

3) 2^ ;  2̂ ° H(,)- ^  2NaOH(ac) + H2® } w d ^ e n o f c a  

En el grupo de ¡os halógenos la reactividad química aumenta asi:

F2 >  Cl2 >  Br2 >  1,

4) Cl2Cg) + 2NaBr(ac.) —-  2NaCl(ac ) + Br2(1) i  H  c' ° ro desPiaza 
^  > - r  J al bromo

5> Br2(,)+  2Klp>c.) ^  2KBr(ac.) + I2(s )} H  br2 ^ spIaza

Figura 15.4 La variación general d e  la  reactividad de  ¡os elem entos (m etales y no m etates) en la ta b la  periódica 
se puede resum ir así: la  reactividad de  los m etales (carácter m etálico) aum enta hacia la izquierda en un periodo 
y hacia abajo en un grupo; en los no  m etales ( carácter no m etálico) aum enta hacia arriba en un grupo y hacia la 
derecha en un período.

A condiciones ambientales no se llevan a cabo la siguientes reacciones, porque un elemento 
menos reactivo no puede desplazar a otro mas reactivo.

. \ Ag + Zn C l, — ► No hay reacción
'  ^r1 „ —y  (Ag es menos reactivo que el Zn)

2) ¡2 + HCI — No hay reacción
T — »-------y  (12 es menos reactivo que el Cl)

3 J Fe + Ba S04 — No hay reacción
'n[——»— ( Fe es menos reactivo que el Ba)
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Q u ím ic a

4. Reacción de dob le desplazamiento.
También llamada de dob le  descom posición o  metátesis, es una reacción entre dos 

compuestos que generalmente están cada uno en solución acuosa. Consiste en que dos elementos 
que se encuentran en compuestos diferentes intercambian posiciones, formando dos nuevos 
compuestos. Estas reacciones no presentan cambios en el número de oxidación o carga relativa de 
ios elementos, por lo cual también se le denominan reacciones n o - r e d o x .

Esquema general

¿ Compuetto Compuesto

CB + AJ>
Compuesto C qopuu

Ejemplos:
En reacciones con precipitación. Se producen sustancias parcialmente solubles o insolubles, los 
cuales van al fondo del recipiente donde se realiza la reacción (ver figura). Los precipitados por lo 
general presentan colores típicos, motivo por el cual son usados en química analítica para 
reconocimiento de elementos y compuestos.

1) ^ N 0 3 ( a c . ) + N a C l ( a c ) — ► A g C l (s )+  N a N O ^ j

2) Pb(NQ)2(ac.) + 2Ki(a t )- ^ P b I 2(s)+ 2KN03(ac)

3) BaCl + H2 SC>4(a c .) — » - BaS04(s)+ 2HCi(acJ
Precipitado Formación de precipitado, Ca j(PO j:,„ que se

blanco forma al hacer reaccionar fosfato de potasio
acuoso, KjPOJlm , y nitrato de calcio acuoso,
Ca(NO¿2„

2 K f O ^ ,  + 3 C a ( N O , -*
6 KN03vu t +  CaJPOj,,,

En reacciones de neutralización. Se basa en la capacidad de anularse mutuamente un ácido en 
contacto con una base y viceversa. Constituye una reacción muy importante en la química y en la 
vida diaria.

Acido hidróxido sal + agua + calor

1. HCl(ac) +  NaOH(ac) -*  NaCl(ac) +  H2O(0 +  calor

2. 3 H2SO.|(ac.) +  2 Al(OH)j,ac) —♦ A^CSO^^^ j +  3H20,.j 4- calor

3. 2 H3P 0 4(ac) +  3Ca(OH)2(aC) * Ca3(P 04)2(s) +  6 H20 (?) +  calor

662

www.FreeLibros.me



Capítulo X V
Reacciones Químicas

En reacciones con formación de gas
1. 2 HCl(ac.) +  ZnSw -*  ZnCl2(ac) +  H2S(g)

2- H jSO ^.) +  2 NaCl(ac) -*  Na2S04(, c) +  2HCl(g)

En reacciones de doble desplazamiento o metátesis no interesa el orden de reactividad de los
elementos, porque el mecanismo consiste en un intercambio iónico, principalmente.

11. Según la energía calorífica involucrada
Todo cambio (fenóm eno) químico o físico que sufre ia materia implica un cambio energético.

En ciertas reacciones químicas, la energía es liberada en forma de calor hacia los alrededores; este 
tipo de reacciones se denominan exotérmicas. El calor liberado tiene múltiples aplicaciones 
prácticas. Por ejemplo, el calor liberado en la cocina (que se forma com o producto de la reacción 
entre el gas propano y el oxígeno del aire) sirve para cocer los alimentos; el calor liberado en e! motor 
de un vehículo (que se forman com o producto de la reacción entre los hidrocarburos combustibles y 
el oxígeno del aire) sirve para aumentar ¡a energía cinética de los gases de combustión y éstos, al 
ejercer alta presión se transforma en energía mecánica (permite el movimiento de vehículo), y en 
energía eléctrica para recargar la batería, etc.

Por otro lado, están las reacciones químicas que absorben calor de ¡os alrededores o 
artificialmente se debe suministrar calor; éstas se denominan reacciones endotérmicas.

Entalpía(H)
La mayor parle de las reacciones químicas se efectúan en el laboratorio y a escala industria!, 

expuestas ai medio ambiente y, en consecuencia, sometidos a una presión constante; entonces, para 
expresar el calor liberado o absorbido en una reacción química a presión constante se utiliza una 
magnitud Lamada entalpia, que se representa con el símbolo H y se define com o el contenido 
calórico del sistema material. El cambio de entalpia durante una reacción química a presión 
constante se representa por AH (se lee “Delta hache”, donde el símbolo A denota cambio) y es igual 
al calor liberado o absorbido durante la reacción química, por lo que se le llama también calor de 
reacción, que se evalúa mediante la diferencia entre las entalpias de formación de los productos y 
las entalpias de formación de los reactantes.

A^Reacctán ~ ?^(Productos) S^(Reactantes)

La entalpia de formación de un compuesto a partir de sus elementos a condiciones standard 
(1 atmósfera y 25°C) se denota com o H°; esta cantidad de calor se expresa en kilojoule por mol 
(kJ/mol). Los valores de estas entalpias se muestran en ia tabla 15.1.

Para una reacción química de la forma;
aA + Bb -*  cC +  dD

Donde a,b,c y d son coeficientes estequiométricos, la entalpia de reacción en condiciones 
standard, llamada entalpia standard de la reacción, se puede expresar como:
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Tabla IS .l Entalpias estándar de formación de algunas sustancias inorgánicas a 25°C

Q u ÍT r ú s a

Sustancias
‘ .. (kJ/mol)

- Sustancia- - ,
H°

(kJ/mol)

ASw 0 H A » -187.6

AgCl(s) -127.04 Hg(0 0
Al(s) 0 *2(s) 0
A IA „ -1669.8 Hl(s) 25.94

Br2(c) 0 Mfc, 0
-36.2 MgOCs) -601.8

(.'.(grafito) 0 MgCO^ 112.9

C(diamante) 1.90 N2(g) 0

•a
Ou

-110.5 NH%, -46.3

c o 2(a) -393.5 NO(g) 90.4

Caw 0 N02(g) 33.85

CaO(,) -635.6 Nj04(g) 9.66

CaCO^,) -1206.9 n2o (s) 81.56

C*2íg) 0 O(g) 249.4

HC1(S) -92.3 ®2(s) 0
Cu(s) 0 Osig) 142.2

CuO(s) -155.2 S(rómbico) 0
F 2Cg) 0 S(monoclínico) 0.30

HF„ -268.61 S02(g) -296.1

H(s) 218.2 -395.2

^2(g) 0 H2S(g) -20.15

H20(g) -241.8 ZnO(s) -347.98

H2O(0 -285.8 C H 4(g) -74,8

1. Por convenio aceptado en termoquímica es el de elegir como cero (0) la entalpia de todos los 
elementos en su estado normal. Como estado normal entendemos el estado físico en el que se 
encuentran los distintos elementos en las condiciones de presión y temperatura standard (25°C y 1 
atmósfera), esto es, e l oxígeno, nitrógeno, hidrógeno y cloro, por ejemplo, como gases y carbono 
(grafito), azufre (rómbico), sodio, hierro, entre otros, com o sólidos; por lo tanto en una ecuación 
temnoquímica (ecuación química donde se escribe el calor ganado o perdido conjuntamente con los 
reactantes y productos) es importante señalar el estado físico de las sustancias.

2. Los valores negativos de H” representa al calor perdido en su formación (el proceso es exotérmico) y 
el valor positivo representa al calor ganado en su formación (el proceso es endotérmico).
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2.1 Reacción Exotérmica (AH  <  0).

Es aquella reacción que libera energía calorífica hacia el medio que lo rodea conforme 

transcurre; por lo tanto, aumenta la temperatura de los alrededores del sistema donde ocurre la 

reacción. El calor liberado se debe a que la entalpia de los productos es menor que la entalpia de los 

reactantes.

Corresponden a este tipo, las reacciones de combustión, las reacciones de neutralización 

ácido-base y, en general, las reacciones de adición.

Una reacción exotérmica se puede representar en general mediante la siguiente ecuación 

termoquímica:

Por definición de calor de reacción (AH), se tiene: 

Como: H,

a i_ i =  u i  -  H
producios reactantes

" >  H‘ reaclante **  producto AH es negativo AH < 0

Gráfica 15.1 Variación de  la entalpia en una reacción exotérmica. Al ir de un sistem a de m ayor entalpia a  uno de 

m enor entalpia se  libera calor ( AH). Por definición de AH el calor perdido es negativo.

Donde:

E.A =  Estado activado o estado com plejo, es un estado de alta energía, donde se forman 

muchos productos intermedios inestables y se inicia la formación de los productos.

Ea =  Energía de activación, es la mínima energía que se debe suministrar a los reactantes para 

que adquieran el estado activado y se inicie la reacción.

Si “E,” es pequeña, la reacción es espontánea a condiciones ambientales.

Si “E„” es grande, la reacción no ocurre o es no espontánea a temperatura ambiental.
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Química

Ejemplos apllcativos 

Ejemplo 1

Dada la siguiente reacción:

N2(g) +  3 H2(s) -* 2 NHjfj) AH =  -46,2 kj/mol 

Interpretar el AH y plantear las ecuaciones 

termoquímicas correspondientes.

Resolución:

Como AH es negativo, es calor perdido por el 

sistema. Significa que libera 46,2 kJ de calor 
por 1 mol-g de NH3 producido o formado.

Las ecuaciones termoquímicas serían:

N2(g) +3 H2Cg) — 2 NH3(s) +  46,2 kj/mol 

N2(g) +  3 H2(j) -* 2NH3 +  92,4 kJ

2 moles calor liberado 
por 2 moles NH3

Ejemplo 2

Dada la siguiente ecuación termoquímica:

2H2(g) +  0 2(g) -* 2 H20 (g) +  484 kJ

¿Cuál es AH de la reacción en kJ por mol de

H20 (g) formado?

Resolución:

Por dato, 484 kJ de calor es liberado por 2 moles 

de H20 (g) formado (observe que el coeficiente 

de H20  es 2, que indica el número de moles), 

por lo tanto el calor perdido por 1 mol de H20 (g)

es la mitad  ̂ o sea 242 kJ 

.-. AH =  -242 kJ/mol

Ejemplo 3
Usando los datos de la tabla 15.1 indicar la entalpia de la reacción de combustión completa de 1 

mol- g de metano que se indica, mediante la siguiente ecuación termoquímica.

1 CH4(g) +  2 0 2(g) - »  1 C02(g) +  2 H20 (() +  calor 

Resolución:

De acuerdo a la ecuación ( 6)  planteada anteriormente se tiene: 

a h r « c c , 6 „  =  [1 x  H ’ (C02) ♦  2 X H”(H20)1 -  [1 X H°(CH4) + 2 x  H '0 21 

Reemplazando los valores de la tabla 15.1:

^  ̂  Reacción 1 nyál -393,5 — + 2nyá\ -285,8— ~ ln )ó l(-74 ,8— ) +2mol x0
njól

Reacción 890,3 kJ

El signo negativo de la entalpia de reacción, nos indica que la energía es liberada o perdida. 

Finalmente podemos expresar la ecuación termoquímica de la siguiente manera:

CH4(g) +  2 0 2(g) * C 02(g, 2 H2Oc¡) +  890,3 kJ/mol
k I

o también: CH4W + 2 0 2(g) -* C02(g) +  2 H20 (J) ; AH = -890,3 —
mol

Siendo la segunda expresión la más usada
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Capítulo X V
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Gráficamente tendremos:

AH =  -965,1 - C- 74,8) 890,3 kJ/mol

Ejemplo 4
¿Cuántas kilocalorías se liberan hacia los 
alrededores al combustionar 4 gramos de 
metano (CH4) a 25°C y una atmósfera de 
presión?. MCf̂  = 16 u.m .a, AH =  -890,3 kJ/mol

Resolución:

1 mol (CH4) = 16g 890,310

4 g
libera x  = 222,6 kJ

E jem plo 5
Dada la siguiente reacción:
Q H , ^ ,  +  6 0 2(g) 

kJ
6 0O 2(g) +  6 H20,2 (0

AH =  -2801 ■
mol

¿Cuál es el calor de combustión de C6H|2Os por 
20 moles de ésta?
Resolución:

, . Energía liberada
Como: A H = -2  801------- O  por cada m ol-g

rno* de glucosa

Luego:

2801 kj]
Q =  56 020 kJ

1 m olC 6H120 6 

20 m olC 6H|20 6

E jem plo 6
El carbono posee dos formas alotrópicas: grafito 
y diamante. La entalpia de combustión del 
grafito es de -393,5 kj/mol y la del diamante es 
-395,4 kj/mol, según:

C{s,ar,to5+ 0 2(s) ■
(2 ) C,

C 02(s) AH =  -393,5 kJ/mol
:<dumanie)+02(g) - »  C 02(g) AH=-395,4 kj/mol

Calcular el AH para la conversión de grafito en
diamante
Resolución:
Si invertimos una ecuación termoquímica, el AH 
cambia de signo, luego tenemos:

“ ' ( g r a f i t o )

2(8)

2(8)

C

2(8)
AH =-393,5 kJ./mol

( d i a m a n t e )
AH =+395,4 kJ/mol

^(grafito) ‘"(diam ante} AHRearc¡on=  +1,9 kJ/mol

E jem plo 7
Se tiene la siguiente reacción:

2 Zn +  0 2 -*  2 ZnO AH =  -348
kJ

mol

¿Qué cantidad de calor se liberan si se emplean 
exactamente 20 litros de oxígeno a 27°C y 
624 mmHg de presión, para la oxidación 
correspondiente? P.A: Zn=65 urna 0 =  16 urna 
Resolución:
Primero hallaremos el número de moles de 0 2 
consumido:

PV 624 x 20 n cc ,
0,66 molesnn =■

RT

Com o AH = -348

62,4 x 300 

kJ 

mol
Zn se libera 348 kj.

para oxidar 1 m ol de

2 Zn
,  o 2 ,

► 1 mol 
0,66 mol

2 ZnO

32 moles.

Luego, el calor liberado para oxidar 1,32 moles 

kJ
de Zn será : 348 —  x 1,32 mol = 459,36 kJ 

mol
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Combustión.
Es una reacción exotérmica, donde se libera 

calor y luz (proviene de la flama o llama). Entre 

los reactantes distinguimos el combustible y 

comburente.

El combustible puede ser una sustancia 

orgánica (generalmente) o inorgánica. Entre los 

combustibles orgánicos tenemos los 

hidrocarburos (petróleo, gas natural y sus 

derivados), carbón (coque, antracita, hulla, lignito 

y turba), alcoholes, grasas, ceras, aceites, etc. 

Entre los combustibles inorgánicos tenemos el 

hidrógeno, monóxido de carbono (CO), etc.

El comburente, es casi siempre el oxígeno 

(0 2), pero en algunos casos puede ser flúor (F2).

Según la cantidad de oxígeno presente, la 

combustión puede ser com pleta e incompleta, la 

primera es con exceso de oxígeno y la segunda 

con deficiencia de oxígeno.

Si el combustible es orgánico, en la 

combustión com pleta se forma C 0 2 y H .O, 

únicamente. Si es incompleta, los productos de 

combustión son muy variados, resaltando el CO, 

C (hollín) y H20.

A manera de ilustración, veamos la combustión 

del gas propano (C 3H8).

Si la combustión es completa.

C3H8 +  5 0 2 -► 3 CO,

En la figura se observa corno un cohete es elevado por una enorme 
fuerza (empuje) generando por gases de escape (producidos luego 
de la combustión de H>) que salen de él con tremenda energía 

+ OlM -2H ,O la

+ 4 H20  +  calor + luz

Se produce una llama de color azul, denominada también, llama no luminosa.

Si la combustión es incompleta

C3H8 +  302 - »  2 CO +  C + 4 H20  + calor +  luz 

Se produce una llama de color amarillo, denominada también llama luminosa.

2.2 Reacción Endotérmica (AH  >  0).

Es aquella reacción que absorbe energía calorífica conforme se lleva a cabo, debido a que la 

entalpia de los productos es mayor que la entalpia de los reactantes. Son reacciones que no ocurren 

naturalmente a condiciones ambientales, por lo tanto no son espontáneas.

En e s t e  g r u p o  s e  e n c u e n tr a n  la s  r e a c c io n e s  de d e s c o m p o s ic ió n  t é r m ic a  o p irTó lis is .
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Una reacción endotérmica podemos representarla en general mediante la siguiente ecuación 
termoquímica:

Reactantes + '< calor -» productos

Por definición: AH = Hproduclos - Hr„ CKntes 

Como: HprodüClos > H ,„ctantes -  AH es positivo AH > 0

Gráfica 5 .2  Variación de entalpia en una reacción endotérmica. Para p asar de  un sistem a de  m enor a  uno de  
m ayor entalpia, se  absorbe calor (AH).

Ejemplos aplicativos
Ejemplo 1

Usando los valores de la tabla 15.1 determine la entalpia de la reacción de la descomposición térmica 
del carbonato de calcio a 25°C y 1 atmósfera.

1 CaC03(s) +  calor -* 1 CaO(s) +  1 C 02(g)

Resolución:

De acuerdo a la ecuación (0 ) para calcular la entalpia de reacción, tenemos:

A H R e a c d 6 n  =[lmo1 * H ‘ (CaO ) + lm ol x  H°(C02) ] - [Im ol x  H°(CaC03)]

Reemplazando los valores de la tabla 15.1

AH,
R e a c c i ó n lm ol x (-635,6— )  + lm ol x (-  393,5— ) 

mol mol
lm ol x (  1206,9— ) 

mol

= + 177,8 KJ

El valor resulta ser positivo y nos indica que la energía es absorbida.
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Química.

Luego podemos expresarla así:

CaC0 3W +  177,8 kJ —* CaO(5) +  Cí

ó  CaCO^sj —* CaO,5, +  j AH =  +177,8 kJ/mol

Siendo la más usada, la segunda notación.

Gráficamente tenemos:

Ejemplo 2

¿Qué cantidad de calor se debe suministrar a 200g de CaC03 (M  = 100 u .m .a ) para descomponerlo 

totalmente? AH =  +177,8 kJ/mol 

Resolución:

1 m o l-g  (CaC03)  = lOOg

200g

Ejemplo 3

C° 2(,) ^  C(s) + 0 2(g) ; AH = + 393,5 - M .  ó  C 02(g) * 393,5 kj -> C(s) + 0 2(g)

calor absorbido 
por 1 mol de C 0 2

Es muy importante tener en cuenta las siguientes acotaciones:

1. Es evidente que las reacciones exotérmicas y endotérmicas son opuestas, por lo tanto, para s  

reacciones endotérmicas anteriores, podemos plantear sus reacciones inversas que serán 
exotérmicas:

absorbe

absorbe

177,8kJ
*  = 355,6 kJ
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IV. Según la velocidad de la reacción
4.1 Reacción lenta. Es aquella donde la cantidad de producto formado o la cantidad de 

reactante consumido por unidad de tiempo es muy pequeña.

Ejemplos:
1. La oxidación del hierro a temperatura ambiental 

Few + ° 2cs> -  PezOsM

2. La reacción del calcio con el agua fría:

Ca(s +  2 H20 (() —» Ca(OH)2(ac) +

4.2 Reacción rápida. Es aquella donde la cantidad de producto formado o la cantidad de 
reactante consumido por unidad de tiempo es grande.

Ejemplos:
1. La oxidación del sodio metálico al exponerlo al cúre.

4 Na(s) +  0 2(g) —' 2 Na20 (s)

2. La reacción violenta de potasio metálico con el agua fria.

2 K(s) +  H20 ({) -* 2 KOH(ac) +  H2(g)

3. La reacción de neutralización ácido -  base entre HCI y NaOH 

HCl(ac0 +  NaOH(ac ¡ -  NaCl(ac) +  H20 (;J

V. Por el tipo de compuesto o naturaleza de reactantes
5.1 Reacciones iónicas. Generalmente ocurren en disolución acuosa; consisten en la 

interacción eléctrica de especies iónicas solvatadas o dispersos en el disolvente 
(comúnmente es el H20 ). Estas reacciones son rápidas. La mayoría de las reacciones que 
se realizan en el laboratorio son de este tipo.

Ejemplos:

1- Agc;c.) + ClCacJ -  AgClw l 2 . Ba(;2c.r S04-(2ac) -  BaS04(s)1

3. H(; c0 + OH(; c) -  H20 (f)

5.2 Reacciones moleculares (covalentes). Son aquellos que involucran a las interacciones de 
moléculas (de sustancias covalentes). Estas reacciones son generalmente lentas en 
comparación a las reacciones iónicas, porque las moléculas para poder reaccionar 
necesitan colisionar con orientaciones y energías cinéticas apropiadas. Si estas condiciones 
no se cumplen simultáneamente, no ocurre la reacción.

Ejemplos:
1. 2 H2{g) +  0 2(g) - »  2 H20 (g) 2. Br2(g) +  H2(g) -► 2 HBr(g)

www.FreeLibros.me



2. Para una reacción reversible particular, se cumple ;_ e  i  - ‘ e-: 

endotérmica es mayor que la de exotérmica y  la entalpia de « i -e;

Capítulo X V

Ea (endotérm ica) >  Ea(exotérmica) ^ (̂endotérmica) * A H(eJotcm._c;_ numencameme;

Hl. Según el sentido de le reacción

3.1 Reacciones irreversibles.

Ocurren en un solo sentido (—) hasta que la reacción sea completa es decir hasta que se ázo e 

uno o todos los reactantes. Generalmente ocurren cuando se forman precm'.'-acc-s se liberar, gcses 
en recipientes abiertos o se forman productos muy estables que no reaccionar paira formar las 

sustancias iniciales o reactantes.

Por ejemplo, la siguiente reacción de descomposición térmica es irreversible si se lleva a cabo 

en un recipiente abierto, debido a que el C 0 2 gaseoso conforme se va formando escapa del reactor 

químico, por lo tanto no logra reaccionar con el óxido de calcio sólido, por lo que la reacción inversa

(♦ - ) no prospera.

CaCO*,) —* CaO(5) +  C02(s)

La siguiente reacción química también es irreversible porque el cloruro de plata que se forrna, 

es un sólido insoluble en agua por lo que se precipita y no logra reaccionar con nitrato de sodio 

acuoso, por lo tanto la reacción transcurre en un solo sentido.

NaCl(ac )+AgN03(ac) -  AgClw í + NaN03(ac)

La reacción entre ácido clorhídrico acuoso e  hidróxido de sodio acuoso ocurre en un solo 

sentido porque el cloruro de sodio formado es muy estable, no reacciona con el agua pura regenerar 

HClyNaOH.

HCl^., + NaOH(ac ) -  NaCI(ac ) +  H20

3.2 Reacción reversible.

Es aquella donde la reacción ocurre en ambos sentidos O-6). Generalmente se lleva a cabo en 

un sistema cerrado, entonces los productos que se forman interactúan entre si para reaccionar en 

sentido inverso (*~) y regenerar a los productos. Luego de cierto tiempo, la velocidad de la reacción 

directa (- * ) e  inversa (*“ )  se igualan, estableciéndose entonces el equilibrio químico.

Ejemplos:

1. CaCO^,, CaOw +  CO^, 3. H2(gj +  L;.'. a

2. Nj(s) +  3H2(s) -  2NHX?) 4. 3 Fe,., + 4 H20 (8) *  Fe30 4(s) +4 H2(s:
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REACqONES ftE REDUCCIÓN Y OXIDACIÓN (RÉDQX)

Capítulo X V
Reacciones Químicas

Son aquellas que ocurren mediante transferencia de electrones; por lo tanto, hay sustancias que 

pierden electrones (se oxidan) y otras que ganan electrones (se reducen).

La gran mayoría de reacciones que son de interés, en química son reacciones de reducción y 

oxidación, com o ejemplos tenemos: la combustión de los hidrocarburos, la acción de los agentes 

blanqueadores de uso doméstico, la obtención de los metales a partir de sus minerales, el proceso 

de respiración, proceso de la digestión, reacción que ocurre en ia pila seca y baterías, etc. 

Oxidación: Es el fenómeno mediante el cual una especie química pierde electrones, por lo tanto el 

número de oxidación (N .O .) aumenta algebraicam ente porque pierde cargas negativas.

El número de electrones perdidos se halla así:

mayor carga 
# e Í  total( menor carga 

total

Ejemplos:

0
1. Fe -  3e Fe + 3 é  .. # é =  (+ 3 )- (0 ) =  3

Un átomo de Fe0 se oxida y pierde 3 e

Múñeos

2C1 + lOe .-. #e =  2(+5)-2(0) =  10

Una molécula deC I° se oxida y pierde 10 e

Mimcnt}

-2
3. 2 0  -  4e

o i-?; 
Ó 0 2 6 2 0  s #é =  2(0)-2 (-2) = 4

Se observa que 2 átomos de oxígeno con carga -2  se oxida y pierde 4e

M im en  t*

4.
4 P 3-  12é

¡^3; 
4 P "‘ :

o

Cuatro iones P 3 pierde 12 e para formar una molécula tetratómia (P4)
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Reducción: Es el fenómeno mediante el cual una especie química gana electrones, por lo tanto su 

número de oxidación (N .O .) disminuye algebraicam ente porque gana cargas negativas.

El número de electrones ganados se halla así:

„ -  (  mayor carga) _ / menor carga) 
\ total J (  total j

Ejemplos:

pisnunuye 2.

1. Í+7J 
Mñ + 5e

: + 2:

Mñ
a  # é= (+ 7 )- (+ 2 ) =  5

El ion Mn+7 se reduce y gana 5 e

P4“ + 12 e

#  e =  4(0) -4 (-3 ) =  12 

La molécula P4° se reduce y gana 12 e

I, 2e 2 1 -

#  e =  2 (0 )  - 2 ( - l )  =  2

Una molécula de 12 gana 2 e y se reduce

El agente oxidante, es la sustancia química que al reducirse provoca la oxidación de otro; por lo 

tanto, la sustancia que se reduce es agente oxidante.

Agente reductor, es la sustancia química que al oxidarse provoca o causa la reducción de otro; por lo 

tanto la sustancia que se ox ida es agente reductor.

A  continuación se ilustra en forma resumida una reacción redox

Se reduce (gana 2 e )

Se I oxida (pierde 2 e )

o :
, Zn + 

Agenle
Reductor

í+2}

F e V 2 =

Ageme
O xídam e

!+ 2 ; 

í -  Z n S *2+

Forma 
Oxidada

!, 0 ;

, Fe

F orm a
Reducida

Descripción del proceso: El átomo neutro del Zn(Zn°) pierde 2 electrones y se convierte en ion cinc 

(Zn+2) según: Zn° -* Zn+2 +  2e .................................................................  Semireacción de oxidación.

Los 2 electrones que pierde el átomo de Zn° es ganado por el ión ferroso (F e+2)  para convertirse en

átomo neutro (Fe0): Fe*2 +  2 e  -*  Fe0 ...................................................... Semireacción de reducción.

El ion Zn*2 es forma oxidada del Zn° y el Fe0 es la forma reducida del Fe*2.
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C ap ítu lo  XV
Reacciones Químicas

El sulfuro ferroso, FeS, se llama oxidante porque contiene al ion Fe+" que a! reducirse provoca la 
oxidación del Zn. Al sulfuro de Zinc, ZnS, se le llama forma oxidada porque contiene al Z n '¿ 

que es la fotma oxidada de Zn°.
Como usted puede apreciar la ilustración anterior, para reconocer que una sustancia se oxida o 
se reduce, solo basta analizar com o varía el numero de oxidación de una especie química al 

pasar de reactantes a productos, así:

'r Aumenta número de oxidación (se oxida)

-5 -4 -3 - 2 - í  0-i-1+2+3 4  *5+6+7 

^  Disminuye número de oxidación (se reduce)

En toda reacción redox siempre se cumple:
f .......................................* ..............................................................................................................................................................................* ..................................................................................................................................................... .

I El fenóm eno de reducción y oxidación es simultáneo, es decir la oxidación y reducción no se 
| presenta en forma aislada.

I Número de electrones ganados =  número de electrones perdidos ; 

La igualdad justifica la ley de conservación de carga eléctrica.

TIPOS DE REACCIONES REDOX

Es muy Importante recordar que para hallar los números de oxidación de los elementos en la 
sustancias químicas, se debe tener en cuenta las reglas prácticas señaladas en el capítulo IX 
(Formulación y Nomenclatura Inorgánica).

En forma resumida podemos señalar así: 

j Generalmente  ̂ ^  Generalmente|

II. Metales alcalinos.(IA) —* +1 ; alcalinos térreos (HA) -* +2

III. No metales (VIA) Se , Te( -2; halógenos (V11A) ^ — < 1 (cuando están unidos o 

combinados con metales (o  el H) formando compuestos binarios).

IV. En una unidad fórmula neutra: E N.O. =0

V. En un ión poliatómico: EN.O  = carga neta del ión
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Las reacciones redox  pueden  ser clasificadas en  ires grupos

1. Reacción redox íntermolecular
Son las más comunes, se caracterizan porque el elemento que se oxida y el elemento que se 

reduce se encuentran en sustancias químicas diferentes, por lo tanto el agente oxidante y el agente 
reductor son sustancias también diferentes.
Ejemplo:

Citemos otros ejemplos de reacciones redox Íntermolecular:
HN03 +  H2S -*■ NO + S + H20  
NHS +  0 2 -  N 0 2 +  H20  
Mn02 +  HCl — MnCl2 +  Ci2 +  H20

2. Reacdón redox intramolecular
En este caso, el elemento que se oxida y el elemento que se reduce se encuentran en el mismo 

compuesto, por lo tanto, el agente oxidante y el agente reductor es la misma sustancia.
Ejemplo:

Observamos que las reacciones redox intramolecular, generalmente, son reacciones de 
descomposición.

3. Reacción redox de dismutación o desproporción
Llamada también de autoreducclón -oxidación, es aquella donde un mismo elemento se 

oxida y se reduce, por lo tanto una misma sustancia química es oxidante y reductor.
Ejemplo:

Forma Forma 
reducida oxidada
®  0 

— ►  Fe + CO 2Fe2Ü 3 +  CO

Se oxida

+ 1 +5-2  +| -1 0
K C l  O 3  — ► K C 1 +  0 2

TI
Se reduce

Citemos otros ejemplos de reacciones redox intramolecular: 
(NH4) 2Cr20 7 -► Cr20 3 +  N2 +H2Q • H2Q -* H2 + Q;12'-' r r t j  t  \J2
HgO Hg +  0 2 NaCl -+ Na +  Cl2

P 2 H 4
- 2  +1 0 > +1

— *■ p h 3 +  P 4 H 2

Se oxida

Otros ejemplos de reacciones redox de dismutación son: 
HN02 -*  HNO3 +  NO 

• P4 +  KOH + H20  -> KH2P 0 2 +  PH3
H3ASO3 -* H3As04 +As20  + H20  
H3PO3 -*  h 3p o 4 +  PH3 +  H2ü
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C a p ítu lo  X V
Reacciones Químicas

DUALIDAD OXIDANTE REDUCTORA
Las sustancias químicas que contienen elementos con estados de oxidación intermedio son 

capaces tanto de perder com o de ganar electrones, entonces pueden actuar com o reductores u 
oxidantes, luego estas sustancias poseen dualidad oxidante - reductora.

Ejemplos:

En cambio, en aquella sustancia donde un elemento actúa con su máximo número de 
oxidación, no puede oxidarse solo puede reducirse, entonces solo actuará como agente oxidante. 
Ejemplos:

• h 2s o 4 el azufre actúa con + 6  (S =: -2,0, +2, +4, + 6)

• h n o 3 - el nitrógeno actúa con +5 (  N =  -3, 0, +1, +2, +3, +4, +5 )

• KMn04 - el manganeso actúa con +7 (Mn = 0, +2, +3, +4, + 6 , +7)

• K2Cr04 - el cromo actúa con + 6  (Cr == 0, +2, +3, + 6)

• K2Cr20 7 - el cromo actúa con + 6

• HC10„ el cloro actúa con +7 (Cl = -1,0, + 1, +3, +5, +7 )

• h io 4 - el yodo actúa con +7 (I =  -1, 0, +1, +3, +5, +7 )

Como se observa los números de oxidación señalados son los máximos para los elementos 
indicados.

Por otro lado, existen sustancias que poseen un elemento con su mínimo número de oxidación, 
por lo tanto no pueden reducirse solo pueden oxidarse, entonces solo actuarán como agentes 
reductores.
Ejemplos:

• HjS o S' 2 =» el azufre actúa con -2

• HC1, HBr, HI o  C1‘ , Br , I => los halógenos actúan con -1

• NH3 =» el nitrógeno actúa c o n -3

Los números de oxidación que se indica son los mínimos, para los elementos señalados.
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Es el proceso que consiste en igualar el número de átomos de cada elemento en ambos lados 
de la ecuación química, sirve para hacer cumplir una ley fundamental de ¡as reacciones químicas, 
que es la ley de conservación de la masa, com o señalamos anteriormente al abordar la ecuación 
química. A  continuación desarrollaremos los métodos de balance.

MÉTODO DE TANTEO 0 SIMPLE INSPECCIÓN   :___
Se efectúa por simple inspección visual. Se recomienda para balancear ecuaciones sencillas, 

generalmente para ecuaciones con cuatro sustancias químicas.

Proceso: Se observa qué elementos no están igualados en su número de átomos en ambos 
lados de la ecuación química y se procede a balancearlos colocando delante de las fórmulas o 
símbolos de las sustancias el coeficiente más conveniente; si no resulta el balance, deberá intentarse 
con otros coeficientes hasta que se logre la igualdad de los átomos de todos los elementos.

Para balancear de manera eficaz por tanteo, es recomendable seguir el siguiente orden general 
de balanceo de los elementos.

Elemento Metal No metal

Orden 1er. 2do. 3er. 4to.

En el segundo paso se indica “no metal” , se refiere a no metales diferentes al H y O.

Ejemplos aplicativos
Ejemplo 1
Balancear la siguiente ecuación química:
H3P 0 4 +  Ca(OH) 2 -* Ca3(P 0 4) 2 +  H20  
Resolución
En primer lugar balanceamos el calcio, 
colocando el coeficiente 3 delante del Ca(OH) 2 
H3P 0 4 +  3Ca(OH) 2 -> Ca3(P 0 4) 2 + H20  

Luego balanceamos el fosforo colocando el 
coeficiente 2 delante del H3P0 4 

2H3P 0 4 +  3Ca(OH) 2 - »  Ca3(P 0 4) 2 +  H20  

Balanceamos el hidrógeno colocando el 
coeficiente 6 delante del H20  
2H3P0 4 +  3Ca(OH) 2 -* Ca3(P 0 4) 2 +  6H20  
Analizamos finalmente el oxígeno, en el primer 
miembro hay 14 átomos de oxígeno (2x4+3x2 ) 
y en el segundo miembro hay 14 átomos de 
oxígeno (4x2+6x1), lo que significa que la

ecuación está balanceada.

Ejemplo 2
Balancear por tanteo o simple inspección:

C2H2 + 0 2 * C 0 2 +  h 2o
Resolución:
Balanceamos “C” , coloccunos 2 delante de COa 

C2H2 +  0 2 —* 2 C 0 2 +  H20  
Vemos que el H está balanceado (2 átomos en 
cada lado)
Balanceamos el “O ”, en el segundo lado hay 5

átomos de “O”, entonces colocamos — delante
2

de 0 2 (equivale a — x 2 = 5 átomos)
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La ecuación química está balanceada, pero, por 
convención, en problem as de balance, ios 
coeficientes deben ser números mínimos 
enteros, entonces multiplicamos por 2 a todos

los términos de la ecuación (para que ^  se 

transforme en entero, 5)

2(C2H2 +  |  0 2 —* 2 COz +  HzO)

Luego la ecuación balanceada es:

2 C2H2 +  5 0 2 — 4 C02 +  2 H20

Ejemplo 3

Balancear la siguiente ecuación e indicar el 
valor de los coeficientes literales que se señalan 

x  FeS2 +  y 0 2 —» z Fe20 3 +  w  S02 

Resolución

Balanceamos la ecuación por tanteo, con las 
pautas ya señaladas.

2 FeS2 +  0 2 —* Fe20 3 +  S0 2 

2 FeS, +  0 2 —* Fe,O, + 4 S02

11
Fe,0 3 +  4 SÓ2

Multiplicando por 2:

4 FeS2 +  110 2

Luego tenemos:

x  — 4 

z  -  2

■ 2 Fe20 , + 8 SO,

y = i i
w  =  8

Ejemplo 4

Luego de balancear, señalar la suma de 
coeficientes de los productos.

C,H5(NO.,)3 -  N2 -r02 + c o 2 + h2o

Resoíución:

Corno en primer miembro hay número impar 
de átomo.- multiplicamos por 2 para convertirlos 
a números pares, luego balanceamos por tanteo 
el C, N, H y O, en ese orden:

2C3'H5(N 0 3)3 — 3H2 + l o 2 + 6C02 + 5H20

multiplicando a todos por 2 I — x 2 = 1
2

4C3H5H5(N 0 3) 3 -  6N2 +  0 2 +  12CO, + I0H2O 

ĉoeñc. (productos) =  6 + 1  + 12 + 10 =  29

Ejemplo 5

Luego de balancear, hallar la suma de 
coeficientes de las sales de sodio en: 

Na2SO„ +  Ca3 (P 0 4) 2 -  Na3P 0 4 + CaS04 

Resolución:

Balanceando sodio

3Na2S0 4 +Ca3 (P 0 4) 2 -> 2Na3P 0 4 +  CaS04 

Balanceando Calcio:

3Na2S0 4 +  Ca3(P 0 4) 2 -  2 Na3P0 4 +  3 CaS04 

Notamos que todos los átomos están 
balanceados.

£c«iic. (Na2SQ4 y Na3P 0 4) =  3 + 2 = 5

A  manera de ejercicio, balancee usted las siguientes ecuaciones químicas por simple inspección 

■ Fe + H20  -> Fe30 4 +  H2 ' • Al +  H3P0 4 — A12(H P0 4) 3 +  H2

• C6H,20 6 -  CjH5OH +  C 0 2 • CaO +  H3P 0 4 -  Ca3(P 0 4) 2 +  HzO

• NH3 +  O j— n o  +  h 2o  . HC1 +  0 2-+ h 2o  + Cl2

• A14C3 +  H ,0 -  CH4 +  HjO . Mg(OH ) 2 + H3POz -  Mg(H2P 0 2) 2 +  HzO

• CSH|S + 0 2 -  CO, +  HjO • NH3 +  0 2 -  N 0 2 +  H20

• Al2Te3 + Pl3 -  AU3 +  TejP j

FLO
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MÉTODO REDOX

Q i i íw i l c a

Las reacciones redox son generalmente complejas y las ecuaciones que lo representan no son 

tan simples, para balancearlo utilizamos métodos sistematizados que son:

Método del número de oxidación 

Método del ion-electrón

I. MÉTODO DEL NÚMERO DE OXIDACIÓN. Se aplica a reacciones redox en general, tanto los que 

ocurren en soluciones acuosas y no acuosas.

Consta de los siguientes pasos:

1. En primer lugar se determina el estado de oxidación o número de oxidación de todos los 

elementos en ambos lados de la ecuación química (dando mayor importancia a los elementos 

que poseen mas de una valencia). A  partir de esto se determina que elementos han cambiado 

en su estado de oxidación y en que magnitud lo hacen.

2. Luego, se aíslan solo a los elementos que han sufrido cambios en su número de oxidación y se 

escriben en forma separada las 2 semireacciones (de reducción y de oxidación), respetando el 

subíndice de los elementos (especialmente de los reactantes), procediendo a balancear cada 

una de ellas primero en masa (igualdad en número de átomos) y luego en carga (número de 

electrones perdidos o  ganados).

3. Se balancean las semireacciones, que consiste en igualar el número de electrones ganados y 

perdidos, para lo cual se multiplican las semireacciones por ciertos números mínimos enteros 

apropiados.

4. Se suman miembro a miembro las semireacciones, cancelándose el número de electrones, 

obteniéndose así la ecuación iónica neta; los coeficientes así obtenidos se reemplazan en la 

ecuación original.

5. Se termina el balance por tanteo, siguiendo el orden establecido en dicho método; este último 

paso es necesario, porque los elementos que no sufren cambios en su número de oxidación 

normalmente no están balanceados.

Ejemplos aplicativos 
Ejemplo 1

Balancear el siguiente proceso de oxido-reducción e indique ia suma de todos los coeficientes.

NH3 +  H2S 04 -» S +  HNOj +  H20

Resolución:
1. Determinamos los estados de oxidación de cada uno de los elementos empleando las reglas 

del número de oxidación.

-3 +1 +1 +6 -2 o +1 +5 -2 +1 -2
N H 3 + H 2S 0 4 — ►  S + H N O 3 + h 2o

Observamos que los elementos que no sufren ningún cambio en su número de oxidación ai 

pasar de reactantes a productos son H (+ 1) y 0 (-2 ).
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Los únicos elementos que han sufrido cambios en su número de oxidación son el N (pasa de -3 
a +5, se oxida) y el S (pasa de +6 a 0, se reduce). Luego podemos escribir:

@ + I + l@ -2  ®  + 1©  -2 +1 -2
NH,  + H 2S 0 4 — a- S + H N O j  + HjO  
* t _ ______ i  T  >- vSe oxida L _ --------------

Se reduce

2. Escribimos en forma separada las 2 semireacciones y procedemos a balancear cada una de 
ellas, primero se verifica la igualdad del # de átomos y luego se evalúa el #  de electrones 
perdidos o ganados.

N'3 - 8e' -* N+5. . . .  (1) oxidación
S+t +6e' -* S °  (2) reducción

3 y 4. Para que el número de electrones perdidos sea igual al número de electrones ganados
se multiplica la primera ecuación por 3 y la segunda ecuación por 4 (el número de 
electrones gtinados y perdidos será 24), luego sumamos dicha semireacciones, 
cancelándose los-24 electrones ganados y 24 electrones perdidos.

Capítulo XV
. . . .  ■ .......... ......................... Reacciones Químicas _ _ _ _ _

4x
+6 0 

S + «6 S . . . .  (2)
-5  +6 +5 0

3N + 4S — 3N + 4S 

(Ecuación iónica neta)

Los 24 electrones que balancean la ecuación redox se llama electrones transferidos

5. Reemplazando los coeficientes hallados en la ecuación original tenemos 
3 NH3 + 4HjS04 -+ 4S + 3HN03 + H20 

Observamos que el H y O no están balanceados por lo que colocamos coeficiente 7 para el 
H20  y tenemos la ecuación ya balanceada

3NH, + 4H2S04 — ► 4S + 3HNOs + 7H20
Por tanteo

Luego: Scoeficientes = 3+ 4+ 4+ 3 + 7=21

También es posible realizar el balance redox en forma directa. Para el ejemplo anterior 
tenemos:

@ + 1  @ ® @
3 NHj + 4 H2S O* —»- 4 S + 3 HN O j +7 HjO

T (+ « ) «4 r T

(-le)»3
Por anteo

Se observa de que los números 3 y 4 que sirven para igualar el número electrones ganados y 
perdidos se han trasladado directamente como coeficientes y se termina el balance por tanteo.
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Ejemplo 2
Balancear el siguiente proceso r e d o x  e indicar la relación molar:
Agente oxidante / Agente reductor
K,Cr20 7 + HC1 -> KCl + CrCl3 +  Cl2 +  H20
Resolución:
1. Aplicando los pasos ya expuestos, tenemos:

+ i@  -2 + i ©  +i -i ®  -i ®  +i -2 Se observa que el Cr+6 se reduce a
K2& 2O 7 + H a — ► K Cl + Cr Cl 3 + a 2 + H2O \ Cr+3 | Q 1 se oxida a c ¡»

Y
Se reduce I   -  -------------------- *

(Agente oxidante) Se oxida
(Agente reductor)

2. Escribimos en forma separada las 2 semireacciones y balanceamos cada una en masa y en 
carga.

Cr26 + 6e -> 2Cr+3 . . . .  ( 1)  reducción 

2CE‘ -  2e -+ Cl2° . . . .  (2 ) oxidación 

Se observa que en ambos casos se han igualado a dos el número de átomos de cada 
especie, debido a que se respeta el subíndice que lleva una de las especies, así mismo el 
número de electrones perdidos o ganados es considerando el número de átomos 
balanceados, o sea por los dos átomos.

3. Para que el número de electrones perdidos o ganados se igualen se debe multiplicar la 
segunda semireacción por 3 y la primera por 1 ( la unidad com o factor no altera los 
coeficientes).

Cr’ * + 6é —► 2Cr . . . .  ( 1)

2CÍ1 -2é —► Cl° . . . .  (2)
+6 -I +3 0

Cr2 + 6 a  — 2Cr + 3 a 2 

(Ecuación iónica neta)

Llevando los coeficientes a la ecuación original y completando el balance por tanteo.

K 2 C r20 7 + 6HC1 — ►  2 CrCl3 + 3 Cl 2+ 2 KCl + H 20

t-Por tanteo
Notamos que los átomos de cloro no están balanceados, en el primer miembro hay 6 y en el 
segundo hay 14, por lo tanto debemos alterar el coeficiente de HC1, cambiando 6 por 14; 
finalmente balanceamos H y O, también por tanteo.

1 K 2Cr20 7 + 14HC1 — » -  2CrCl3+ 3C1 2 + 2KC1 + 7H20
t© o r  tanteo t  Por tanteo

Los coeficientes indican el número de moles de la sustancia, por lo tanto la relación molar 
de oxidante y reductor es simplemente la relación de coeficientes:

Agente Oxidante (K¡,Cr20 7) j moj j

Agente Reductor (HC1) 14mol 14
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Ejemplo 3

Hallar la suma de los coeficientes de la 

forma oxidada y forma reducida, además 

señale el coeficiente de KOH.

P„ +  KOH + H20  -+ KH2P 0 2 +  PH3 

Resolución:

Analizando el número de oxidación de los 

elementos, se llega a la siguiente 

conclusión

® ©  @  
P4 +  KOH + H20  — -  KH2P02 +  PH3

Fse oxida T  1
Se reduce

Planteamos las semireacciones y 

balanceamos

3  x
e

P. - 4 5 _ 4 p + '

1 X
+  I 2 e

r 4 -  n i

i¿'p+,+ A í* 3

1 3 1

Los coeficientes debe ser números primos 

enteros, por lo que hemos sacado la 

“cuarta” .

Reemplazando en la ecuación original y 

terminando el balance por tanteo

P4 +  3KOH +  3H p ----»- 3KH¿POj +  PH3

P or (anteo

Forma oxidada: KH2P 0 2 

Forma reducida: PH3 

E coeficientes =  3 + 1 = 4  

coeficiente de KOH =  3

Ejemplo 4

Hallar el número de electrones transferidos 

en la siguiente reacción redox.

FeS2 +  0 2 —► Fe20 3 +  S02

Resolución

- + 2  - Z  —3 - I  —4 * ’

Fe S; ♦ O; — ► re ;C* -  S0:

Sgredücg______ [__* *
 Se oxida__________________

Se a n d a ____________________ _______

Como hay 2 elementos que se oxidan (Fe y 

S) lo juntamos (sumando) para tener una 

sola semireacción de oxidación:

F e ' 2 — F e *3

FeS2 Fe *3 + 2S ’ ‘1. . .  (1)

0 ° t4 e , 2 0 ' 2  (2)

Observar que sólo estamos respetando el 

subíndice de Fe, S y O del primer miembro.

Cl) x 4 - 4 F e S 2 4 F e *3 + 8 S *4

(2 ) x 11 =* II  0 2 2 2 0  2

4 Fe S2 + 11 0 2 — ► 2Fe2*3 + 8S + 22 O "2

Observar que el coeficiente de Fe+3 que 

era 4, se descompone en 2x2 (un 2 com o 

coeficiente y el otro 2 com o subíndice), 

porque en la ecuación original el subíndice 

de Fe+3 es2(Fe2*3)

Reemplazando en la ecuación original

4 FeS2 + 1102 -* 2 Fe20 3 +  8 S02

Observamos que ya no es necesario el 

balance por tanteo, ya que todos los 

átomos están balanceados.

# e  transferidos =  44
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II. MÉTOQO DEL IÓN ELECTRÓN.
Se aplica a reacciones redox que ocurren en soluciones acuosas de carácter ácido, con 

presencia de ácidos fuertes (H2S04, HC1, HN03, etc) o de carácter básico, con presencia de bases 
fuertes (NaQH, KOH, Ca(OH)2, etc); la solución acuosa también puede ser neutra (ni ácida ni básica). 
Para balancear la ecuación redox según este método, solo consideramos las especies iónicas o 
moleculares que sufren el fenómeno redox, por lo tanto no se consideran a los Iones espectadores 
(iones que qo sufren cambios en su número de oxidación); para ello se debe tener en cuenta que 
ciertas sustancias que no se ionizan en H20  se deben representar mediante su fórm ula m olecular 
o unidad fórmula.

El estudiante, para saber qué sustancias se ionizan y qué sustancias no se ionizan en H20, debe 
tener amplios conocimientos de solubilidad y disociación iónica de compuestos iónicos y 
moleculares, y teoría de ácidos y bases fuertes, principalmente. Estos aspectos es conocido 
ampliamente por estudiantes de nivel superior. Debido a estas dificultades, en los exámenes de 
admisión (para estudiantes de química general o principiantes) se les proporciona la ecuación redox 
ya preparada para proceder a su respectivo balanceo con los procedimientos que se describen a 
continuación.

2.1 Método del número de oxidación
Se debe seguir los siguientes pasos:

1. Se halla el número de oxidación de todos los elementos
2. Se identifica que elemento (s) se oxida (n ) y que elemento (s ) se reduce (n).
3. Teniendo en cuenta el número de átomo de cada elemento que se oxida o reduce, se halla el 

número de electrones perdidos y el número de electrones ganados.

4. Se igualan el número de electrones ganados y perdidos, multiplicando por un número mínimo 
entero, estos números se trasladan com o coeficientes de las especies químicas (donde se 
encuentran los elementos que se oxidan y reducen)

5. Se debe asegurarse que todos los átomos diferentes al H y O  estén balanceados.
6 . El balance de H y O se realiza según el m edio donde se efectúa el proceso redox:

En m edio ácido (H +)

a. Para balancear átomos de oxígeno, en el m iembro donde falta átomos de oxígeno se agrega una 
molécula de agua por cada átomo de oxígeno deficitario.

b. Para balancear átomos de hidrógeno, en el miembro o lado de la ecuación donde falta átomos 
de hidrógeno se agrega iones H+ (igual al número de átomos de hidrógeno deficitarios)

En m edio básico o alcalino (O H  )

a. Para balancear átomos de oxígeno, en el lado de la ecuación química donde falta átomos de 
oxígeno se agrega dos iones OH por cada átomo de oxígeno requerido y al otro lado de la 
misma agregar una molécula de HzO.

b. Si en el subpaso anterior, los átomos de H no están balanceados , en el lado de la ecuación 
donde falta hidrógenos se agrega una molécula de H20  (lH zO ) por cada átomo de H requerido y 
en el otro lado se agrega un ion OH . Luego se sustrae (cancela) las especies químicas 
idénticas.

Es importante tener presente que el subpaso 6 (a ) precede siempre al subpaso 6 (b ), en ambos 
casos.

7. Para asegurarse que la ecuación está correctamente balanceada tanto en masa com o en carga 
se debe chequear de que la suma de cargas totales en ambos lados de la ecuación sean iguales.
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Ejemplos aplicatívos
Ejemplo 1
Balancear en medio ácido la siguiente reacción redox y luego señalar los coeficientes del 
oxidante, reductor y agua

Cr20 7= + Fe *2 C r ' 3 + F e 3

Resolución:
Hallando el número de oxidación de los elementos y el número de electrones ganados y 
perdidos tenemos:

(+6: =  ú - i :+3} +3:
Cr20 7 +  Fé -— 2 Cr +  Fe

j  S e  o x i d a  ( - l e  ) ___________________

S e  r e d u c e  ( + 6 e )

A manera de observación, se debe recordar que el número de oxidación de un elemento en un 
ion poliátomico se halla teniendo en cuenta que la suma de los números de oxidación de todos 

los átomos debe ser igual a la carga neta del ion, para el Cr en Cr20 7 será:

Cr20 7 <  >  (Cr20 7)"2: 200 + 7 (-2 ) =  -2 =* *  =  + 6

Igualando el número de electrones ganados y perdidos tenemos:
=  + 2 +3 +3

Cr gO 7 + Fe — ► 2 Cr + Fe

J
(+6e)xl

Trasladando los números 1 y 6 com o coeficientes tenemos:

1 Cr20 7= + 6 Fe *2 -  2Cr+3 +  6 Fe+3

Balanceando O e H (según el paso 6), com o en el primer miembro hay 7 átomos de O, 
sumamos 7 HzO en el otro lado. Además colocamos 14 H+ en el 1er. miembro porque en el 2do.

miembro hay 14H (proviene de 7 H20 ):  Cr20 7~ +  6 Fe+2 +  14H* -* 2Cr+3 +  6Fe+3 +  7H20,

finalmente chequeando cargas totales en ambos lados, comprobamos la ecuación balanceada
— +2  + + 3  +3

Cr20 7 +  6 Fe +  14H — -  2 Cr +  6 Fe +  7H 20

-2 + 12 + 14 -  :+24) +6 + 18 + 0 = 'Í24;

Agente oxidante (la que se reduce): Cr20 7 , coeficiente =  1

Agente reductor (la que se oxida): Fe+2, coeficiente =  6 
Coeficiente de H20  =  7

Como las cargas totales (+24 ) en ambos lados son iguales, la ecuación química está 
correctamente balanceada.
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Química

E je m p lo  2

H f
Balancear en medio ácido la siguiente ecuación: C20 4~ + Mn04 — ► C 0 2 + MnO 

R e s o lu c ió n

Hallando el número de oxidación de los elementos y el número de electrones ganados y 
perdidos tenemos.

©  _  ©  _  0  ©
C2O 4  +  Mn04 — 2 C 0 2 +  MnO

|  Sercduce (+ S g)

S e a id d a (-2 e ) _____________

Igualando el número de electrones ganados y perdidos .

C2O 4  + Mn04 —► 2 CO 2 +  MnO

1 ( + S é ) « í r t
<-J Í)x5

Trasladando los número 2 y 5 (va ha multiplicar a 2 C 02), com o coeficientes.

5 C20 4* + 2 Mn04 -> 10 C 0 2 +  2 MnO

Balanceando O e H , luege-chequeando cargas totales en ambos lados tenemos la ecuación 
balanceada:

5 C 2O I +  2 MnO^ +  12 H+ , 10CO2 +  2 MnO + 6 HaO
1     '"ss ■ . I 1     1

-  1 0 - 2 + 1 2  = (0 : 0 + 0 +  0 = (0:

Observar que C 0 2 y MnO son sustancias que no se ionizan en agua, por lo que se indica en su 
f o r m a  m o le c u la r .

E je m p lo  3

Balancear en medio básico o alcalino la siguiente reacción redox.

CrO„= + Fe(OH ) 2 Cr02 + Fe(OH ) 3

R eso lu ció n :

Hallando el número de oxidación de los elementos y el número de electrones ganados y 
perdidos tenemos:

©  @  @  ©
Cr O 4 +  Fe (OH)2 — » -  CrÓ¡ +  Fe(OH)2

" " [s e  oxida ( - l e ) \  1
Se reduce (+  3e )
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Capítulo X V
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Igualando el número de electrones ganados y perdidos.

C ro 7  +  Fe (0H ) 2 — *- CrOT +  Fe (OH),

T   J
(+ 3 c ) « i______________________J

Trasladando 1 y 3 com o coeficientes 

i CrO; + 3Fe(OH)2 -* 1 C r02'  +  3Fe(OH)3

Para balancear átomos de oxígeno e hidrógeno debemos tener en cuenta el paso 6. 

Balanceando oxígeno

CrO; + 3 Fe(O H )2 + 2 0 H _  “ * CrO, + 3Fe (O H )3 * 1 H2Q

Balanceando hidrógeno

Cr04 + 3F e (O H )2+/¿O H  +,3ÍH20  — ► C rP2+3  Fe (O H )3+H />+  ̂ O H

Sustrayendo H20  y OH , y chequeando cargas tenemos la ecuación balanceada

CiQ4+3 Fe(OH)2+2HjO ----► Crp2+ 3 FefOH), + Ot-T

-2+0+0 =*@ -l+ 0+ -l = @

Tanto el hidróxido ferroso, Fe(OH )2 y el hidróxido férrico, Fe(OH)3, son sustancias que no se 
ionizan en agua, por lo que se indican en su forma molecular.

2.2 Métodos de semireacciones
Es recomendable este procedimiento cuando se presentan especies complejas donde es 

difícil hallar el número de oxidación de los elementos involucrados en él.

1. Se escriben en forma separada las dos semireacciones ( de oxidación y de reducción), las 
cuales están formadas de parejas de compuestos con un elemento común, respetando la 
form a iónica o m olecular de cad a unidad fórmula.

2. Balancee cada semireacción separadamente, tanto en masa com o en carga; para el balan 
de masa se debe tener en cuenta el m edio ácido o básico:

Balance en  m edio ácido (H+)

a. En el lado donde falta O se añade una molécula de H20  por cada átomo de O deficitari

b. En el lado donde falta H se añade iones H+ en cantidad igual al número de H deficitark 

Balance en  m edio básico o alcalino (OH )

a. En el lado donde falta O  se añade 2 OH y el otro lado una molécula de H20, por cada 
átomo de O deficitario.

b. En el lado donde falta H se añade una molécula de H20  y en el otro lado un ion OH , pe 
cada átom o de H deficitario o  requerido.
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A manera de observación importante, siempre el subpaso 2 (a ) precede al subpaso 2(b),
pero antes deben estar balanceados todos los átomos excepto O e H.
3. El balance de carga se efectúa sumando electrones (cargas negativas) en el lado donde hay 

mayor carga relativa, para igualar cargas en ambos lados; previamente se evalúa las cargas 
totales en ambos lados de cada semireacción.

4. Se igualan el número de electrones ganados y perdidos, para ello se debe multiplicar por 
números apropiados a cada semireacción.

5. Se suman miembro a miembro las semireacciones.
6. Sustraiga (cancele) las especies químicas idénticas y se tendrá la ecuación iónica 

balanceada.

Ejemplos aplicativos 
E je m p lo  1

Balancear en medio ácido y dar la relación 

molar:

Agente oxidante 

Forma oxidada

S03 2 + MnCV SO„ 2 +  Mn+2 

R e so lu ció n :

Planteamos las semireacciones de oxidación y 

reducción, considerando las parejas de 

compuestos que poseen un elemento en 

común:

S03 2 -*  SO, 2 

MnO/ -* Mn+2

Balanceando masa (átomos) en cada una de 

ellas.

En la Ira. semireacción se suma una molécula 
de HjO a la izquierda porque falta 1 átomo de 

oxígeno, luego se suma 2 iones H+ a la derecha 
para el balance de átomos de hidrógeno.

S03 2 + H20  -* S04' 2 + 2H+

En la 2da semireacción se adicionan 4 
moléculas de H20  a la derecha porque faltan 4 

átomos de oxígeno y 8 iones HT a la izquierda 
para el balance de hidrógeno.

Mn04 + 8H+ -* Mn+2 + 4H20  

En seguida se procede al balance de carga 
evaluando el número de electrones perdidos o 

ganados, previa evaluación de cargas totales en

ambos lados.

S0 ; 2 + H20  -* SO ;2 + 2 H * + 2 e ' . . .  . (1 )
 ------ V------ ' '------,------'
-2 + 0 = -2 -2+2=0

Se observa un aumento en la carga de -2 a cero

(0) lo cual significa que hay oxidación y perdida 

de 2e .

M nO; + 8H '  + 5 e _ -  Mn*2 +4H20 ......... (2 )

-1+8  = +7 '2+0  = +2

Se observa una disminución en la carga de +7 a 

+2, lo cual significa que hay reducción y 

ganancia de 5e‘

Igualamos el número de electrones ganados y 

perdidos, para ello multiplicamos ( l )x 5  y (2)x2, 

luego sumamos y cancelamos las especies 

químicas comunes, y se tendrá finalmente la 

ecuación balanceada.

5 S032 + 2MnO; +6 H * -* 5 S04 2 + 2Mn *2 +3H20

v------------ -̂----------------------------------y — '

-10 -2 +6 =-6 -10 + 4 + 0 = 6

Se observa que al sumar las semireacciones 

deben reducirse los iones H4 y moléculas de

h 2o .

Agente oxidante(Mn04" )  2

Forma oxidada (S 04~2) ^

fiflR
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C a p í t u l o  XV . Reacciones Químicas

Ejemplo 2

Balancear en medio alcalino, luego indicar la 

suma de coeficientes de la forma oxidada y 

forma reducida, también dar la relación molar 

Agente reductor 

Forma reducida

Cr+ 3 + C1<V -* CrO. , ' 2 +  Cl' 1 

Resolución:

Escribimos las 2 semireacciones:

Cr+3  -* Cr0 4 2 

C103 ' -+ CF

Balanceamos los átomos:

En la Ira. semireacción sumamos 4 moléculas 

de H20  a la derecha, porque hay 4 átomos de 

oxígeno en exceso y luego sumamos 8  iones 

(OH) a la izquierda completando el balance de 

átomos.

Cr+3  +  8  (OH) -* CrO., 2 + 4H20

Fin la segunda semireacción sumamos 3 

moléculas de H ,0 a la izquierda, porque hay 3 

átomos de oxígeno en exceso y luego sumarnos 

6  iones (OH) a la derecha completando el 

balance de átomos.

ClOj + 3H20  -» Cl + 6 (OH)

Balanceamos carga

Cr * 3 * 8 (OH) Cr04 - 4H„0 - 3e . . . .  (1)

- 3 - 8 -  5 -2 + 0 = - 2

Se observa un aumento de carga de -5 a -2, es 

decir que el Cr+3 se oxida y pierde 3e

CIO; + 3H20  + 6e -> Cl ‘ + 6 (O H )'.........(2)
-----
1 + CE 1 -1 - 6  = -7

Se observa una disminución de carga de -1 a 

7, es decir que el CE 5 del ion (C103) se reduce 

y se gana 6 e

Igualamos el número de electrones, y finalmente sumamos las 2  semireacciones, simplificamos 

especies comunes (OH y H20 )  que se encuentran en ambos lados de la ecuación. Luego 

chequeamos cargas en ambos lados.

_+3  Z -r _ _ -̂2
.(1 )

.(2 )

2*| Cr + 8^3H) -3é 

1 „ CIO3 +3ft¿>+6é

CrO 4 + 4H2G

C f+  6(0H)

2 0  -  10(OH)+ (C103) >- 2(Cr04) + 5H20  + c f

Se observa _r t.

Forma cxsisia. Cr C '  c r - a  «■.«

Suma cié c -errv.'irives- ’ »

Se pide re lacrar. gil

:rc :_e en ambos lados la carga total es la misma.
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P roblemas R esueltos

FnM enal

Señale la alternativa que no corresponde a una 

reacción química

A ) En el proceso se forman nuevas sustancias 

químicas.

B) Durante el proceso hay ruptura de enlaces 

en las moléculas reactantes.

C) Se forman nuevos enlaces.

D) Las sustancias originales sufren cambio 

solo en sus propiedades físicas.

E) La ebullición del H20  no es una reacción 

química.

Resolución:

En toda reacción química existe cambios 

radicales en las propiedades físicas, químicas, 

etc. de las sustancias reaccionantes, para formar 

nuevas sustancias con propiedades diferentes.

Problema 2
¿Qué características no constituyen una evidencia 

experimenta! de una reacción química?

I. Cambio de color en las sustancias

II. Formación de un precipitado

III. Variación en la densidad dé las sustancias

IV. Se producen cambios de estado en las

sustancias.

Resolución:

La variación en la densidad de las sustancias 

normalmente se da en procesos físicos, com o al 

mezclar alcohol y agua, la densidad de mezcla es 

diferente a la de sus componentes, Esto no es 

una reacción química.

Así mismo los cambios de estado son fenómenos 

físicos donde la sustancia permanece inalterable 

en su composición química.

Problema 3
¿Cuál de las siguientes reacciones no es de 
adición?

2NH3(g)

• 2S03(g)
* NH4C!(s) 
CH3C1(b) + HCl(q)
H,SO.40*0

A ) N2(g) +  3H2W - i

B) 2S02(8j +  0 2(g)
C) NH3Cg) + HCl,g)
D) CH4(g) +  CI2(,)
E) S03(g, + H20(|)
Resolución
En toda reacción de adición hay un solo producto. 

En la alternativa (D ) se observa la formación de 2 

productos, por lo tanto no es reacción de 
adición.

[Rpta: D  |

Problema 4
Acerca de las reacciones de descomposición 
¿Qué enunciados son incorrectos?
I. El H20  se descompone fácilmente por medio 

de un proceso pirolítico.
II. La descomposición térmica de los 

carbonatos y bicarbonatos produce 0 2(g)
III. A lgunas sustancias orgán icas se 

descomponen por acción de un catalizador
Resolución:
I. Es falso, la descomposición del agua solo es 

fácil mediante un proceso de electrólisis y no 
a altas temperaturas (pirólisis).
Es falso, la descomposición térmica o  
pirólisis de carbonatos y bicarbonatos 
produce C 02(g).
Ejemplos:

ZnCO,fsl +  calor - *  ZnOfo +

II.

CO,2(g)

2 NaHC0 3 (S) +  calor -* Na2COJ(s) +  H20 (f)

CO.2(g)

Rpta: IJI y IV

III. Es verdadero, mediante catalizadores 
ap rop iados, c iertas sustancias se 
descomponen con facilidad.

. Rpta: I  y I I  )
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Znw + CuS04(a<:) 

Ca(s) +  2H20 (í) -*

-* ZnS04(ac, +  Cuw 

Ca(OH)2(nc) +  H2(g)

Problema 5
¿Qué reacciones de desplazamiento no son

espontáneas a temperatura ambiental?

I. 2Few + 6HCl(ac, -* 2FeCl3(ac) +  3H2(g)

II. 2ASm  +  2HN03(ac ) * 2AgNO,(ar.) +  H2(„

III.

IV.

Resolución:

I. Es espontánea, porque el Fe es uno de los 

metales activos que en condiciones 

ambientales desplazan el hidrógeno de los 

ácidos.

II. No es espontánea, porque Ag, Au, Cu, Pt, etc. 

son metales nobles o no reactivos a 

temperatura ambiental, por lo tanto no 

desplaza al hidrógeno de los ácidos.

III. Es espontánea, porque el Zn es 

químicamente mas activo que el Cu por lo 

tanto lo desplaza.

IV. Es espontánea, los alcalinos y alcalinos 

tórreos en general desplazan al hidrógeno 

del H20

J i p t a :  J / j

Problema 6
Una de las siguientes reacciones no es de

metátesis o doble descomposición:

A )

B)

C)

D)

E)

H2S04(ac) +  BaCl2(ac j 

2KI(ac.) + P b (N 0 3)2(ac)

BaSO, +  2HC1 

> Pbl2 + 2KN03 

-♦ FeS + 2NaNO,Na2S(¡,c.) +  F e (N 03)2(ac j 

K N03 + Li -> K + L iN03 

2AgN03(ac.) +  K2Cr04(ac) - »  Ag2Cr04 +  2KN03 

Resolución:

La reacción (D ) es de desplazamiento simple.

¡Rp ia ilp l

Problema 1
A partir del siguiente gráfico ¿Qué proposición es 

correcta?

avance de reacción

Es una reacción exotérmica 

El valor de "a” representa el calor total 

absorbido en la reacción 

La entalpia de la reacción es negativa 

Ei valor de “b" representa el calor liberado 

en la reacción

La entalpia de productos es mayor que la de 

reactantes 
Resolución:

Be acuerdo al gráfico la reacción es endotérmica, 

porque la entalpia de formación del producto es 

mayor que la del reactante

A )

B)

C)

D)

E)

2NO.2(g)

Asi mismo la entalpia de reacción es positiva 

(AH0> 0 ),  “a ” es la energía de activación y “b ” es 

la cantidad de calor absorbido en la reacción

' ^Pta:

Problema!
Para la siguiente reacción química (graficada) 

¿Qué proposiciones son correctas?
H iK J

3 2 0 0

100 c o 2+ h 2o

ÍC2H2 + 0 2

J a H=>2 600

Avance
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Química

I. La energía de activación es 3100

kilojoule/mol 

I!. La entalpia standard de formación de

productos es 2 600 kilojoule/mol

III. El calor liberado es 2600 kilojoule/mol

IV. La combustión del acetileno C2H2(g) es un 

proceso exotérmico

Resolución:

I. Es verdadero, la energía de activación es:

~ AH/complejo \ ^^(reaclanles)
\  a c t iv a d o  /

=3200 -  100 = 3100kJ/mol

II. Es falso, porque la entalpia de los productos 

se puede despejar de

^ ^ R e a c c ió n  ”  ^ ^ (P r o d . )  *" ^  ̂ (R ea c la n te )

+2 600 100

- »  AH(prod) =  2700 kj/mol

III. Es falso, porque la entalpia de la reacción es 

positiva, por lo tanto es endotérmica y  se 

absorbe calor.

AH ~ AH(P[(xluclos) AM^Ppacl(,n[,.,j

=  2700—  - 100 —  
mol mol

=  ®2600kJ/mol

Significa que se absorben 2600 kilojoule por 

1 mol-gram o de sustancia;

IV. Es verdadero, porque la combustión del 

acetileno C2H2 es la reacción inversa de la 

que esta graficada, entonces la combustión 

es exotérmica

C2H2 4* |o2 -> 2C02+H20+2600 kJ/mol 

o también AH =  -2600 kJ/mol

Problemas
Un producto “D” se produce mediante las 
siguientes reacciones:
A  +  B - »  C (I)

C -> D (II)
¿Qué enunciado es incorrecto?

A ) La reacción (I) es exotérmica
B) El complejo activado de la reacción 11 posee 

una entalpia de 80 kcal/mol
C ) El proceso total es endotérmico
D) La energía de activación de la reacción 11 es 

50 kcal/mol
E) La energía de activación en total es 100 

kcal/mol
Resolución:
A ) Es verdadero, porque la entalpia de reacción

(I) es A+B  - »  C

AI ̂ Re;iCci6n “ - AH(a _

= 3 0 ^ - 5 0 ^
mol mol 

=  O  20 kcal/mol, es negativa por lo 
tanto se libera 20 kcal/mol

B) Es verdadero, en la reacción (II) el complejo 
activado o  energía máxima esta a 80 
kcal/mol

C ) Es falso, el proceso total es la suma de 
reacciones (I) y (II).

A  + B - fZ '

A  + B —* D

AHReacclón = AH(d) - AH(a , B)

=  4 0 -5 0
=  © 10  kcal/mol, es exotérmico
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D) Es verdadero, en la reacción II, la energía de 
activación es:

B.A. ""^^Complejo ^̂ Reactante
activado

=  8 0 ^ 21  - 3 0 ^  = 5 0  kcal/mol 
mol mol

E) Es verdadero, porque en la reacción (I)

E.A. =AHComplejo- AHReaclan!e
activado

= 100 - 50 = 50 kcal/mol 
En la reacción (II)

E.A. = A H ;a. - AHReactante

=  80 - 30 =  50 kcal/mol
En total la energía de activación es
100 kcal/mol

\Rpta: c l

Problema 18
Señale la reacción que es endotérmica
A ) NaOH(ac) +  HCl(ar , -  NaCl,.,, +  H2O(0
B) CH4(g) + ^ 2Cg) c o 2Cg) + H2o (t)
C) CuO(s) -* Cu(s) +  0 2(g)
D) 2H ^ + 02(5) -* 2H20 ({)

3(g)E) N2(g) + 3H2(g) -  2NH 
Resolución:
A ) Es una reacción de neutralización 

ácido-base, por lo cual es exotérmica.
B) Es una reacción de combustión, también es 

exotérmica.
C) Es la descomposición de un óxido metálico 

que en general requiere ser calentado a 
temperatura alta, por lo cual es endotérmica.

D) y E) Son exotérmicas porque en general las
reacciones de adición liberan calor.

Problema 11
¿Completar las siguientes semireacciones de 
oxidación o  reducción?
S 2 ....................... - S 8
P. ...................... - * P  3

Resolución:
Comparamos los números de oxidación y 
balanceamos átomos

8 S 2 ► S" . (I ) oxidación

# e  perdidos = 8(0) - 8 (-2 ) =  16 

P4° -* 4P '3.. .. (11) reducción 

# e  ganados = 4(0) 4 (-3 ) =  12

Problema 12
B a la n c e a r  e l s igu ien te  p ro c e s o  d e  
óxido-reducción y dar la relación molar agente 
oxidante/agente reductor.
A s A  + HNOj - »  H , A s O < j  + S 0 2 +  NO, + H 2 0  

Resolución:
Evaluarnos los estados de oxidación de cada 
átomo

♦ I @-2 0-2 @-2 >1-2
■ H3As O4+ S Oj t  N O2 + H20

+ 1 0 - 2  
As2S3 + H N O3 -

¡ i í t z z
&e reduce ‘

Se observa que el As+3 y el S 2 se oxidan y solo el
N+s se reduce.
Procedemos a balancear las semireacciones, 
primero en átomos:

As,' s ; 2 -♦ 2As+ + 3S+

Balanceamos la carga de las semireacciones
+4

lx

22x

Luego de igualar número de electrones ganados 
y p erd id os , fin a lm en te  sum ando las 
semireacciones balanceadas tenemos:
As2S3 +22 N + 5 — 2As+ 5 +  3 S+ 4  +  22 Nw 
Llevando los coeficientes a la ecuación original y 
terminando el balance por tanteo tenemos:
AS2S3 +  22 HNOj -*  2 HjAsO,, +  22 N 0 2 + 3 S0 2

+ 8  H20
Se pide ia relación m olaro de sus coeficientes de: 
Agente oxidante(HN03) 22

Agente reductor(As2S3)  1
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, Química

Problema 13
Para el siguiente proceso de óxido-reducción, 
indique que proposiciones son correctas 
S + KOH -* K2S03 +  K2S + H20
I. Se transfiere 4 moles de electrones por 1 mol 

de KjSOj

II. Es una reacción redox de desproporción
III. Se producen 6 moles de la forma reducida 

por cada 3 moles de la forma oxidada
Resolución:
Evaluamos los estados de oxidación

?
 +1-2+1 +1 @ -2  +I<3> +1-2
+ K O H  — ► K 2S 0 3 + K 2 S + H 2O

t  ~ r  f
I Se oxida  j

Se reduce

Balanceamos las semireacciones en átomos yen  
carga, luego sumamos

lx S° -4e -♦ S+4

2x S° +2e - »  S 2

3 S °  - »  S + 4  +  2 S  2

Se observa un total de 4 moles de e" transferidos 
por 3 moles de S°, 1 mol de S*4 y 2 moles S '2 
Llevando los coeficientes a la ecuación original y 
terminando el balance por tanteo 
3 S  +  6  K O H  - *  K ^ O j  +  2  K j S  +  3 H 2 0

í T
Por tanteo Por tanteo

Analizamos las proposiciones
I. Es verdadero, porque en la ecuación final 

hay 1 mol de K2S03 formado y el número de 
electrones transferidos es 4 moles

II. Es verdadero, porque el único elemento que 
se oxida y se reduce es el azufre, por lo tanto 
es una reacción de dismutación o 
desproporción.

III. Es verdadero, ya que la relación molar de la 
forma reducida (K2S) y  la forma oxidada 
(K2S03) es
1 mol de K2S03 -> 2moles KjS 
3 moles de K2S03 - » x  

=» x  =  6 moles

Rpta:!, II, I I I

Problema 14
¿Qué especies posee un comportamiento dual 

oxidante - reductor?

I. Cr04 2 IV. S 2
II. S03 2 V. P4

ni. cío; VI. CIO

Resolución:
Para que una especie tenga un comportamiento 

dual oxidante-reductor, debe poseer un 
elemento con un estado de oxidación intermedio:
II. El ión sulfito puede oxidarse a sulfato 

(S O ,)'2 + H ,0  -  (SO .) 2 +2H * + 2e
Y ---------------------------------------Y---------

-2 0

También puede reducirse a S 2 (sulfuro) 
-2SO, + 6H + 6e

v J _______ /Y

-4

S '2 + 3H20

-2

V. El P4 puede oxidarse a fosfato (P 0 4)

16H20
—f
o

4 (P 0 4)- 
V ~Y~

■ 32 H '
 i

- 20e

+20
También puede reducirse a fosfina PH3

P4 + 12H * + 12e -  4PH,
vJ— ^ -------- > ^ . 3

• 12 0 

VI. El ión hipoclorito CIO 1 puede oxidarse a

y
. -i

CIO, +4H \+4eC IO '1 + 2H,0
V :_______

y   y-----

+ 1 +3

También puede reducirse a ión cloruro Cl 1

C 1 0 ' + 2 H * + 2 e  -  CP ' ■h 2o

+1 -1

El S 2 sólo puede oxidarse, e IC r0 4" sólo

puede reducirse (contiene Cr+6, con su

máximo N.O.), el C104" solo puede reducirse

(contiene C P7 con su máximo número de 
oxidación)

Rpta: I I ,  V y V I )
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Problema 15
Luego de balancear la siguiente reacción en 
m edio ácido ¿Cuántas moles de oxígeno 
molecular se consumen por 2 moles del ion 
cianuro:

W (C N )84 +  0 2 -* CN' +  W 0 3 

Resolución:
Planteamos las semireacciones de oxidación y de 
reducción:

W ( C N ) 8 4  -  W O j  

o2 - w o 3
Balanceamos los átomos en cada semireacción 

W (C N )84 +  3H20 W 0 3+8(CN )" +  6H*

0 2 +  W (C N )g + H20  -  W 0 3+8 (CN ) + 2H+

Luego balanceamos la carga y sumamos las 2 
semireacciones

W (C N )¡
Y

-4

0 2 + W ( C N ) j

v__

3H,0
 iz

W 0 3 4- 8(CN)~ 4- 6F¡ * + 2e 

-2

W C L  + 8 ( C N ) ~

-4
Sumando:

0 2+2W (C N )¡

► 2H *
__/

► 4H20 2 W O ,

~ Y ~

Y~
-6

- 16(CN)' +8H ’ 
 >

" y ”
-8

Se observa que:
lm ol 0 2 ------- 16 moles (CN)

x  ------- 2 moles (C N )“

=» x  =  0,125 moles 0 2

Problema 16
Con la catáfila de ia cebolla se puede limpiar el 
óxido férrico (Fe20 3)  que se forma en los 
utensilios de cocina hechos de metal (cuchillos, 
cucharas, etc). Esto es debido al oxalato de 
calcio presente en la cebolla que puede reducir al 
ion Fe+3 del óxido, según:
Fe20 3 + (C20 4)  2 f C 02 + Fe
Esta reacción se realiza adicionando unas gotas
de limón. Indique la suma de coeficientes de los
reactantes.

Resolución:
La reacción ocurre en medio ácido (la acidez lo 
proporciona el limón). Para el balance 
ion-electrón utilizaremos un procedimiento que 
implica recurrir a un pequeño artificio (sólo a! 
final completamos con iones H+ y moléculas de 
H20  buscando la igualdad de cargas en ambos 
lados de la ecuación)

-2 ©
- CO¿ + Fe

Q  -2 2
FéaQs + (C 2 O 4 )

S e r e d u c e  !
S e o x id a

Las semireacciones balanceadas son:

1 X Fe2*3 +6e -*2 F e °

3x c ; 3 -2e 2 C*4

Llevando los coeficientes a la ecuación original

Fe20 ,  + 3(C20 4)~2 -  6C02 + 2Fe
\  / ,  ̂ ,

-6  0

Sumamos al final 6 iones H+ a la izquierda para
igualar la carga y 3 moléculas de H20  a la derecha
para balancear oxígeno e hidrógeno.
Fe20 3 + 3(C2Oj) 2 +6H+ - »  6C02 + 2Fe + 3H20
Se pide:
E  Coeficientes reactantes= 1 + 3 +  6 =  10 

Problemas 17
Para comprobar si una persona conduce su 
automóvil en estado de ebriedad, se analiza el 
aliento de la persona, el proceso se basa en la 
oxidación del alcohol etílico en acetaldehído 
mediante la adición del dicromato de potasio 
(anaranjado), el cuál se reduce a ion Cr+3 (verde). 
La aparición del color verde, indica que el alcohol 
en el aliento excede el límite legal.
Balancear en medio ácido la respectiva ecuación 
iónica e indique el número de moles de 
electrones transferidos por cada mol del agente 
oxidante

*“ r2®f(a.c.) + C2H5OH(! r Cr,(a<\) + C2H4O(0

6 9 5
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Química
Resolución:
Vamos a realizar el balance siguiendo un 
procedimiento que- requiere también de un 
pequeño artificio.

® , +1 -2

Se reduce J
Se oxida

Las semireacciones balanceadas son:

Resolución:

Para balancear la ecuación en m edio básico, 

también seguiremos un procedimiento que 

requiere un pequeño artificio (en  la ecuación final 

la carga lo balanceamos con OH )

o +1 -2 
Al + H20

Se oí

+3 -1  -1  0
[A1(0H)4] + h 2

_ _ r
Se reduce

lx Cr26 +6e - »  2Cr*3

3x c  2 ^2
-2e _» c -’

Sumando y reemplazando los coeficientes en la 
ecuación original tenemos:

C.r20 72 + 3C2HsOH -> 2Cr ’ 3 + 3C2H40

"Y"
-2

y

♦6

Sumamos 8 iones H+ a la izquierda para 
balancear la carga y luego sumamos 7 moléculas 
de H20  a la derecha para balancear el oxígeno y 
el hidrógeno.
1 Cr20 7 2 + 3C2HsOH +8H+ -* 2Cr+3 +  3C2H4rH^O 

el oxidante es el ion dicromato, Cr20 72. Según la

ecuación balanceada, por 1 mol de Cr20 7' 2se

transfiere 6 moles de e , que son los electrones 

que balancean la ecuación.

El producto usado com o desatorador de caños 
“Drano" esta formado de una m ezcla de 
limaduras de aluminio con soda cáustica sólida 
(NaOH), esta se disuelve fácilmente en el H20  
desprendiendo calor, el aluminio reduce al agua 

en la solución básica para producir iones A1(0H)4

e  hidrógeno gaseoso que burbujea.
Ind ique la re la c ió n  pon dera l: agen te
oxidante/forma oxidada en la reacción:

Al + H20  -  A1(0H)4‘ + H2

Las semireacciones balanceadas son:

2x Al0 -3e -*  Al+3

3x
h ; 1 +2e - H í

Sumamos y los coeficientes así hallados, le 

reemplazamos en la ecuación original.

2A1 + 3H ,0 -  2A l(O H )4 +3H,
> \------ —J --------Y V

o - 2

Sumamos 2 iones (OH) a la izquierda para el 

balance de carga y  3 moléculas de H20  también 

a la izquierda para el balance de oxígeno e 

hidrógeno.

2A1 + 6H20  +  2(OH) -* 2Al (OH )4 + 3H2

La relación molar es:

Agente oxidante(H20 )
=— =3

Forma oxidada (A1(0H)4)  2

La relación ponderal o de pesos, será:

3 x M h2o  3 x 18g _ 54

1 x M  9 5 g  95
1 x  AI(OH), 5

Se debe recordar que el peso de una especie l< 

hallamos así: W  = n M
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Problema 19
Balancear en medio alcalino la siguiente 

ecuación iónica e indique la suma de coeficientes 

de la ecuación

CoCl2 +  CIO- -* Co(OH ) 3 +  C1 '

Resolución:

Siguiendo un procedimiento idéntico que el 

anterior, tenemos:
+3 - 1 +i o.—

C0 CI2 + ( C Í O 2)

Se oxidaí t

+3. si - 1 
C o (O H )‘ + C1

Se reduce
_ T

Las semireacciones balanceadas son:

2 x C o * 2 - le -+ Co +3

l x c r 1 + 2 e - »C I 1

Resolución:

Siguiendo un procedimiento similar a los 

anteriores, tenemos:
0 +4 ~2 9

i2 + (S  O3)
X_____ X______

ülZ

+6 -2 •> .1

( s  o 4)"2 + 21

G a n a 2 e [
Pierde 2e

La ecuación original balanceada en átomos es: 

I2 + (S 0 3) - 2 -  (S0 4 ) " 2 + 2 i ■'

-2 -4

Sumamos 2 iones (OH)" a la izquierda y 1 

molécula de H20  a la derecha 

I2 +  S0 3 2 +2 (OH) -> S0 4 2 + 21 1 +  H20  

Según la ecuación se transfiere 2 moles de e por

1 mol de 12, luego para 1 0  moles de I2 se 

transferirá 2 0  m oles de electrones.

La ecuación original será:

2CoCI2 + (CIO) -♦ 2Co(OH ) 3 * 5CU 1

- 1 -5

Obsérvese que se han sumado 4 iones C1 a la 

derecha para balancear los que no se han 

reducido. Luego se suma 4 iones (O H ) a la 

izquierda para balancear la carga y finalmente ■ 

molécula de H20  también en la izquierda para 

completar el balance de oxígeno e hidrógeno. 

2CoCl2 + CIO' +  4(O H )' +  H20  -+ 2Co(OH ) 3 +
5CI

£ Coeficientes = 2 + 1+ 4 + 1 * 2 + 5  = 15 

Problema 20
El alcohol yodado mancha la ropa con el l2(s) 

cuando está disuelto en KI alcohólica, ésta se 

puede limpiar sin usar detergente con una 

solución de sulfitos (SO3 ) ' 2 que lo reduce a ion 1 

en medio básico, según la ecuación:

12 + SO3 -2 - »  S0 4" 2 +  r

Indique el número de electrones por cada 1 0  

moles de I2 reducido.

Problema 21
Clasificar a las siguientes reacciones, según el 

tipo de reacción redox.

L HNOj + l, — HIO, *  NO -r H-O

11. H,PO, — HJ>0, -  PH,

1 C .  C H j  + -  O -  —  C O .  -  HjC  

r.. \H_ - C p — v  -  : r c .  -

Resolución

i. H N o j - í ;  -  h : c ] -  s e

Se oxida y se reduce elementos diferentes 

que pertenecen a moléculas reactantes 

diferentes, esto corresponde a un redox 

intermolecular.
+1 @-2 +1 (íS -2 ®  +1

II. H3 F O 3 -  h 3f o 4 +  f h 3
] I ______________♦  t

Se oxida

Un solo elemento se oxida y se reduce, esto 

corresponde a un redox de dismutacíón
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Quimba

ii i. @ + 1  ®
c h 4 + o , -  c o

I  _ j : _____ i
Se oxida

@ - 2  + 1 Q
2 +  H p  

*

Se oxida y se reduce elementos diferentes 

que corresponden a moléculas diferentes 

por ¡o tanto es redox intermolecular

5s}+¡_+! _@.-2 ®  . 0 - 2  --+,r -2

í  * f

IV . £5) + * + 1 * 0  “2 Mí,/ 'C3/ -2 + 1 -
(N H 4) 2 Cr20 7 — N2+ C r 20 3 + H 20

Se oxida y se reduce elemento diferentes 

que pertenecen a un sólo reactante, esto es 

red ox intramolecular.

Problema 22
Balancear en medio ácido:

FeS2 + (NO.,) 1 -*  NO +  (S04)  2 +  Fe*3

e indique que proposición es verdadera (V ) o

falsa (F )

I. Se ha transferido 15 electrones

II. El coeficiente del agente oxidante es 3

III. La suma de coeficientes de las forméis 

oxidadas es 3

IV. El disulfuro de hierro es agente reductor.

Resolución:

Balanceamos las semireacciones:

Fe+2 +  s : 1 - 15e - »  Fe*3 +  2S*6

N + 3e N*

La ecuación original quedaría así:

FeS2 +  5 (N O ,) 1 -*  5 NO  +  2(S04)  2 +  Fe*3

Sumamos 2 moléculas de H20  en el lado derecho, 

porque faltan 2 átomos de oxígeno y 

completamos sumando 4 iones H* en el lado 

izquierdo.

FeS2 +  5 (N 03)  1 +  4H+ - » 5NO +  2 (S04) 2 +  Fe*3

+  2H20

Analizando las proposiciones tenemos:

I. Verdadero, porque el número total de

electrones perdidos (15) es igual al total de

electrones ganados.

II. Falso, porque el coeficiente del ion (N 0 3) 1 

es 5

III. Verdadero, porque el coeficiente del ion
(S04) 2 es 2 y de! ion Fe*3 es 1

IV. Verdadero, porque el Fe y el S se oxidan

Problema 23
Luego de balancear por el método ion-electrón, 

la siguiente reacción que se lleva a cabo en 
solución alcalina.

[N i(CN)„) 2 +  Ce*4 -  Ce(OH)3 + N i(OH)2 + 

(COJ 2 + (N C y  1

¿Cuál es el número de moles de forma oxidada 

del nitrógeno que se produce por cada mol del 

agente oxidante?

Resolución:

Empleamos el método de los números de 

oxidación para balancear la primera parte por 
redox.

Balanceamos las semireacciones:

lOx

C*2 +  N 3 -lO e 

Ce*4 + le

• C*4+  N*

Ce*

C*2 + N '3 + lOCe*4 -  C*4+ N *s+10Ce*

Estos coeficientes se llevan a la ecuación original 
[N i(CN )4] 2 +  lOCe*4 -  10 Ce(OH )3 +  N i(OH)2 +

(CO 3)  2 +  (NO 3)  1

La presencia de iones (OH) 1 impide un balance 

directo en medio alcalino, por lo que primero 

igualaremos los iones (O H )'1 

[N i(CN )4l 2 + 10 Ce*4 + 32(OH) 1 -  10 Ce(O H )3 

+  N i(OH)2 +  (C 03) 2 +  (NOs) 1

Sumamos 6 moléculas de HzO en el lado derecho, 

porque había un exceso de 6 átomos de oxígeno.
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Luego adicionamos el doble en número de iones 
(OH ) es decir 12 iones (OH) 1 en ei lado 
izquierdo y con los 32(OH) 1 hacen un total de 
44(OH) '
[N i(CN )4] 2 +  10Ce+1 + 44(OH) 1 -  10 Ce(O H )3 

+  N i(OH )2 + (C 0 3) 2 + (N 0 3) 1 + 6 H20

Se observa que:

10 m ol(Ce+4)  ► 1 mol de (N 0 3‘ )

1 mol ------► 0,1 mol (NO j)

Problema 24
Conociendo el calor de reacción en los siguientes 
procesos:
X 0 2(s) +  CO(gj -  XOCs) + C 02(g) AH =  -20 kJ 
X30 4W + CO(s) -♦ 3XOw + C 02(s) AH =  +6 kJ 
3X20 3(s) +  CO(g) - »  2X30 4(s) + C02(g) AH = -12 kJ 
Calcular el calor de la reacción (AH), en:
2X02(s) +  CO(g) > x 2o 3(s) + c o 2tg)
Resolución:
Para eliminar X30 , multiplicamos la segunda 
ecuación por 2 y luego le sumamos la tercera 
ecuación.

2 / 30 4 + 2 C O  - »  6 X 0  + 2 C O z 

3 X 20 3 + C O  - *  2 / 30 4 + C O z

3 X 20 3 r 3 C O  - *  6X O  + 3 C 0 2

AH =  ( + 6kJ)2 + (-12 kJ)
AH = 0 kJ

Invertim os esta última ecuación  y la 
simplificamos:
2XO +  CO, • X20 3 + CO . . .  AH =  0 kJ
Ahora multiplicamos la primera ecuación por 2 y 
la sumamos con la ecuación anterior:

2XO„ ■ 2CO -*  2)^Ó + 2C02

2^0  + C 02 X2° 3 +CO

2XOz + CO x 2o 3 - c o 2

AH =  (-20 kJ) (2 ) +  0 kJ 
AH = -40 kJ

Problema 25
Treinta gramos de gas natural esta formado por 30 

en peso de metano CH4,-g) y 20 % en peso de 

etano C2H&:gi. luego de ser combustionado 

completamente. ¿Qué masa de hielo H2Ofs) se 

convertirá en agua líquida a 60°C?

= 889.5 kJ/mol

C,H6 = 1558.4kJ. mo!

C.E •4.18-
kJ

k g .;C

AHlu_ H 2O = 6.02
rí J 

mol

Resolución:

La masa de cada gas en la mezcla es: 

80 

100

20

W CH

w _____o2'i6 ,0Q

x 30g = 24g 

30 g =6g

1,5 mol
24g

16g/mol

6g
30g/mol

■ = 0,2 mol

El calor total en la combustión de la mezcla es:

AHC = (889,5 (1,5 n)6\ )  U 1558,4 -M .)  (0,2 njól)
rpól ' njól

=  1 645 kJ

El calor necesario para que el hielo a 0°C, primero 

se funda y luego se caliente hasta 60°C es: 

kJ V  *  (  a , „ kJAHlotal =  6,02
mol M 18

-mol 4,18
kg. °C

. 1000

Igualando: 1645,93 = 0,585 x

kg (60 - 0)°C = 0,585* kJ

-V = 2813,5 g , es decir 2,8 kilogramos de hielo
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P roblemas  P ropuestos

¿Cuál(es) de los siguientes fenómenos 
observados en un experimento indica(n) la 
ocurrencia de una reacción química?
I. La formación de burbujas
II. La formación de un precipitado
III. El cambio de estado físico de las 

sustancias
IV. El cambio de color en las sustancias

A) Todas B) I, II C) II y IV
D) III, I E) I, II, IV

Correlacionar número y letra correcta
mente:
I. C -f 0 2 c o 2
II. 2NH3 -> N2 + 3H2
III. H2 + AgCI - »  Ag +HC1
IV. HCI + NaOH -* NaCl +  H20
a) Desplazamiento simple
b ) Combinación
c ) Descomposición
d ) Desplazamiento doble o metátesis

A ) Ib, He, Illa, IVd
B) la, Ilb, Ule, IVd
C ) Ib, lid, Illa, IVc
D) la, Hd, lile, IVb
E) Ic, Ilb, Illd, IVa

En la siguiente reacción química:
CH4 + 2 0 2 -> C 02 +  2H20  
No se puede concluir:

A ) Es una reacción de combustión 
completa.

B) Es una reacción exotérmica.
C) Es una reacción de desplazamiento 

simple.
D) La entalpia de la reacción es negativa.
E) Aumenta la temperatura del medio 

donde se lleva a cabo.

Cuáles de las siguientes afirmaciones son 
correctas con respecto a la siguiente 
reacción:

A +  B + calor -* AB
I. Es una reacción exotérmica.
II. Se ha utilizado un catalizador.

III. Es una reacción de desplazamiento 
simple.

IV. La reacción de formación del agua a 
partir de sus elementos seriaun ejemplo 
de ello.

A ) Sólo IV B) I, III, IV C) I, III
D) II, III E) I, II

5. Una reacción química tiene lugar dentro de 
un tubo de ensayo y se manifiesta por una 
elevación de la temperatura, medida en un 
termómetro previamente introducido.
Se puede afirmar entonces:

A ) Es una reacción endotérmica.
B) Es un proceso en la que el calor ganado 

puede considerarse positiva.
C ) Es un proceso en la que la entalpia de la 

reacción es negativa
D) La cantidad de calor debe considerarse 

invariable en el sistema.
E) Es una reacción con entalpia positiva.

6. Luego de hacer reaccionar sulfuro de sodio 
acuoso y sulfato de cobre (II) acuoso ¿Cuál 
es el precipitado que se forma?

A ) sulfato de sodio.
B) oxido de cobre (II).
C) tiosulfato de sodio.
D) bisulfuro de cobre (II)
E) sulfuro cúprico

7. ¿Cuál de las siguientes afirmaciones es 
correcta para una reacción que se 
representa según el siguiente esquema?
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A ) La energía de activación de la reacción 
directa es 111 kJ/mol

B) La entalpia de la reacción directa es 
-111 kJ/mol

C ) La entalpia de la reacción inversa es - 86 
kJ/mol

D) La energía de activación de la reacción 
inversa es -111 kJ/mol

E) El estado de transición (estado activado) 
de la reacción directa es la misma que 
el de la reacción inversa.

Las plantas realizan un proceso 
fundamental para su crecim iento y 
desarrollo que es la fotosíntesis, cuya 
reacción química puede escribirse así 

6  C 0 2 ( s )  +  6  H 2 0 ( „  “ *  +  6

y su gráfico de entalpia vs. avance de la 
reacción, es:

Determine:
a ) El calor de la reacción o  entalpia de 

reacción standard (AH°) en kJ por mol 
de C6H12Os

b ) Si los rayos solares intervienen en ia 
información de aproximadamente 700 
petagramos (1 Pg=10 ls gramos) de 
glucosa anuales en la tierra. ¿Cuántos 
kilojoules de energía calorífica son 
absorbidos?

A )  5,6 x 103 ; 3,5 x 10,s

B ) 1,4 x 103 ; 2,6 x 109

C ) 3,6 x 103 ; 4,36 x 109
D ) 2,8 x 103; 1,09 x 10'9

E) 5,6 x 10'3 ; 1,09 x 10u

9. La reacción de síntesis del amoniaco, se 
representa según la siguiente gráfica:

Señale la(s) proposidór. Ies' t t c e n i  i
I. Por cada 2 mcües ce V  se 2:e-^- 

18522 kJ
II. Es un z-'z-za : e re  :

pr.meras rr.c.éCLlas ce. a~ :r .-a :c
IV. Por cada 10 g de H- se liberan 154 i sJ 

de energía.

A ) I, III, IV B) II, rv C) III
D) Todas E) 1 y III

10. Luego de balancear la siguiente reacción, 
señalar la suma de coeficientes de las 
especies que no se ionizan en agua

C6H |A  + NOj H* r NO + C 0 2

A ) 12 B ) 10 C ) 13
D) 18 E) 15

11. Para la siguiente reacción redox:
HsAs04 + Zn +  HC1 -> AsH3 + ZnCl2 +  HjO
Indicar verdadero o  falso según
corresponda
I. Se han transferido 8 mol de electrones 

por cada mol de agente oxidante.
II. Es una reacción de dismutación.
III. Se producen 4 mol de agua por mol de 

agente oxidante.

A ) F W  B) V W  C) VFF
D) FVF E) VFV
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12. Indique la veracidad o  falsedad de cada 
proposición respecto a las reacciones 
redox:
I. La sustancia que se  reduce transfiere 

electrones al que se  oxida.
II. En la reducción se  pierde electrones 

para que aumente el estado de 
oxidación.

III. Los iones: CI '.MnQj’1, N 0 3 ' pueden

utilizarse com o agentes reductores
IV. La sigu ien te reacción e s  de  

dismutación:
4 H 3P O 3 - »  3 H3P 0 4 + PH3

A) FFW  B) FFFV C) VF'FV 
D) WFV E) FVFV

13. Según las siguientes reacciones:
I. Cl2 +  l2 +  HjO - »  HIO, +  HCI
II. H A  +  la -*  HIOj +  HjO
III. KMn04 + H A  -* M n02 + KOH + 0 2

+ H20
IV. KOH +C12 -* KQOj +  KC1 +  H20  
Indique qué sustanciéis son capaces de 
manifestar tanto propiedades oxidantes 
com o reductoras.

A ) I2 y H20  B )H 20 2yKM n04
C) Solo Cl2
D) H20 2 y Cl2 E) Ci2 y I2

14. Balancear la siguiente ecuación e indicar la 
relación molar:

Agente reductor 

Agente oxidante

HNOj + HMn04 + KHS04 -> K2S2Os +
M n(N03)2 + H20

A ) 10 B) 5 C )2
D) 1/2 E) 4

15. En la siguiente ecuación. ¿Cuántas moles de 
forma oxidada se produce por cada 2 moles 
de agente oxidante?

S,03"' + CIO/ °!L* CI +S04

A ) 1 B) 5 C )2
D) 3 E) 6

HE ¿Cuál es la suma de coeficiente luego de 
balancear la siguiente ecuación?

H A  +  Mn 0 4 0 2 +  Mn+J

A ) 14 B) 16 C ) 10
0 )2 8  E) 15

17. Marque lo incorrecto, acerca de los tipos de 
reacciones químicas

A ) Descomposición:
2N02(g)

B ) Metátesis :
ASN03(ac) +  NaCI(ac) - »  A g d Cs) +

N a N O ^ j
C ) Desplazamiento simple:

Ca ,̂) +  H2O(0 —* Ca(OH)2(at) +
D) Adición:

CaO(s) +  C 02Cg) —* CaC03(s)
E) No redox :

HN03 + 12 -* HIOj + NO +  H20

18. Si un foquito necesita un flujo electrónico 
de 15 moles de electrones por segundo. 
¿Cuánto tiempo permanecería encendido, 
aprovechando el siguiente proceso r ed o x , 
por consumo de 12 moles de vanadio 
metálico?

V + . . . .  HV60,7 + h 2

A ) 16 s B) 4 s C ) 2 s
D) 1 s E) 20 s

19. igualar por el método ion electrón en 
medio básico la siguiente ecuación:

Cr0 21 + Na20 2 -* CrO ;2 + • •

Luego, determinar la cantidad de moléculas 
de agua por cada 10 moles de rigente 
reductor

__________________________Química

A) 14 Na B) 5 NA C) 30 NA
D) 60 Na E ) 10 Na
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Reacciones Químicas

20. Al balancear la siguiente reacción:

Crl3 * C12_£S^ CrO/ < I04' * Cl *

Hallar la suma de los coeficientes de! 
agente reductor y la forma reducida.

A ) 56 B) 60 C) 7
D) 8 E) 9

21. Escribir la ecuación química balanceada de 
la oxidación del benzaldehído (C6H.CHO) a 
ácido benzoico (CbH5COOH) por acción del 
dicromato de sodio en ácido sulfúrico 
acuoso, teniendo en cuenta que durante el 
proceso el dicromato pasa a ion cromo 
(+ 3 ). Indique la suma de coeficientes

A ) 12 B) 15 C )17
D) 21 E) 25

22. Prediga los precipitados que se forman en 
las siguientes reacciones de metátesis
I. BaCl2(ac) + Na2S04(ac)..........
II. CuS04(ac) +  Na2S(ac) .........
III. N a (0H )íac) +  F e(N 03)3(aO ..........

A ) NaC-1, Na2S04, NaN03
B) NaCl, CuS, Fe(OH )3
C) BaS04, CuS, Fe(OH)3
D) BaSO,, CuS, NaN03
E) BaS04, Na2S04, Fe(OH)3

23". "A- partir de la reacción de combustión 
completa de la gasolina (asumiendo que es 
isooctano puro, C6H18), determine:
a) El calor de la reacción en kJ por 1 mol 

de combustible
2 + 25 0 2(3) -+ 16 C02(8) +

18H..O(lJ
Teniendo en cuenta los siguientes datos 
de calores áe  formación
CO. 3935 U / m o l _________

H,o 2** tE -rzi
C.H,. ¿Sétim o»

b) ¿Que volumen en mi de C8H18Cg, a C.N. se 
requiere para calentar 100 gramos de 
H20  de 20°C a 80°C?

A ) -3.22 x 104 ; 47
B) -1,52 x 103; 62
C) -6,33 x 104 ;71
D) -5,97 x 103; 94
E) 2,45 x 103; 25

24. E! tetróxido de diyodo, i20 4, reacciona con 
hidróxido de sodio produciéndose yodalo 
sódico, yoduro de sodio, agua y O., 
molecular. Luego de escribir ia ecuación 
química no podernos afirmar que :

A ) Uno de los elementos se oxida y se 
reduce

B) Ei NaI03 no es la única forma oxidada
C) Es una reacción redox intramolecular
D) No constituye una dismutación
E) El I20 4 solo actúa com o agente reductor

25. El ion triyoduro en solución se obtiene por 
reacción del yodalo y de! ion yoduro en 
medio ácido.

a o ^ V C )  -  ( i ; ; . ; ,

Luego para determinar la cantidad de 
triyoduro producido se le hace reaccionar 
con tiosulfato de sodio en solución y los 
nuevos productos son ion yoduro e ion 

tetratiosulfonato.
(13)  1 + (S20.,) 2 -> I * +  ( S A )  2 
A  partir de estas reacciones determine
I. El número de moles de ion triyoduro 

producidos por 1 mol de agente 
oxidante en la primera reacción

II. El número de moles de ion tetrationato 
producidos por 1 mol de agente 
reductor, en la segunda reacción

A) 9 ; 3 B) 24 ; 3 C )1 8 ;3
D) 24 ; 0,5 E) 3 ; 0.5
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XVI
C A P Í T U L O

E s t e q m o m e t ú ñ

• J - 3

" -; '• A  •
1 ¡ -■

0 2 "  -------------►  2 H .20

Antolne Laurent Lavotsier (1743 -1794), científico francés, es considerado como el padre de la química moderna y uno de 
los mas grandes científicos de la historia. Entre sus contribuciones a la química figuran la explicación de la combustión de 
las sustancias, demostración clara de que ei aire es una mezcla, descubrimiento de la ley de conservación de la masa, el uso 
riguroso de ia balanza en análisis cuantitativo, etc. con lo que puso los cimientos de los métodos empleados en la química 
moderna.

Una balanza hipotética, demuestra esquemáticamente la ley de conservación de masa en la síntesis del H2O. Esta ley es 
imprescindible en todos los cálculos basados en ecuaciones químicas porque en toda reacción química los átomos 
permanecen indivisibles.

Una planta industrial de amoniaco (NH3), donde se lleva a cabo la siguiente reacción; ^ 2(g)+ ^2 (g) 450oc**~ 2NH3 calor

El ingeniero químico, encargado del control de procesos, tiene muy en cuenta la ley de conservación de masa (balance de 
masa) y de ia energía (balance de energía), principalmente.
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'  E  STEQUlO ME TRÍA

OBJETIVOS i
• Realizar un análisis de las leyes de la combinación química para elementos para luego hacerlo ! 

extensivo a ¡os compuestos en base a ios coeficientes de la ecuación química balanceada. j
• Entender el grado de pureza de una muestra química y cóm o evaluar el reactivo limitante y e! i 

reactivo en exceso.
• Ser capaz de realizar cálculos en cuanto a cantidades de sustancias (moles, masas y volúmenes)
• Entender el rendimiento real y el rendimiento teórico y con ello, la eficiencia o  porcentaje de 

rendimiento para obtener un determinado producto. ■

INTRODUCCIÓN
El término estequiometría proviene de las voces griegas 

stoicheion (Elemento) y  metron (Medida): por k> tanto sigriSca 
realizar cálculos o medida de cantidades de tíemerttos er. a

formación de compuestos. Esta afirmación es correca. pciesfc 
las leyes estequiométricas se pasar, e -  :e  :*
los elementos en las co m b in acio n es . :.s .1 ~  _
cantidades pueden ser no sólo de e .emern? s." ' _
sustancias compuestas.

Un aspecto fundamental de la estequiometría es que cu a n co  - i  
conoce la cantidad de una sustancia que toma parte en una 
reacción química y se tiene la ecuación química balanceada, se 
puede establecer las cantidades de los otros reactivos y de los 
productos.

Debido a ello, la estequiometría se utiliza de manera rutinaria en 
los cálculos básicos dentro del análisis químico cuantitativo y 
durante la producción de lodas las sustancias químicas que se 
utilizan la industria o que empleamos de manera cotidiana.

DEFINICIÓN

- * V 1
La estequiometría es aquella parte de la Química que nos enseña a  realizar cálculos de las cantidades | 
de las sustancias químicas puras (simples o compuestas) que participan en las reacciones químicas, | 
en base a las leyes experimentales que gobiernan a éstas. J

Una planta industrial de acido sulfúrico, en 
toda transformación química se tiene en 
cuenta la ley de conservación de masa y los 
cálculos estequiométricos.
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PRINCIPALES RELACIONES ESTEQUIOMÉTRICAS

1. Ponderal (relación masa- masa). Se realiza en base a leyes ponderales y la relación molar en la 
ecuación balanceada.

2. Volumétrica (relación volum en-volum en). Se realiza sólo para sustancias gaseosas, en base a la 
ley de combinación de volúmenes.

3. Masa-Volumen. Consiste en una simple relación de moles (y por lo tanto la masa) de una sustancia 
con el volumen de una sustancia gaseosa a cierta presión y temperatura.

LEYES PONDERALES__________ : ' ‘ V v .'' • ■

1. Ley de conservación de la masa
Fue planteada por el químico Francés Antoine Lavoisier en 1789, considerado el padre de la química 

moderna, pues con él surge la química experimental, ya que daba importancia a experimentos 
cuidadosamente controlados y el empleo de mediciones cuantitativas (especialmente la masa, con el 
uso de la balanza). Además de estos aportes, Lavosier logró explicar el fenómeno de la combustión, 
descartando por completo la teoría del flogisto, demostración clara de que el aire es una mezcla; creó 
las bases de la nomenclatura química, etc.

En toda reacción química, la suma de las masas de las sustancias reaccionantes que se transforman 
es exactamente igual a la suma de ías masas de las nuevas sustancias formadas o  productos; por lo 
tanto, la masa no se crea ni se destruye solamente se transforma.

La ley de conservación de masa, para una reacción com pleta (reacción irreversible) puede 
generalizarse de la siguiente manera:

La masa de las sustancias reactantes se refiere a la cantidad totalmente transformada a productos 
(o  resultantes), es decir, sin considerar la cantidad en exceso que queda al finalizar la reacción.

A  continuación algunos hechos experimentales que sirven de base a esta Ley:

¡ L e y e s  d e  l a  C o m b i n a c i ó n  Q u í m i c a  /

E masa(reactantes) = E masa(productos)

1.

108.3 g  100,3 g 8g
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Estequiometría

2. Luego de m ezclar28 g de limaduras de hierro y 16 g de Azufre en polvo, y someter a un procese

de calentamiento, se obtuvo 44 g de Sulfuro Ferroso (FeS).

s
(16 g)
------^

Fe '"fuego

^  •..a t e s a r

FeS
(44 g)

A alta temperatura, el azufre en polvo y las limaduras de hierro reaccionan vigorosamente para 

formar un sólido negruzco llamado sulfuro ferroso (FeS).

Mediante una ecuación química lo representamos así:

16 g 4  28 g =  44 g

Ejemplos aplfcativos 
Ejemplo 1

En base a la siguiente ecuación química balanceada:

2 Al + 3 H2S04 — A12(S04) 3 + 3 H2

Utilizando los conceptos mol, peso atómico y peso molecular, comprobar la validez de la Ley de 

Lavoisier.

Resolución:

Los coencientes nos indican:

a) A  nivel de partículas submicroscópicas, el número de átomos o números de unidades fórmula
(o  moléculas), así:

2 Al + 3 H„SO. -*  1 AI,(SO„), + 3 H,

2 átomos 3 molécula

1 a i2(s o 4),
'— V - —

1 unidad 
fórmula 3 moléculas

b ) A  nivei m acroscópico, el número de moles de átomos (número de átomos gramos) o el 
número de moles de moléculas (número de mol-gramos), según sea el tipo de sustancia 
química, así:

1 AL(SCL)

3 moles
*v—  

1 mol

3 H,

3 moles

Para pasar de moles (n ) a masa o  peso en gramos, se emplean: 

para moles de átomos y moles de moléculas, respectivamente.

W  = n x P.A. W  = n x M
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Qluímím

Interpretando a nivel macroscópico tenemos:

348g =  348g |

Observamos que se cumple !a ley de conservación de masa.

CPA-27) (SÍ-98) 51=342) <M=2)

2AI + 3 h 2so4 — ►  1a i2(so4)3 + 3 H2

4  i -
2.27 g 3.98 g 1.342g 3.2 g

>54g + 294 g 342 g + 6g

Ejemplo 2

Según la reacción química: 

A2 A g ,0 4  A g  + O s ; 10,7 g  d é  ó x id o  d e

plata (Ag20 )  se descom ponen formando

10,0 g de plata (Ag), ¿qué peso de oxígeno 

se formará?

Resolución:

Aplicamos Ley de Lavoisier:

A + O,

W a  - 0,7g

Por Lavoisier: 2,5 g + W 0 = 2,89 g

W 0 = 0,39 g

Ejemplo 4

Uno de los métodos para fabricar ácido 

sulfúrico (H2S04)  se fundamenta en las 

siguientes reacciones químicas: 

tostación de pirita 

A
FeS2 + 0 2 -► Fe20 3 + S02

Oxidación catalítica de S02

V 2 ° 5so , + o 2 -A -^ *sO ,

Ejemplo 3

Una muestra de uranio puro cuya peso es de

2,5 g, se calentó al aire libre. El peso de óxido 

formado fue de 2,89 g. ¿Con qué peso de 

oxígeno del aire se combinó el uranio? 

Resolución:

Según datos, podemos representar el 

fenóm eno químico, según la siguiente 

ecuación (sin balancear)

u * o2 -A* uxoy 

^~2¿g 2’89S

Hidrólisis de S03

s o 3 ♦ H20 -------► h2so 4

A partir de 240 g de pirita pura (FeS2), ¿qué 

peso de ácido sulfúrico se obtendrá 

teóricamente?

PA . (u.m.a): Fe =  56, S =  32, O =  16, H =  1 

Resolución:

Analizando las 3 reacciones químicas, 

llegamos a la siguiente conclusión: todo el 

azufre (S) que ingresa formando FeS2, sale 

formando S02 (Ira. reacción), de ésta, pasa a 

formar S03 (2da. reacción).
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Química

Relación constante de masas:

W Na 4 6 g  23

W Q2 '  71g " 35,5

Dado que los elementos se combinan en proporciones definidas, entonces los compuestos 
deberán tener c o m p o s ic ió n  en  m a sa  c o n s t a n t e . Por lo tanto, la relación constante de Proust y el 
porcentaje en masa de cada elemento (composición centesimal) se puede establecer solamente de 

la fórmula del compuesto.

La relación de masas de hidrógeno y de oxígeno en la formación del agua, obtenido en el 
ejemplo 1, también podemos obtener solamente a partir de la fórmula del agua:

f ” f °  i ”*0
H zO  = >  M =  ;_2; + í 16 ; =  i 18 ;

W H ’2 1
   = —  = — «= Relación constante de Proust
W q2 16 8

La composición centesimal de cada elemento es:

% W H = A X 100 = 11,11% ; % W „ = — x l00 = 88,89%h2 ,g o2 lg

Por lo tanto, en el agua pura, siempre el 11,11 % representará la masa de hidrógeno y  el 88,89% 
corresponde a la masa de oxígeno, independientemente de cuál sea la fuente natural de donde se 
le extrae (rio, mar, lluvia, etc) o  cuál sea el método de síntesis.

En forma similar la relación constante de masas de sodio y de cloro hallado en el ejemplo 2, 
también podemos hallar utilizando solamente la fórmula de la sal:

r-Na r-Cl r-NaCl 

Nací P.F. =  i 23 : + 135# =  i58¿; ^

El porcentaje en masa o composición centesimal será:

% w n» = —  x 100 = 39,3 % ; % W n = x 100 = 60,7 %
Na 58,5 C1 58,5

En forma análoga a lo observado en el H20, cualquiera que sea el modo de sintetizar la sal 
(NaCl) u obtenerla de su fuente natural (roca, mar, etc.), siempre el 39,3 % en masa será para el 
elemento sodio y el 60,7 % en masa será para el cloro.

¿Qué ocurre si las m asas d e lo s  elem en tos no intervienen en  la  m ism a relación d e  Proust o  
relación estequiom étrica?

Entonces una cierta masa de algún elemento dejará de combinarse o reaccionar. A este 
elemento se llama rea c tivo  en excesÍ) (r .e . ) .  Ilustremos este caso con dos ejemplos.
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Estequiometría

Finalmente todo el S03 se convierte en rLSCL, 
(3ra. reacción), por lo tanto el peso de S en 
sulfuro ferroso (FeS) es el mismo que se 
encuentra en el H2S04 según la ley de 
conservación de masa.

Primero calcularemos el peso de azufre en 

240 g de FeSj: PFFeS2 = 56 - © =  120

En 120 g de FeS2 64 g de S

En 240 g de FeS2 W s

Efectuando obtenemos: W s =  128 g

Finalmente calculamos el peso de ácido 

sulfúrico que contiene 128 g de azufre (S)

MHiso4 ’ 2 * ® * 6 4 = 9 8

32 g d e S  hay en, 98 g de H2S04 

128 g de S hay e¡1. 128 g de S

Efectuando obtenemos el peso deseado: 

W „2S04 =392g

Ley de composición constante (o  Proporciones Definidas)

Fue enunciado por el químico francés Joseph L. Proust (1 799) y establece lo siguiente.

Cuando dos o  más elementos se combinan para formar un determinado compuesto, lo hacen 
siempre é'n úna relación o  proporción enm asa fija o  invariable.

Ejemplo 1

En la síntesis del agua:

(M = 2) (M = 32) (M = 18)
2H2 + 1 0 2 -* 2H 20

2mol-g —  1 m ol-g  —  2m oI-g *= Relación molar

4 g —  32 g —  36 g ■= Relación de masas

H 4 O ]
La relación constante y fija entre las masas de H, y O, para formar H,0 e s :  - = — — = —

W 0z 32 g 8

Esta relación nos indica, que cuando el hidrógeno y oxígeno reaccionan paira formar agua siempre 

la masa de oxígeno es 8 veces mayor que la masa de hidrógeno, independientemente de las 

condiciones en que se lleva a cabo la reacción química.

Ejemplo 2

En la síntesis de la sal común (NaCl)

(P.A = 23) (M = 71) (M = 58,5)
2 Na 1 Cl2 — 2 NaCl

2 moles —  Im ol —  2 moles <= Relación molar 

46 g —  71 g —  117 g <= Relación de masas
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Ejemplo 1

Disponiendo de 10 g de H2y 85 g de 0 2, ¿qué masa de H20  se obtiene luego de la reacción completa? 
¿cuál es el reactivo en exceso y cuántos gramos de él quedan sin combinarse?

Resolución:

En la síntesis dei H20 , ya determinamos que la relación constante de masas de H2 y 0 2 es:

W H i m
 !  = _ = _  => lO g de H, se combinarán con 80 g de O- formando 90 g de H20  (10 g +80  g),
W0¡ 8 80

según Ley de conservación de masa.

Como se dispone de 85 g de 0 2> y sólo reacciona 80 g entonces éste es el reactivo en exceso, 
quedando sin combinar 5 g de 0 2 (85 g - 80 g )

Otro método: Por regla de tres simple basada en la ecuación química balanceada.

(M =2 ) (M = 32) (M = 18)
2H2 + i o 2 — 2H20

4 g —  32 g — 36 g « - Por teoría

10g ----  x  ---- y «as Por dato

x =  10 g x 32 g =80g  y = 10 g x 36-g  = 90 g <= Peso de H ,0  formado 
4 g 4 g

Exceso de 0 2 =  85 g - 80 g =  5 g

En lo sucesivo, cuando planteamos una regla de tres simple para relacionar los moles (por lo 
tanto masas) de una sustancia con otra, estamos cumpliendo con la ley de Proust.

i El reactivo en exceso es aquel reactante que interviene en mayor proporción estequiométrica, I 
I por lo tanto, sobra (exceso ) al finalizar la reacción. Generalmente es el de menor costo. I

¿Cómo s e  llam a e l reactivo q u e s e  consum e totalm ente?

Se llama re a c t iv o  lim itan te  ( r . l . ) ,  es aquel reactante que interviene en menor proporción 
estequiométrica, por lo tcinto se agota o  se consume totalmente y limita la cantidad de producto(s) 

formado(s).

En el ejemplo anterior, el R.L. es el H2 pues al agotarse limitó sólo a 90 g el peso de H20  formado 
(peso máximo).

¿Hay alguna regla práctica para evaluar e l R.L.?

Sí, con el ejemplo que sigue ilustramos la regla práctica para hallar R.L. y R.E.

i Cuando se dan com o dato las cantidades de sustancias reaccionantes, primero se evalúa el R.L., I 
! luego se plantea la regla de tres simple en base a él para hallar la incógnita. i
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Química

Ejemplo 2

Se mezclan inicialmente 12 g de limaduras de Hierro con 8 g de Azufre en polvo. Se calienta la mezcla 

para que la reacción transcurra hasta el límite máximo posible. Hallar el peso de sulfuro ferroso 

obtenido (FeS) y la cantidad del reactivo en exceso.

P.A. (u.m.a): Fe =  56 S =  32 

Resolución:

Cuando se dice “hasta el límite máximo posib le” significa que la reacción transcurre hasta que se 

consuma totalmente el R.L. Planteamos la reacción química:

(P.A. = 56) (P A . = 32) (M = 88)

1 Fe + 1S A _  1 FeS

56 g 32 g 88 g *= De la ecuación

12 g 8 g  ¿W FeS? *= Dato del problema

Regla Práctica: Se plantea la siguiente relación para cada reactante:

Cantidad que se da com o dato del problema 

'^Cantidad óbtér¡ida de la ecuación balanceada,

La m enor relación es para el R.L. y la m ayor para el R.E.; además, la cantidad de sustancia quím ica 
pura puede ser masa, moles o  volumen

12 2 8 c
Fe : — — = 0,21 =* menor valor S : — — = 0,25 =» mayor valor

56g 32g

.-. El R.L. es el Fe y el R.E. es el S.

Para hallar el peso de azufre que reacciona y el peso de sulfuro ferroso obtenido, trabajamos sólo con 
el R.L. haciendo uso de la regla de tres simple:

FeS j x  = —■$  A - g  = 6,85 g 
88 g . 56 g

, 12 g x 88 g

56 g

Fe + S • 
56 g —  32 g

12 —  x y = - 18,85 g

Resultados: W FeS Q = 18,85 g , cantidad que se llama rendim iento teórico (tratamos con

más detalle posteriormente).

El exceso de azufre (cantidad que queda al finalizar la reacción) será la diferencia entre la cantidad 

inicial (8 g ) y la cantidad que se consumió (6,85 g): 8 g 6,85 g =  1,15 g
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i .  Ley de Proporciones múltiples
Esta ley fue enunciada por John Dalton (1 804), químico inglés, considerado por muchos com o el 

“Padre de la teoría atómica” debido a que fue él quien planteó por primera vez con base científica que 

la materia está constituida por partículas discretas, indivisibles e invisibles llamadas á t o m o s . Con su 

famosa teoría atómica-molecular, Dalton pudo explicar exitosamente no sólo la ley de proporciones 

múltiples, sino también la de Lavoisier y la de Proust. Si el átomo es indivisible, entonces en una 

reacción química, el número de átomos de un elemento en los reactantes debe ser igual que en los 

productos, razón por la cual la masa debe conservarse. De ese modo logró explicar la ley de Lavoisier. 

Por otro lado, si la composición en masa de un compuesto es constante, es debido a que posee 

cantidades fijas de átomos de los elementos que lo constituyen. De ése modo logró explicar la ley de 

Proust.

Esta Ley establece lo siguiente:
,------------------------------------------------------------------------ ..;r x-T------------  — ----- ----------------------— r— ;----------------   s— ; ; — -------------------------------------------

La razón'eptre los peíós de'un elemento que se;cqmbiñan cOh un pesó fijo.de un segundo 
elemento, citando sé fonftan dos o más compuestos, es  uña razón entre húmeros enteros sencillos, 
com o2 lí¿3 :l,3 :2ó4 :3 . \  ' f

Ejemplos en base a datos experimentales:

1 • Carbono + Oxígeno — »• CO (monóxido de carbono)

( 0,75 g ) (1,00 g ] ÍL75g~)

Carbono + Oxígeno — ► CO2 (Dióxido de carbono)

(75~g] ( 2ñ 0 g ) ( 2,75

Se observa que la relación de pesos de oxígeno que reaccionan con un peso fijo de carbono

CuO (m onóxido de cobre)

(0,75 g ) es
1.00 g _ 1

2.00 g 2

Oxígeno + Cobre

íi^óg;

Oxígeno + Cobre

íLÓÓg: íKw bj;

•4,973 g ;

Cu20  (m onóxido d e dicobre) 

¡8,942 g:

Se observa que la razón entre las masas de cobre, que se combinó con un peso fijo de oxígeno

(1,00 g), para formar dos óxidos diferente de cobre, es: ^ = —
7,942 g 2

71 5www.FreeLibros.me



4 Ley de Proporciones Reciprocas (o pesos de combinación)
Fue planteada por J.B. Richter y C.F. W enzel en 1 792, que establece lo siguiente:

m t s a

rzjsr.
con\binan con una misma masas de otro elemento dan 

lia ig^ íóraentiu tóellos se cOmbinarari,entre (o  bienmúltiplos o submúlliptos de esteís masas).

Ejemplo:

Dada las siguientes reacciones independientes:

o  ^Ca,

80 g

a J f c
4g

a  - S -
12g

d D

l0 2 j

Í32gl

&

= >  CaO ....... (1 ) 

• (2 )

= >  C 0 2 .. (3 )

h 2o

En base a los datos experimenteiles indicados 
en las reacciones anteriores podemos 

concluir:

1. Cuando se combinan calcio e 
hidrógeno, sus masas deben siempre

estar en la relación de — ^ * — , por lo 
4 g  1

tanto las maséis que se combinan serían:

Ca

U
80 g

ü
20 g 

10 g

H2

U
4 g

0  
1 8

u
0,5 g

CaH2

2. Cuando se combinan hidrógeno y 
carbono para formar metano (CH.,) sus 
masas deben guardar siempre la 

4 2 1
siguiente relación — — = —, por lo tanto 

12 g 3

h 2 + C

a
4 g 12 g

li !>
8 g 24 g

y i )
16 g 48 g

CH4

3. Cuando se combinan caicio y carbono 
para formar carburo de calcio (CaC2), 
sus masas deben guardar siempre la

siguiente relación ^  ̂  = — , por lo tanto 
24 g 3

las masa que se combinan serían:

C a 2CCa + C

ü U
40 g 24 g

U li
ó  5 g 3 g
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C apítu lo  X V I
Estequiometría

Ejemplo aplicativo
En una experiencia de laboratorio, 25 g de un 
elemento A  se combina con 20 g de un elemento 
B para formar cierto compuesto. En otra 
experiencia, 30 g de un elemento D se combina 
con 40 g de elemento B ¿Con qué peso de A se 
combinarán 11,2 g de elemento D?

Resolución:

Con los datos que nos proporciona el problema 
planteamos las siguientes reacciones y ¡os pesos 
exactos de combinación con una cantidad fija de 
elemento B (se repite en ambas reacciones)

A + B -+ compuesto X  (1)

25 g 20 g

compuesto Y  (2 )

Observarnos que las masas ue A (25 g) y D (15 g) 
se combinan con la misma masa de B (20 g), 
luego por Ley de Ritcher y Wer.zei tendiernos:

A + D -* compuesto Z  (3)

1 5  g

Se observa que ia relación de masas de A y í) 
cuando se combinan entre si es:

W a

w n
=  i  (a ) 

!5 e  3

Si ia masa de combinación de D es: VVD-  ! !  ,2g, 
calcularemos el peso de A que se combina con 
esta cantidad en base a la relación hallada.

Reemplazamos en (a): 

W A 5 _

11.2 g 3
W A = 18,66 g

LEY VOLUMÉTRICA DE GAY-LUSSAC (O IEY DE LOS VOLÚMENES DE COMBINACIÓN)_____________

Fue dada a conocer por el científico francés Joseph Gay-Lussac (1 808), com o producto de sus 
investigaciones sobre la compresión y expansión de los gases, y la reacción entre ellos, establece lo 
siguiente:

A  las mismas condiciones de presión y temperatura, existe una relación constante y definido de 
números enteros sencillos, entre los volúmenes de las sustancias gaseosas que intervienen en una 
reacción química; -

Ejemplo ilustrativo
A las mismas condiciones de presión y temperatura vamos a hacer reaccionar H?(g) y N;(s), para 

obtener amoniaco gaseoso, NH3(8).

HH^= 12 moles DN^= 4 moles

í
60 L

I

P P

NH,

NH3

T

= 8 moles
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, Qutmíe&

La relación de volúmenes es: La relación de moles es:

V V V
_ ík  = = 3
^6 $

3 1 2

V„2 VN,
v
v n h 3

3 1 2
/  

3 1
/
2

nH2 n N , n NH3

3 1 2

En base a datos experimentales similares al ejemplo ilustrativo, concluiremos:

La relación del número de moles (coeficientes estequiométricos) nos indica la relación de 

volúmenes de las sustancias gaseosas que intervienen en una reacción química, a las mismas 

condiciones de presión y temperatura. Entonces en base a la ecuación química podemos plantear 

también así
1 Nw  -  2 NH3(bJ

1 mol 2 moles

1 volumen 2 volúmenes

3 H,2(g)Ecuación química 

Relación de Moles : 3 moles 

Relación de. Volumen : 3 volúmenes

Ejemplos aplicativos
Ejemplo 1
En la síntesis del amoniaco, se consumen 50 litros de N2 ¿qué volumen de NH3 se formó? ¿qué volumen 
de H2 se consumió?. Todas las medidas fueron a la misma presión y temperatura.

H 2(s)  +  N 2(S)  - *  N H „

Resolución:
En primer lugar, la ecuación debe estar balanceada:

3(g)

3 H2{g) +
Relación de volumen : 3 vol.

Dato del problema : x

^2(8) 
1 vol.

SOL

2 NH 
2 vol

y

3(8)

Por regla de tres simple hallaremos “x " e “y ”
x  = 3 x 50 L = 150 L (H2) 

y = 2 x 50 L = 100 L (NHa)

Ejemplo 2
A condiciones ambientales (25°C y 1 atmósfera) se desea quemar (combustionar) 50 litros de gas 
doméstico (gas propano), C3H8. ¿Qué volumen de oxígeno se necesita a las mismas condiciones? 
Resolución:
Los hidrocarburos (compuestos formados por hidrógeno y carbono) en su combustión que normalmente 
es completa generan C 02 y H20  com o únicos productos de combustión. Luego planteamos la ecuación 
de combustión balanceada:

lC3Hg(g) + 502(g)

Relaciónete.: lvol. ------ 5 vol.
Por dato: 50 L   x

3 C 0 2 ( g )  +  4 h 2 0 ( d

x = 50 L x  5 = 250 L

1
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C a p í t u l o  XVI
Estequiometría

Ejemplo 3
En el ejemplo anterior, el COz producido ¿qué volumen ocuparía a 27°C y 3 atmósferas de presión? 
Resolución:
En primer lugar hallaremos el volumen de C02 producido a condiciones ambientales:
P, =  latrn. T, =  25 + 273 = 298 K.

l c 3 H 8 (g ) +  5 ° 2 ( g )  *■ 3 C 0 2 (g ) +  4 H j O ( , )

Relación cte.: 1 vo l - 

Por dato: 50 L -

Produce

Producirán
3 vol 

»- x  L
X =  150 L=V !

í P2 = 3 Atm

Finalmente hallaremos el volumen de C 02 en las nuevas condiciones: < T, = 27 + 273 = 300K

Aplicaremos la ecuación general de gases:
P,V,  P2V2 1 atm x 150 L

T, 298 K

3 atm x V2 

300 K

V2 = ?

V2 =  50,34 L

Ejemplo 4

A 127°C y 900 mmHg se mezclan 10 litros de N2(g) 

y 10 litros de 0 2(s). Luego de reacción química 

que transcurre hasta el límite máximo. Calcular: 

(a ) el volumen de N20 5(g) producido a las mismas 

condiciones, (b ) la cantidad de reactante en 

exceso a las mismas condiciones.

N2(g) +  0 2(g) N A ( S)

Resolución:

La ley de los volúmenes de combinación también 

nos plantea una relación constante similar a la ley 

de Proust. Si se conocen las cantidades de los 

reactantes primero hallamos el reactivo limitante 

(R.L.) y con él se hacen los cálculos.

2N2(g) + 5 0 2(g) — ► 2N20 5(g)

Relación cte.: 2 vol. - 
Por dato: 10 L ■

5 vol. 

10L
2 vol. 

x

Comparamos los cocientes (volumen dato) / 

(volumen obtenido de la ecuación), para cada 

reactante:

N2 =» - y  = 5 (mayor) .'. El R.E. = N2 

O, => —  = 2 (m enor) .'. El R.L. - O,

a) Trabajamos sólo con R.L. ( 0 2)  para calcular el

volumen del N20 5(g)

5 vol. O.2
10L

2vol N2°s t A. I O L x 2  1 l

b) Calculemos el volumen de N2 que reacciona 

con 10 L (0 2)

2 vol. N, 5 vol. O,

- 1 0 L O; f V N , = 4 L

.'. El exceso es =  10 L - 4 L =  6 L de N2(g) 

Ejemplo 5

Se tiene 40 litros de gas propano (C3H8) con 250 L 

de oxígeno. Calcular la composición volumétrica 

de la mezcla final, luego de la combustión 

completa, cuando:

I. La temperatura es ambiental (25°C)

II. La temperatura es 100°C

719
www.FreeLibros.me



Resolución

L Si la T  =  25®C 

l c 3Hí(g) + 5 o 2(g> 3 0 0 ,(0  +  4 h 2o ,(0

1 vol. 
40 L

5 VOl.

Vo,

3 vol. 
Veo,

-» VOj = 40x5 =2 0 0 L y  ^ = 4 0 x 3  =  120L

Exceso (0 2)  =  250 L - 200 L =  50 L 

El volumen total de la mezcla de COz y 0 2 en 

exceso es:

VT =  50 L +  120 L =  170 L

% V „ = -Ü 2 L x 100 =29,41 %
2 170L

%Vro = x 100 =70,59% 
° ° 2 170

11. Si la T =  100°C, el agua está en forma de vapor 

y su volumen lo calculamos así:

1 vol C3H8 

40 vol C3H8

4 vol H20

vol H,0

“ * VhjO = 40 X 4 = 160 L

El volumen total de la mezcla final sería: 

VT =  50 L +  120 L +  160 L =  330 L

%Vn = - 5 ° L x 100 = 15,15%
° 2 330 L

120 L
%V, x 100 = 36,36%

330 L

% V H} 0  = 100 -  15,15 -  36,36 = 48,49 % 

Ejemplo 6
En una determinada experiencia, 4,3 g de cromo 
se combinan exactamente con 8,8 g de Cloro y en 
una segunda experiencia, 7,6 g de Cromo se 
combinan ahora con 10,4 g de cloro dando un 
cloruro de cromo diferente al de la primera 
experiencia

¿Qué ley estequiométrica se esta cumpliendo?

A ) Ley de Lavoisier

B) Ley de Proust

C ) Ley de Dalton

D) Ley de Gay-Lussac

E) Ley de Richter y W enzel 

Resolución:

Se descartan: Ley de Lavoisier (porque no se 

conocen el peso de los productos), Ley de Proust 

(porque esta ley es para un mismo compuesto), 

Ley de Gay-Lussac (porque se cumple sólo para 

sustancias gaseosas) y Ley de Richter (porque 

faltaría una reacción mas, pues se cumple para 

un mínimo de 3 reacciones).

Solo nos queda comprobar si se cumple la Ley de 

Proporciones múltiples, para ello es preciso 

establecer las relaciones en base a una misma 

cantidad de cloro y comparar las dos cantidades 

de Cromo entre sí (también puede hacerse en 

relación a una misma cantidad de Cromo).

Cr + CI2 — ► cloruro de cromo (a)

4,3 g 8,8 g

Cr 

7,6 g 

Wfcr

Cl^

10,4 g 

8,8 g

cloruro de cromo (b)

w  = 7,6 x 8J  = g 43 

Q 10,4

Esto es el peso de cromo que se combina 

exactamente con 8,8 g de cloro.

Comparamos ahora la relación de pesos de 

cromo los dos compuestos.

M s  = ,,5 J
4,3 g 2
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Capítulo X V I
Estequiometría

CONTRACCIÓN VOLUMÉTRICA (CV.)

En algunos procesos químicos donde intervienen sustancias gaseosas hay una disminución del 
volumen total de los gases reaccionantes al pasar a formar nuevas sustancias gaseosas, para indicar esta 
disminución en términos relativos se define la contracción volumétrica de la siguiente forma:

c  V  -  '^ /QL-UMEN CRgaciwtes) V̂OLUMEN(Productos)

La contracción volumétrica se halla solamente en base a la ecuación química balanceada, considerando 
sólo sustancias gaseosas.

Ejem plo 1:

3H2(g) 1 N2(5) 2 NH3(8)

3vo l

C.V.=

1 vol 2 vol

(3 + 1) vol. - 2 vol. 1

(3 +1) vol.
= — = 0,5 < > 5 0 %  

2

Observación:
i W W fcill . l  ,II

Si en un proceso quím ico donde intervienen 
sustancias gaseosas hay un aumento de volumen, 
se llama expansión volumétrica que es ¡o 
contrario a  la contracción volumétrica.

Significa que en la síntesis de NH3, hay una 
disminución o contracción de volumen en un 
50%.

Ejem plo 2

4NH3(g)r 7 0 2(g) 
4 vol. 7volv

y

11 vol.

4 N 0 2(g) + 6H20 {g, 
v4vol. 6volj

Y
10 vol.

C.V. =  — — —  = —  <  >  9 ,1  < 
11 11

Interpretación: La combustión del amoníaco se 
realiza con una reducción de volumen en un 9,1 %

ICO,ís) 1H.2(8}

Ejem plos 1

C(s) + 1H20 (S)

1 vol. 2 vol.

Se observa un aumento de volumen en un 100 ‘ 
(e l volumen se ha duplicado)

Ejemplo 2

,1NA < * )  - 2 NO,,

1 vol. 2 vol.

Se observa también un aumento de volumen del 
100 %.

Fe3°4(s) + 4H2ty

4 vol.

Ejemplo 3

3Fe(S, + 4H2Q(g>

4 vol.

4 -4
C.V. = ------  = 0, no hay contracción volumé-

4

trica, debido a que el volumen total de gas inicial 
(vapor de H20 )  y del gas final (H2)  son iguales.

E jemplo 3

C (s) + 2 H 2° ( g )  

2 vol.

'  C°2(g) + 2 H2(g)
------- y --------- 2

3 vol.

3 - 2Expansión volumétrica =  --------= 0,5

El proceso se efectúa con un aumento de 50 % en 
volumen.
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M PÍOM ETOÍA  ¡i;,..«y-:.
O. V -

Es una parte del análisis químico cuantitativo que aplica la Ley de los volúmenes de combinación 

para determinar la composición volumétrica o  molar de una mezcla de hidrocarburos gaseosos 
principalmente. El procedimiento consiste en someter a la mezcla a una combustión completa, 
midiéndose el volumen inicial de la mezcla y luego el volumen final después de la combustión. Para 
realizar estas mediciones utilizamos un tubo de vidrio de 1 cm  de diámetro que esta graduado en cm 3 
o en m L y contiene mercurio (Hg), este dispositivo se llama eudiómetro, se debe tener en cuenta que 
todas las mediciones de volumen son a las mismas condiciones de presión y temperatura.

Ejemplo:

Una mezcla gaseosa de metano (CH4)  y propano (C,H8) cuyo volumen es de 10 cm 3, es sometido a un 
análisis eudiométrico, para llevar a cabo la combustión se agrega 57 cm3 de 0 2Cg) (que están en exceso); 
se produce la chispa eléctrica para iniciar la combustión completa y luego se obtiene un residuo gaseoso 
de 79 cm 3. La temperatura se mantiene a 27°C. Determine la composición molar de la mezcla inicial. 

Resolución:

10 m L

CH4-v¿ Y
67 mL

Se adicionó 

C>2(g)

Vol. CH4 =  X 

Vol. C 3H 8 -  y

Cuando la combustión de los hidrocarburos se 
efectúa a una temperatura menor a 100°C, el agua 
que se forma inicialmente en forma de vapor se 
condensa rápidamente por lo que no se 
considera en análisis volumétrico.
Las ecuaciones de combustión completa se 
plantean en forma separada.
CH<
x

+  2 0 j
2 x

5y

co, + 2 1 l20(i)

3 C 02 + 4 H20 (]) 

3y

Aplicando la ley de Amagat (volúmenes parciales) 
para la mezcla inicial tenemos: 

x  +  y =  10 m L  (I)

Según los datos del problema tenemos: 

x  * 3y + 57 mL - 2x -  5y = 79 m L  (II)

Resolviendo I y II tenemos: x  = 4 mL y = 6 mL

% vol. CH< =  —-mL x 100 = 40 %
10 mL

% vol.C,H8 = 6m L x 100 = 60 %
3 8 10 mL

Por identidad de avogadro, en una mezcla 
gaseosa se cumple % n =  % v

.-. % n (CH4) =  40 % % nfCjHg) =  60 %
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PORCENTAJE PE PUREZA DE ÜNA MUESTRA QUÍMICA

Capítulo XVI
Estequiometría

Normalmente, las muestras químicas que intervienen en un proceso no son químicamente puras, 
pues tienen cierto grado o porcentaje de impurezas.

En una reacción química sólo intervienen sustancias químicamente puras, las impurezas no 
reaccionan; por lo tanto, en los cálculos estequiométricos sólo trabajaremos con la parte pura de la 
muestra química.

; ,v .^ C ^ U d ^ d d e '. '.
, i  sustancia pura

Pureza = — — 100 
Cantidad;de: ,  ,

í-v jnUesti^;inápuráh'.-> ",.-x

Ejemplos aplicativos
Ejemplo 1
Al calentar 200 g de “piedra caliza” (carbonato de 
calcio impuro) corrfO % de pureza. ¿Qué peso de 
cal viva (CaO ) se obtiene? ¿Qué volumen de C 02 
se obtiene a condiciones normales?
P.A.(u.m.a): Ca =  40, C =  12, 0 = 1 6  
Resolución:

Imrrtirer* /—  C *C 0 3  (!*»«>)

WT«200g

Wc»C03<I"“0>j

so UW -z o o s - is o g

La reacción de descomposición de CaC03 puro 
es:

A. C.N.(M = 100) 
CaCO,

100 g

160 g

Calor 

produce 

producirán

(M = 56)

Efectuando tenemos:

160 x 56x  = ■
100

89,6 g

V ^ i - 6 0 * 22'4 = 35,84 L

Ejemplo 2
Se somete a calentamiento 400 g de clorato de 
potasio, (KClOj), con 25% de impurezas. ¿Qué 
volumen de oxígeno se obtiene a 27°C y 5 atm de 
presión.

KC103W Í 2 ! "  KC1(s) + 0 2(s)

P A . (u.m.a): K =  39, Cl =  35,5, 0 = 1 6

R e so lu ció n :

Primero cak 
condiciones normales.

Impureza

W kcio3 o*™) I 

75 U
Wt =400g 3oq x400g=300g 

 ► 2KC1 + 3 0 2
produce 1 C.N ,  -
---------------► 3 moles <  >  3x22,4 L
_______producirán a C.N________  ^ ^

^  x =  82,3 L 

Se debe recordar que a condiciones normales 1 
m ol-g  de un gas ocupa 22,4 L

82,3 5V2

(M =  122,5)

2KC103

PoV0 P,V, 
Finalm ente:----   = ------- 1 x -

273 300

100 - V2 =  18,08 L
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Antes de definir la eficiencia de la reacción es necesario definir rendimiento teórico y rendimiento 

real o práctico.

R endim iento Teórico. Es la cantidad m áxim a de un producto obtenido cuando se ha consum ido

totalm ente (1 0 0  % ) el reactivo limitante. Esta cantidad se determina en base a la ecuación química 

balanceada es decir por estequiometría.

Rendimiento Real. Es la cantidad obtenida de un producto en la práctica o  en forma experimental, 

cuando se ha consumido totalmente el reactivo limitante.

El rendimiento real es siempre menor que el rendimiento teórico, debido a diversos factores que ocurren 

en la práctica com o por ejemplo: (1 ) el reactivo limitante generalmente es impuro, (2) reacción 

incompleta de R.L., (3 ) condiciones de reacción química no ideales, (4 ) formación de productos de 

reacción no deseados (reacciones colaterales) y  (5 ) una parte del producto se pierde durante el proceso 

de separación o purificación.

La comparación porcentual del rendimiento real y rendimiento teórico se llama eficiencia o porcentaje 

de rendimiento para obtener un producto deseado.

% R  = Cantidad real x ^
Cantidad teó r ica  y

E jemplo 1

Se somete a fermentación 360 g de glucosa (QH^Oe), según la siguiente reacción.

c 0h ,2o 6 ----- ► C2H5OH ♦ c o 2

Se obtuvo así 150 g de alcohol etílico (C2H5OH). ¿Cuál es el porcentaje de rendimiento de la reacción 

para obtener alcohol?.

P.A. (u.m.a) : C =  12 O =  16 H = 1 

Resolución:

El peso de alcohol, 150 g, que nos proporciona el problema com o dato es el rendimiento rea! (ha sido 

medido con instrumentos de medida com o la balanza analítica)

El peso teórico o rendimiento teórico siempre se evalúa por estequiometría.

(M «=  180) (M —46)

lC 6H i2Q 6 ,  *- 2 C 2H s O H  + 2 C Ü 2

Teoría: 180 g ---------► 92 g
Por dato: 360 g --------- ► Wieórico «Ly Wíeórico =  184 g

.-. % R = WReal x 100 = x 100 = 81,5%
W T„,,   184 g
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Capítulo XV I
Estequiometría

Ejemplo 2

Mediante la descomposición térmica de óxido 

mercúrico (HgO) se obtuvo oxígeno con un 

rendimiento de 60 %. Si se calienta 648 g de HgO 

puro ¿qué volumen de O, a 127°C y 624 mmHg se 

obtendrá?

HgO(s) Hg(0 ♦ 0 2(g)

P A . (u.m.a): Hg =  200 0 = 1 6

Resolución:

2 HgO(,) L-60 %)2Hg(j) -é IO^íb)
T « I2 7 * C <  >400 X  
P=»624 mmHg

648 t

En base a ia ecuación calculemos los moles de 0 2 

(teóricos)

2 x 216 g HgO -  
648 g HgO -

- »  nQ = 1,5 moles

1 mol 0 2 

n„

Calculamos ahora e l volumen de 0 2 (teórico) 
producido

Ejemplo 3

Mediante la siguiente reacción de síntesis, se 

obtuvo 200 L de NH3 con 80 % de eficiencia.

Nítj) +  l̂ 2(g) ” * NH3(S)
¿Qué cantidad de H2 y N2 se emplearán si se 

mezclaron inicialmente con 20 % y 10 % en 

exceso, respectivamente?

Todas las medidas es a igual P y T.

Resolución:

200 L de NH3, representa el volumen real 

(recordar que la cantidad teórica se halla en base 

a la ecuación) obtenido con 80 % de eficiencia. 

En las ecuaciones químicas solo consideremos 

cantidades teóricas. Hallemos el volumen teórico 

de NH3:

200 L —  %R = 80 %

VT. —  % R = 100 

, =  250 L

Haciendo uso de la ecuación calculemos el 

VhJ VV

3  *  1  N j

3 vol 1 vol

2NH3

2 vol

250 L

PV = n RT - »  V = ü B Z  =  , 1 . 5  x 62,4 x 400 >6Q 
P 624

Se sabe:

% R = — ¡Si. x 100 =» VReal = — X VT.M
\ ;  Real i/m  Teórico

Teórico IW

R eem plazando e l Volum en 0 2 teórico, 
obtenemos:

60

100
x 60 L = 36 L

v  = l ü .250,L = 375 L
" i  9

V„ - 1 x250 L
= 125 L

Calculemos el volumen de H2 con 20 % en exceso 
(120% ) será:

375 L —  100%1
V v  =  ,

120%f x  =  450 L

Análogamente pasa el N2

125 L —  100%1 g7 
y —  110% Iy
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P roblemas R esueltos

Problema 1
¿Qué Ley estequiométricase cumple en cada uno 

de los siguientes compuestos?: CH4, CC14 y CS2 

P A  (u.m.a): C =  12, H =  1, Cl =  35,5, S =  32

A) Ley de Lavoisier

B) Ley de proporciones definidas

C ) Ley de Gay Lussac

D) Ley de proporciones múltiples

E) Ley de Richter y Wenzel 

Resolución:

“En la formación de compuestos, los elementos 

intervienen en una relación constante de sus 

masas, independientemente del método o forma 

de obtención; dicha relación se establece sólo a 

partir de la fórmula del compuesto”

La afirmación anterior corresponde a la ley de 

Proust o  ley de proporciones definidas.

Problema 2
En la formación de los siguientes compuestos: 

NO, N 02, N20  y N20 3 ¿qué ley estequiométrica se 

cumple?

A ) Ley de proporciones múltiples

B) Ley de conservación de masa

C) Ley de proporciones definidas

D) Ley de proporciones recíprocas

E) Ley de Gay - Lussac 

Resolución:

“Cuando dos elementos se combinan para formar 

dos o más compuestos si el peso de uno de ellos 

permanece fijo, entonces el peso del otro vana 

según una relación de números enteros 

sencillos".

La afirmación anterior corresponde a ley de 

proporciones múltiples de J. Dalton.

Si escribimos convenientemente los pesos de 

nitrógeno y oxígeno.

Com puesto • w N - W0

n 2o 28 g 16 g x  (7 )

NO
14 g 16 g

ó 2 8 g 16 g x  ©

n 2o 3 28 g 16 g  x  (3 )

n o 2
14g 32 g

ó 28 g 1 6 g x  (J )

El peso de oxígeno varía según la relación 1; 2; 3; 

4 cuando el peso del nitrógeno se mantiene fijo 

en 28 g.

Rpta: A

Problemas
En la preparación de trióxido de azufre por 

oxidación de azufre se obtuvieron los siguientes 

datos en una serie de experimentos:

Exp.
, P eso d e

•: “S”

P eso d e  

‘ÍO”, usado

P eso  d e S 0 3 

form ado

1 1 ,0  s 1,5 g 2,5 g

2 2,0 g 3,0 g 5,0 g

3 3,0 g 4,5 g 7,5 g

Señalar la(s) proposición (es ) correcta(s):

I. La ley de conservación de masa se cumple en 

los 3 experimentos.

II. La ley de composición constante se cumple 

sólo en los experimentos (1) y (2).

III. Se cumple la ley de proporciones múltiples en 

los 3 experimentos.

IV. En los 3 experimentos se cumple la ley de 

composición constante.

70G
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C ap ítu lo  X V I Estequiometría

Resolución:

La ecuación química que representa el proceso y 

los datos son:

S + 0 2 -* s o 3

Exp. 1: 1,0 g 1,5 g 2,5 S

W s 1 2

1,5 3

S +  O2 

Exp. 2: 2,0 g 3,0 g

S03 

5,0 g

W „

Exp. 3:

S ■+■ 0 2 * SO3

3,0 g 4,5 g 7,5 g

W s 3 2
W „ 4,5

Se observa que el “S” y “O ” interviene en una 

relación constante de masas o  pesos de 2/3, por 

lo tanto se está cumpliendo la ley de composición 

constante de Proust.

Además, en cada experimento se cumple la ley 

de Lavoisier.

Rpta: I  y IV

Problema 4
Se trata 50 g de aluminio que posee 10% de 

impurezas con suficiente cantidad de ácido 

sulfúrico. ¿Qué peso de sulfato de aluminio se 

obtiene si el porcentaje de rendimiento fue de 

70%?

P.A.(u.m.a): Al =  27, S =  32, O =  16 

Resolución:

Se debe recordar que un metal reactivo (com o 

Fe, Zn, Mg, Al, etc.) desplaza el hidrógeno de un 

ácido fuerte (HC1 y H2S0 4 principalmente); por lo 

tanto la reacción de desplazamiento simple es:

Al + H2 SO4  -

( P A - 2 7 )

2a i + 3h 2so ,

A12(S 0 4) 3 +H2

(M=342)

1ai2(sqi)3+ 3 h2

2 X 27 g Al Produce^

* 5 0  g Al Producirán, 
100 B

■ W• * V * [ )

342 g 

W
W =285  g

(Peso
teórico)

70

100
x 285 g = 199,5 g

Problema 5
Según la siguiente reacción:

H.Znw + HC!(ac, > ZnCI2(ac) 2(g)

Se trata zinc metálico con ácido clorhídrico al 60% 
en peso y densidad 1,1 g/mL. Se obtuvo así 8  g de
hidrógeno gaseoso. ¿Qué volumen de ácido
clorhídrico se ha utilizado?
PA . (u.m.a): Zn =  65 Cl =  35,5 H =  1 
Resolución:
Se sabe que en una reacción química sólo 
intervienen sustancias puras. En base a la 
ecuación química calculemos el peso de UC1 
(puro). _

(S t-36,5 ) (M -2 )

Zn + 2HC1 ------ ► ZnCl2 +

2x36,5 g — — ------------ ► 2g

Vite — ----------- *  «8
^ a = 2 9 2 g

Puro

Finalmente, calcularemos el volumen de HC1 
impuro (solución o mezcla homogénea)

%w

r r  ' '
¿V?

1

Ha - 
HjO -

u
■ 6 0 *

■ 4 0 *

292 g — 
W T -

Luego:

VVT

PT= l, lg / m L

60% 1

100  %| W t  = 4 8 6 '6  S

486,6 g

pT 1,1 g/mL
• V =  442,4 mL
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Problema 6
Según la siguiente reacción de desplazamiento 
simple se obtuvo 108 g de plata con 80 % de 
eficiencia. ¿Qué peso de Zn metálico con 90 % de 
pureza se trató?.
AgN03(ac) + Zn(s) -► Zn(N03)2(ilc! + Ag(s)
P.A. (u.m.a): Ag = 108 Zn =  65 N =  14 O = 16 
Resolución:
Datos: =  108 g (Peso Real) % R =  80%

-90% (P u reza )
10% (Im pureza)

W^=?

Para aplicar estequiometria, evaluemos primero 
el peso teórico de plata 

Para % R= 80% —* 108 gAg
Para % R=100% W T. W T. 0=135g

Por relación estequiométrica hallamos el de peso 
de zinc puro:

(P A = 65)  ( P A = 108)

2 A g N 0 3 +  J i Z n   ► Z n (N C t í ¡ ¡  +  2 A g

65 g   ► 2* 108 g

Wzn -------------------------- ► 135 g

- Wzn (puro) = ^ i j g =  40,625 g
¿  x lUo

Finalmente calculamos el peso total de la 
muestra impura (zinc metálico impuro)

40,625 g ------ 90% 1 , „
W T --------  100%| W t ~ 45' 14S

Si se mezclan 10 g de N2H4 con 20 g de H20 2, 

¿cuántas moléculas de Nitrógeno se obtiene en la 

reacción?

P.A. (u.m.a): N =14 , H = 1 , 0=16 

Resolución:

Como se conocen las cantidades de los 

reactantes, hallaremos primero el reactivo 

limitante (R.L.).

M =32  M »3 4

1 n2h 4 + 2 h2o 2

32 g

10 g

68 g 

20 g

J n^  + 4h 2o

lm ol o  N^noléculas 

¿#  moléculas?

, " , { 111 > = 0,31 (mayor) — R.E.: N,H,
(. 32 g

H ,0, = 0,29 (menor)
2 2 l 68g

R.L.: H20 2

Con el reactivo limitante evaluamos el número de 

moléculas de N2 producido

68 g H20 2 —► Na moléculas 

20 g H20 2 —• x
x  =  0,29 Na

■ Número moléculas de N2 es 0,29NA

Problema 7
En el motor de los cohetes que colocan satélites 
artificiales, se usa en ocasiones como impulsor, el 
efecto de una mezcla líquida de hidracina (N2H4) 
y peróxido de hidrógeno (H20 2), que al reaccionar 
espontáneamente lo hacen en forma explosiva 
por la gran cantidad de gases producidos a 
elevadas temperaturas, debido a que es una 
reacción fuertemente exotérmica, según la 
ecuación.

' N2tgJ + H20 (g) +  calor

Problema 8
El perclorato de Potasio se prepara mediante tres 

etapas representadas por las siguientes 

ecuaciones:

Cl2 + KOH - »  KC102 + KC1 + H20

Se obtuvo así 50 gramos de perclorato de Potasio 

con una eficiencia de 80 % ¿Qué peso de cloro, 

con 90 % de pureza se ha tratado?

P.A. (u.m.a): C1 =  35,5 K =  39 O = 16
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Capítulo XV I
Estequiometría

Resolución:

Datos:

Se pide

i r

í'Clj*

WT

se obtuvo

r%w
• [90% (pureza) ; 
. 10% 

(impureza)

50 g

%R=80%

Los 50 g de KC104 es el peso real (porque es dato 

directo) que se obtuvo con 80 % de eficiencia. 

Transformemos este peso en “peso teórico” para 

aplicar estequiometría y calcular así el peso de 

cloro gaseoso.

Para % R - 80 % 50 g
Para % R - 100% —  W. W T.

Teórico I
=62,5 g

Normalmente, si nos dan dos o más ecuaciones 

se busca una ecuación equivalente sumando las 

ecuaciones,  previam ente se balancean 

convenientemente.

[2C12 + 4KOH — KC102 + 3KC1 + 2H20  .. .(1)1x6 

[3KC102 -> 2KC103 + KC1 (2 )] x 2

4KC1Q, > 3KC104 +  K C I. • (3 )

Problema 9
Una mezcla de KBr y NaBr que pesa 0,56 g, se 

trató con una solución de nitrato de plata. Todo el 

bromo se obtuvo com o bromuro de plata, que 

pesó 0 97 g ¿Qué porcentaje en peso representa 

el NaBr en la mezcla inicial?

P.A. (u rn a ): Na=23 K=39 Br=80 Ag=108 

Resolución:

(0 ,56  g -x r)

v ' m
>KBf¡®¡ - AgNO -

W t - 0  56 s 0,97 g

W  v
% W Iü.Br = * 100 = - i -  x 100 ...(a)

W T 9,56

Calculemos “x", previo calculo de los pesos 

fórmula respectivos: 

o  KBr ZÍ> PF =  39 + 80 =  119

O AgBr Z Í ’ PF =  108 + 80 =  188

*  NaBr T Í ' PF =  23 + 80 =  103

Sumando ( l ) x 6  + (2)x2 + (3), miembro a 

miembro

M-71
12 ci2 + 24 KOH

M - 13 8 .5

3KC104 +  21 KCI +  12 H£>

3.I38JB
62,Sg

^  Wa3tpumj=128J g

Finalmente calcularemos el peso de cloro impuro 

por regla de tres simple.

128,2 g —  90'
W T 100% W T = 142,4 g

Por la ley de Lavoisier, todo el peso de Bromo 

contenido en KBr y NaBr se encuentra en 0,97 g 

de AgBr. Por método de factor de conversión 

tenemos:

=  0 ,97g¿gB r • x 80gBr

Efectuando : x  =  0,308 g

Reemplazando en (a  ):

%  W NaB,  = -0 ,3 0 8  8  X 100 = 55' 
NaBr 0,56 g
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Problema 10
Una mezcla de Cloruro de Potasio y Clorato de 

Potasio se somete aun proceso de calentamiento 

enérgico para descomponer totalmente el Clorato 

de Potasio. Se observa una pérdida de peso en 

un 20 %. ¿Cuál es el porcentaje en peso de KC103 

en la mezcla inicial?

P.A.(uma): K =  39 CI = 35,5 0 = 1 6

Resolución:

Cuando se calienta la mezcla, sólo el KC103 sufre 

descomposición térmica según la siguiente 

reacción química:

calor
KCIO.3(S) K C 1 ( S )  +  0 2 ( g )

El KC1 no se descompone térmicamente. Además 

el 2 0  % en peso que pierde la mezcla es el peso 

de 0 2(s) que se libera.

Asumiremos 100 g de mezcla. (KCI+KCIO 3)

WT=100g 20 -too,
100

Calculemos el peso de KC103 que se ha 

descompuesto para producir exactamente 2 0  g de 

oxígeno.
(PF=122,5) (S I=32)

2 K C 1 0 3 ( s )  2 K C 1 ( S )  +  3 0 2 ( g )

x=51g

Luego hallaremos el porcentaje en peso que 

representa el KC103 en la mezcla inicial:

W» * v.
% W „

W T
X 100

Reemplazando valores tenemos:

%W„, 51 g
1 0 0  g

100 = 5 1  1

Problema 11
Una cinta de Zinc de 2,5 g se coloca en una 

solución de AgN0 3 y se observa que se forma 

plata metálica en la superficie de la cinta. 

Después de cierto tiempo la cinta se extrae de la 

solución, se seca y su peso era 3,37 g. Calcular el 

peso de plata y zinc en la cinta, respectivamente. 

P A  (urna): Zn=65,4 Ag=108 0=16

Resolución:

Zn(2,5g)

1 7  + A gN 0 3 (ac)

A g  (se formó)

-Z n (E n  exceso)

3,37g

La reacción entre Zn y A gN 0 3 es de 

desplazamiento simple.

Calculemos el peso de Ag formada
(P A -65,4). . ----- . + (PA= 108)

lZ n '(s)  + 2 A g N 0 3 (ac)  *- Zn (N O ¿)j +  2 A g (s)

216 g 

Wa,
Peto de Zn que reacciona

•Wa, = 3,3 x

Por otro lado el peso de Zn que no reacciona 

será: W Zn (exceso) =  2,5g - x

Luego sumando estas cantidades se tendrá el 

peso final de la cinta:

(2,5 g x )  +  3,3x = 3,37 g => a  = 0,378 g 

-  W Zn =  2,5 g -  0,378 g =  2,12 g 

W a ,  =  3 ,3 a  =  3,3x0,378 g =  1,25 g
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Capítulo XVI
Estequiometrla

Problema 12
Se calcinan 4 kg de un mineral que contiene 60% 

de FeS,, según la siguiente reacción: 

calor
FeS, O, Fe,Oui v, SO,

(s) Úg)

Luego el S02 se oxida a S03 y ésta se hace 
reaccionar con HzO para obtener H2S04 al 98% en 

peso. Si cada uno de los procesos químicos tiene 

una eficiencia de 80 % ¿Qué peso de H,S04 se 

obtiene?
P.A. (uma): Fe = 56 ; S=32 ; 0 = 1 6 ;  H=1 

Resolución:

W FeS2(pwo)= - ^ x 4 k g = 2 , 4 k g

Planteamos las ecuaciones de cada uno de los 
procesos químicos y sumamos convenien

temente las tres ecuaciones y obtenemos la 

ecuación equivalente con la que realizamos los 
cálculos.

2Ftíh * -Uoz 

4¿&i + 2 c>2 

4sí>1 + 4 h 2o

80%
FeíQs + 4 ^ ^ ---------- (0

4$3  ------------------- (2)

4 h 2S 04 --------- (3)

H = l2 0  15 % R
2FeS2 + -^02 + 4H2Ü

%R=100%
FeA

M =98

4 H2SO4

- > •  4 x  98 kg

^ ^H2S04(pUi'O)

=> ^MjSO t̂puro) — kg.

La eficiencia total de los 3 procesos es el
producto de las eficiencias en cada uno.

% R(total) =  0,8x0,8x0,8 =  0,512 = 51,2 %

3,92 kg — 100%'
W ,eal   51,2

W rea, =  2 kg (ácido puro)

El peso de ácido impuro con 98 % pureza será:

W h2so4 (impuro) = x 2kg =2,05 kg 
98

Problema 13
El fenol, C6H5OH, se convierte en benzoato de 
fenilo, C6H5COOC6H5, por medio de la siguiente 
reacción.
C6H5OH + C6H5COCl + NaOH 

Fenol Cloruro de Hidróxido 
benzoilo de sodio

> C,H-COOC,H,00 b j
Benzoato 
de fenilo

■ NaCl + H,Q

En una preparación especifica, G g de fenol se 
trataron con 10 g de Cloruro de Benzoilo y con 
200 g de una solución de NaOH al 10 % en peso y 
se obtuvieron 10,55 g de benzoato de fenilo. 
Determinar el porcentaje de rendimiento para 
obtener el benzoato de fenilo.
P.A.(uma): C = 12 Cl =  35,5 Na = 23 
Resolución:
Con los pesos dados de cada reactivo, hallaremos 
primero el reactivo limitante.

M =  94 M =  1-10.5 NI =  40

C6H5OH + C6H5COCl + NaOH -----

94 g 
6g

140,5 g 
10g

40 g
20 g

C 8H5COOCsH5 + NaCl + HzO

198 g 
Wteórico

D eterm inem os el R.L. con la regia práctica

94= 0,06 ; 10 . 
140,5 ' ,0,007/

U r r

20
40

- 0.5

R.L: C6H5COCl

Calculemos el peso teórico de benzoato de fenilo 
y luego la eficiencia.

140,5 g — 198 g 1,
lOg W T ,. f W Teórico -  14>09STeóncoJ

% R= x ¡00 = 10,55 S X 100 = 74,87%
wv v  T; 14,09 g
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Problema 14
Se mezclan a las mismas condiciones de P y T, 
80 L de 0 2 con 50 L de N2. Luego de la reacción 
hasta el límite máximo posible se forma N 02(g). 
¿Cuál es la composición volumétrica de los gases 
al final de la reacción, si P y T permanecen 
inalterables?
Resolución:

1N2(g) + 2 0 2(g) 2 NOj(g)
Teoría : 1 vol. —  2 vol. —  2 vol.
Prob. 50 L —  80 L — - ........

La relación sencilla de combinación volumétrica, 
según Gay-Lussac es:

V V Vvn2 vo, vno2

1  2  r
En base a esta relación concluimos que se 
combinarán 80 L de 0 2 con 40 L de N2 y formarán 
80 L de N 02, entonces el exceso es 10 L de N2 
(50 L 40 L)
La mezcla final esta formada por N 02 producido
y N2 en exceso.

Resolución:
La reacción química es:

,3H2(g)j - ¿ N ^  ^  Z N H ^

3V IV  2V

Asumiremos un volumen inicial de 

VN2= 1 0 L - V H2= 3 0 L

Po rqu e  d e b e n  estar  en la re lac ión 
estequiométrica (1/3), según dato sólo reacciona 
el 20 % del vol. de N,(g)

^(Reacciona) "  x 10 L - 2 L

^H2 (Reacciona) = 2 x 3 = 6 L

3H2(g) +  lN 2(g) -  2NH3

Inicial: 30 L 10 L 0

Reaccionan 6 L 2 L -

Forma - - 4 L

Quedan al 
final

(30-6) L (10-2) L (0 + 4 ) L

80 L

VT =  80 L +  10 L =  90 L
_ 80 L 

’  90 L 

10L

%  v no = ^ T T X 100 = 8 8 , 8 %

o/o VN =
90 L

x 100= 11,2'

La mezcla final tiene la siguiente composición

Problema 15
En un reactor de contacto donde se produce 
amoniaco gaseoso, se introducen N2(g) y H2(g) en 
proporción estequiométrica, utilizando como 
catalizador hierro metálico. Se sabe que en un 
cierto momento se consume sólo el 20 % del 
volumen de N2 inicial. ¿Cuál es el porcentaje en 
volumen de NH3 formado respecto a los gases 
finales?. Todas las medidas se han realizado a la 
misma P y T.

% V .
4 L 

36 L
x 100 = 11,111

Problema 16
Si un fumador utiliza un encendedor que 
consume metano (CH4)  a 5 L/min medido a 
775 mmHg y 27°C, según la reacción:
c h 4, 0 2, ’ C02(g) +  H -Ao4 (g ) ' 2 (g )

¿Qué volumen de oxígeno debe suministrarse por 
minuto a 730 mmHg y 30°C?
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Estequiometría

Resolución:
De acuerdo a la pregunta los cálculos se realizan 
para el tiempo de un minuto. A condiciones 
iniciales (1): T, = 27°C = 300K. P ,=  775 mmHg. 
Calculemos el volumen de O, a estas condiciones 
(V,) según la ley de los volúmenes de 
combinación:
1 CH1(S) + 2 0.2(s)

1 v o l .  2
5 L  V,

vol. 1

°2 j

-* CO:.3 -  2 H20 (() 

L _
Vq, = V,

mm

A condiciones finales (2) : T2 = 30°C=303 K, 
P2= 730 mmHg, calculemos el volumen de 0 2 (V2) 
aplicando la ecuación general de gases.

P,V, _ P2V2 ^  775 x 10 730 xV2

T T , 300 303

V2 = 10,7-

Problema 17
El gas de chimenea de una cámara de 
combustión poseen la siguiente composición 
molar: COz =  60 %, CO =  20 % y H2 =  10 %; el 
resto N2. Si se somete a combustión completa 
500 L de gas de chimenea ¿Qué volumen de aire 
con 21 % en volumen de 0 2 se debe utilizar? 
Resolución:
Se debe saber que los únicos gases combustibles 
de la mezcla que nos dan son CO(gJ e H2(g). 
Además que % n= % V, en una mezcla gaseosa. 
Evaluemos el volumen de gases combustibles: 

20

Vu =

100
10

100

x 500 L = 100 L

c 500 L = 50 L

2COm  +  1 O-J(s)
2 vol. 
100 L

2(g)

1 vol. 1

2 CO.’2(s)

► Vo2 = 50 L

2 H.2(g) +  1 O.

2 vol. 
50 L

1 u 2(g) ^  '

1 vol. I 
- V0; j Vo2

2 H20,2U(¡)

‘ 25L

El volumen total de oxígeno consumido en la 
combustión de gas de chimenea será

Vq ,(Tot.ii) -  50 L * 25 L = 75 L

Por dato: 
21

100
c V =» V

Aire Aire
100

21
75 L = 357 L

Problema 18
Hallar el volumen de aire necesario para quemar 
20cm3 de Acetileno (C2H2) y el porcentaje en 
volumen de C02 formado en la mezcla final a las 
mismas condiciones de presión y temperatura. 
La composición volumétrica del aire:
0 2 = 21 %, N2 = 78%, Ar = 1 %.
Resolución:

a) 1 C2H2(g) +  — 0 2(s) -» 2 C 02(s) + H20 (;1

1 vol. —  2,5 vol. 
20 cm 3 —  V~ V0 =50cm3= -^ -  x Y' o2 100

b ) El volumen de N2(s) y Arw en el aire es:

7 9  O IO  3 _  I QQ „  3
' ( N 2 *A r ) ' 100

x238 cm = 188 cm J

Por relación volumétrica, el volumen de C 02 
producido es:
1 Vol. (C2H2) —  2 Vol. (C02)

20cm3 (C2H2) -  Vco VCo / 40 cm

Calcularemos cihora el volumen total de la mezcla 
final:

VtotaKsases finales) — ^Al + ^C02 = 333

40cm3

La composición del C02 en la mezcla final será: 
V .

%V,co.
*co2

"v7
100

Reemplazando valores tenemos:

40cm 3 

228 cm 3
100 = 17,54%
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Problema 19
En un tubo graduado (eudiómetro) se tiene 
100 cm 3 de una mezcla de hidrógeno y oxígeno a 
determinada presión y temperatura. Se hace 
estallar la mezcla y luego de volver los gases a las 
condiciones iniciales queda un volumen de 
10 cm 3 de oxígeno. Hallar la composición de la 
mezcla gaseosa analizada.
Resolución:

""NT

100 en?

La reacción de combustión es: 

2 H2(¿) +  1 0 2(s) -* 2 H2Ow 
2 vol. —  1 vol. 1 x  
x  V0j |Vo2 2

^ ü 2(Exceso) '

Según datos: 
x

y - — = 10 cm 3 . 
2

x  +  y =  100 cm 3

(1 )

(2 )

Restando m iembro a miembro las ecuaciones (2) 
y  (1 ) tenemos:

x  3x = 90

x  =  60 cm 3 .-. y = 40 cm 3 

6 0 c m 3
% V H -

100 c m 3
x  100 = 60% ;% Vo =40%

Problema 29
Se lleva a un eudiómetro 50 cm3 de una mezcla 
de H2, CH4 y C2H2, y luego se agrega 75 cm 3 de 
oxígeno. Después de la combustión completa 
queda un volumen gaseoso de 44 cm 3, el cual, al

hacerlo pasar a través de una disolución de KOH 
se reduce a 16 cm 3 (que corresponde a oxígeno). 
Hallar la composición de esta mezcla gaseosa. 
Resolución:

50 c

x  +  y + z  =  50 cm 3 ......................................  (1)
Las otras relaciones se obtendrán del análisis de 
las reacciones de combustión y los volúmenes 
datos:

2 H2(g) +  1 O ^ 2 H A ,
2 vol. —  1 vol. i x  

V = —vr\
Vo, í ,0* 2x  —

1 CH4(a) , 20,

1 vo l. —  2 vo l. —  1 vol.

y —  2y —  y

I C02(í, ♦ 2 H20 {i)
Vo =2y

1 C 2H 2( s> +  ^  ° 2 (g ) ►2 C02{g) = HjOj,)

1 vol. —  2,5 vol. —  2 vol.

z —  2,5 z — 2z 

Luego de la combustión tenemos:

V0 =2,5 z

Veo = 2 *

Al añadir KOH, éste reacciona con C 02 para 
formar K2C 03 y queda sólo el 0 2 en exceso.

734

www.FreeLibros.me



Capítulo XV I Estequiometría

Por lo tanto el producido es:

y +  2z =  (44 - 16) cm3 
y +  2z =  28 cm3. . . .  (2) 

y el Vrj2 reaccionante es:

— + 2y ► 2,5z * (75 -  16) cm 3

— + 2y -► 2,5z = 59 cm 3 . . . .  (3)
2

Resolviendo el sistema de ecuaciones (1), (2 ) y 
(3), se halla:
x  =  30cm3 y =  12cm3

%Y' = — x 100 =24%
CH< 50

% Vr  H = —  x 100 = 16%

z  = 8cm3

%V,

2 50

30
H, 50

x 100 =60%

Problema 21
Al producirse chispas eléctricas en el seno de un 
litro de oxígeno, e l volumen se reduce a 976 cm 3 
al medirlo en ¡as mismas condiciones de presión 
y temperatura. Hallar el tanto por ciento de 
oxígeno que se ha transformado en ozono.

Resolución:
El 0 2 por acción de las chispas eléctricas se 
transforma en 0 3, según:

3 0.’2(g)

3 vol. 
1000 cm 3 
3x

2 0 ,

R. volumétrica 
Cantidad inicial 
Reacciona 
Forma 
Cant. final

V Oz {g )  +  V 0 3(g ) = V T<xal Final

(1000 - 3x) +  (0 +  2x) =  976 cm3 

x  = 24 cm 3 => 3x =  72 cm3 

72

3(g)

2 vol.

2x
(1000 -  3x) (0 + 2x)

%V,0,(TransIormado)
1000

X 100 =  7,2 %

Problema 22
Se obtiene cloro a través de la siguiente reacción 

KMn04 +  HC1 -> KCI + MnCL +  Cl2 + HaO 
¿Qué peso de KMn04 se necesita para preparar 

2,5 litros de cloro a condiciones normales con una 
eficiencia de 80 %?
P.A. tu.ni.a): K -  39, Mn =  55, 0 = 1 6  
Resolución:
Primero balanceamos la ecuación por Redox (en 
forma directa)

♦ l<3>-2 +1 ©  ©  -1 (0 )
KMn0 4  + 2HCl KCI + MnCQ + Cl2 + H2G

(*  Se) x  2
C - 2 e ) x  5

Luego de terminar el ajuste de la ecuación por 
tanteo, se plantea una relación estequiométrica 
peso-volumen.

R=;ss
2KMn04 + 16HC) — *■ 2KCI + 2MnCií  +SCI2 + 8Hfi

2<IS8g---------------------------------------    "

316 x 2,5 x 100 0 0
x  =  -----  =  8,8 g

5 x 22,4 x 80

5 ,2 2 ,4  L  

-± .2 ,5  L ,  100

Problema 23
Los gases producidos en la siguiente reacción 
química:
SKNOj);, +  2 NH4C1 - »  SrCl2(f) +  2 NO(g) +14)^0;,, 

se recogen en agua según se muestra en la figura 
¿Qué cantidad de NH4CI se utilizó?

¡\27‘c = 0,0355 atm

P A  (u.m.a): N=14,C1=35,5,0=16,H=1

Gas
sccoíñ =27*C 

PT =0,7735 atm
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Resolución:

Por Dalton: PT =  Pgs +  Pv 

0,7735 atm =  Pgs +0,0355 atm -  PgiS. =  0,738 atm 

0,738 x 60
H-ngs.)

p v
‘  g-s x  T

RT 0,082 X 300 

. = l,8 m o l (I)

=  1,8 mol

Según la ley de Gay-Lussac, 500 L de NH3 

reaccionarán con 250 L de 0O2, entonces hay un 

volumen en exceso =  300 L -  250 L =  50 L (C 0 2). 

El reactivo limitante es NH3 y trabajamos con él 

para calcular la cantidad de producto.

PV 4,1 x 500 „  .
nwm = —  = — 1 =50 mo1

NH3 RT 0,082 x 500

De la ecuación balanceada:

n N,

2n.NO

nNo — 2 n^

Reemplazando en (I) 

nN j+ 2 n Ni = l,8 m o|

-* nN =0,6mol y nNO = l ,2mol

De la ecuación balanceada:

2mol NH3-  

50 mol NH,

60 g(N H 2) 2 CO 

-  W

W úrea = 1500g (peso teórico)

Como el % rendimiento es 75 % se tiene: 

75W,Urea 100
x 1500 g = 1125 g (peso real)

Por estequiometria, a partir de la ecuación 

balanceada tenemos:

n = nNO -  1,2 molNH.Cl “  "N O

W,NHjC1 = n M = 1,2 x 53,5 = 64,2 g

Rpta: B

Problema 24
La úrea, (NH2) 2CO, se usa com o fertilizante y en la 

industria de polímeros. Se prepara mediante la 
reacción de N H ^  y C 02(g), produciéndose 

además agua.
Se mezclan 0,5 m3de NH3 con 300 L de 02 a 227°C 

y 4,1 atm. cada uno. ¿Qué peso de úrea se obtiene 
si el porcentaje de rendimiento es 75%?
PA . (u.m.a): N =  14, C =  12, O =  16, H =  1 

Resolución:

M = 60

»  (NH2) 2CO + h 2o2 NH, + IC O ,
3(g ) 2(g )

2 vol. —  1 vol. 

500 L —  300 L

'Teoría 

= Dato

Prablema25
A un mineral cuyo peso es 180 g contiene FeS2 y 

CuS, se le somete a un proceso de tostación, 
ocurriendo las reacciones químicas siguientes

F e S , . . + 0 , . .  F e ,O , . + SO,
¿fe) ¿(g) J(s) ns)

Cu SCs) + 0 2(s) ^ ! 2 L . C u 0 (s) + S 0 2i
(g )

Se obtuvo así 44,8 L de S02 a C.N. Calcular el 
porcentaje de pureza de la muestra y el peso de 

aire consumido. La composición volumétrica de 

aire es 21 % de 0 2 y 79 % de N2. Maire =  29 u.m.a

P.A. (u.m.a): Cu =  63,5, Fe =  56, S =  32. 
Resolución:

a) Sumamos las ecuaciones convenientemente 

balanceados para obtener así una ecuación 

equivalente

2 FeS2 + - y  0 2 Fe20 3 +  4 S02

CuS + — O, -*  CuO + SO,
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n=!20 M=95,5

2FeS2 + Cus + 702 - Fe203+ C u O + 5 SO j

240g

WFeSj

95,5 g - 

W c u S  -

. . .  240x44,8
WFeS2 = — ----  ̂ = 96 g

= 38,2 gWCuS

5 x 22,4 

95,5 x 44,8

5 x 22,4

'FeS.W PUM_ =  W Fpi +  W CuS =  96 g+38,2 g =  134,2 g

-* % Pureza =  134|2S x 100 = 74,56 %
180g

b ) Calculemos los moles de 0 2 y luego los moles 

de aire teniendo en cuenta que 

% Va  =% nQ =21 %

De la ecuación equivalente balanceada: 

¿m oles (O , )  —  5x22,4 L (S 0 2)  

na —  44,8 L (S 0 2)
n0 =2,8 m ol

21 _  1 0 0 x 2 ,8   ,
no. = t t t  x nAire n^ =----   =  13,34 mol

° ’  100 21

W., rW M* re = 13-34 x  29 = 386,86 g

Problema 2f
Cuando se queman 1,14 kg de octano, C8H18, con 

una determinada cantidad de aire, se obtiene un 

producto de combustión cuya composición en 

volumen es:

C 02 =  41,17 %, CO =  5,88 % y H2Ovapor =  52,95 % 

¿Cuál será el peso de aire requerido en 

kilogramos, sabiendo que está compuesto de 

21 % de 0 2 y 79 % de N2, en volumen y que su 

peso molecular promedio es 28,8 u.m.a?

P A  (u.m.a): C =  12; H =  1 ; N =  14 ; O =  16

Resolución:
De acuerdo al enunciado, la ecuación química 
para la combustión incompleta del octano es: 

CaHlg + 0 2 -> CO + C 02 + H20  
Para balancear los átomos de carbono, nos 
guiamos de ios datos de composición volumétrica 
de la mezcla producida y teniendo en cuenta % 
volumétrico =  % molar. Asumiremos 100 moles 
de esta mezcla com o un artificio, entoncés 
tenemos: 41,17 moles de C02, 5,88 moles de CO 
y 52,94 moles de vapor de H20.
Se observa que: 

n,-

nr

41,17 mol 

5,88 mol

Relación
Molar

Luego se balancea la ecuación química y se 
plantea una relación estequiométrica peso-m ol 

M = 114

lC O (s) +  7C02(g) +  9H20

114 kg —  12mol - kg 
1,14 kg —  ?

nQ =0,12 mo l-kg

Pero el 0 2 sólo es el 21 % del aire.

_  .  100 nA¡K - 2 1 t 0,12 = 0,57 mol - kg

• W Me = n x MAire = 16,4 kg

Hemos utilizado el concepto de molécula 
kilogramo (que es peso molecular expresado en 
kilogramos) porque el dato está en kg.

Problema 27
El cloro reacciona con el amoniaco de la 

siguiente manera:

NH3(g) +  -  NH„C1(S) + N 2(S)

¿Qué peso de dióxido de manganeso se 
necesitará para obtener el cloro capaz de 
producir 100 litros de nitrógeno a C.N.? 
Mn02(s)+HCl(ac) -* MnCl2(ac ) +  H20 Cí) +  Cl2(g)
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Las reacciones indicadas tienen 75 % y 80 % de 

eficiencia respectivamente 
PA (u .m .a ): Mn =  55 Cl =  35,5 O =  16 
Resolución:
Calculemos el volumen del cloro que produce 

100 litros de N2
8NH3 + 3 Cl2 -  6 NH4C1 +  N2

3 vol

>Vr, =  400 L

l vol 
100

0,75

Finalmente calculamos el peso de Mn02 que 
produce 400 L de Cl2 a C.N.

Mn02 +  4 HCl -  MnCl, +  2 H2Q +  Cl2

87 g 

W

22,4 L

i ° ° L
0,8

• W  =  1942 g

Problema 21
Se hizo un análisis de aire que se respira en la 
ciudad de Lima, contiene sólo 14 por 100 de 
oxígeno, si introducimos un litro de este aire 
debajo de una campana hidroneumática y 
quemamos un trozo de fósforo, ¿cuál será el peso 
de P20 5 formado a condiciones normales si la 
eficiencia es el 80 %? Si los gases remanentes 
(insolubles en agua) que constituyen 33,5 
milimoles, se hace pasar por agua a 2 7°C, ¿cuál es 
la presión del gas recogido?
Pv27-C =  26,7 mmHg 

PA.(u.m .a): P =  31 0 = 1 6  
Resolución:
En 1 000 cm 3 de aire hay:

x 1 000 cm 3 = 140cm3d e O 2
100

Esta cantidad de 0 2 reacciona con el fósforo, 
según:

2 x 142 g 
w

P4 +  5 0 2

5 x 22,4L - 
0,14 L

~  W teórico =  0,355 g 

• ■ W Real = - ^ x  0,355 g -  0,284 g

El volumen de gases remanentes será:
1 000 cm 3 - 140 cm 3 =  860 cm 3 =  0,86 L 
Por dato: n =  0,0335 moles T  =  300 K

= 730 mmHg

Hallemos, la presión de gas seco: 
p nRT _ 0,0335 x 62,4 x 300 

V 0,86

Luego la presión de gas húmedo saturado será: 
PT = 730 +  26,7 =  756,7 mmHg

Problema 29
en el laboratorio de química de la Asociación 
ADUN1, un estudiante desea obtener 25 g del 
compuesto [Co(NH3) 5SCN]Cl2 por medio de la 
reacción:
|Co(NH3) 5Cl]Cl2M + KSCN(s) -

-  [Co(NH3) 5 SCN]C12(s) +  KCIW 
Se le dice que utilice un 50 por 100 de exceso de 
KSCN, y que el rendimiento sea del 85 por 100. 
¿Cuántos gramos de cada reactivo debe utilizar? 
PA (u .m .a ): K=39 S=32 C=12 N=14 Co=59 
Resolución:
[Co(NH3)5C1]C12 + KSCN -  |Co(NH3)5SCN]C12 + KCI

v_

250,5 g- 273 g97 g

y

Efectuando: x  =  27 g y =  10,45 g 
Estas cantidades son las que se combinaron 
teóricamente. Además el reactivo limitante (R.L) 
y reactivo en exceso (R.E.) son datos, luego las 
cantidades ha utilizar serán:

RE: KSCN =  10,45 g +  -Í*L  x 10,45 g = 15,675 g 
100

RL: [C o (N H 3 )5C1JC12 =  27 g
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Problema 30
En una vasija previamente evacuada se pone una 
m ezcla de n-hexano (C6H14)  gaseoso y 0 2 
gaseoso a 297°C,-siendo la presión en el interior 
de la vasija de 340 torr. Después de hacer saltar 
una chispa y producir la combustión, la mezcla 
reacciona completamente para formar CO, C 0 2 
gaseosos y vapor. La presión total ejercida por los 
productos gaseosos en la vasija es de 520 torr y la 
temperatura permanecía constante. ¿Cuál de ias 
siguientes ecuaciones describe la reacción que 
tuvo lugar?
A ) C6H)4 +  8 0 2 -* 3 CO + 3 CO-2 +  7 HzO
B) C6H,4 + 7 0 2 -* 5 CO +  C 02 +  7 H20
C ) 2 C5H!4 + 17 0 2 - »  4 CO +  8 C 02 + 14 H20
D) 2 Q H ,, +  15 0 2- »  8 CO +  4 C 02 +  14 H20
E) C6H14 +  9 0 2 -* CO +  5 C 02 +  7 H20  
Resolución:
Sea la ecuación química que representa la 
combustión incompleta: 
xC6H,4 +  y 0 2 -*  zCO +  pC 02 + qH20  
La m ezcla inicial (C6H,4 + 0 2)  y la mezcla final 
(CO  +  C 02 +  H2) posen igual volumen e igual 
temperatura, por lo tanto sus presiones deben ser 
proporcionales a sus moles: 

x  + y 340 _ 17

z  + p + q 520 26 

” » x  +  y = 1 7 ; z  +  p +  q =  26 
Observando las alternativa, la que cumple las 
relaciones anteriores es:
2 C6H14 + 15 0 2 — 8 CO +  4 C 02 +  14 H20

420 g

Rpta: D

Problema 31
Un kilogramo de mineral contiene hematita y se 
trata frente al carbono según la reacción:
Fe20 3 + C —* Fe +  CO
Se obtienen 420 g de hierro donde la eficiencia de 
la reacción es del 75 %.
Determinar el porcentaje de pureza en el mineral 
P.A. (u.m.a.) : Fe =  56 , O  =  16 
Resolución:
Se determina el peso de hierro al 100% de 
rendimiento

75 % 1 
100 %[ X = 560 g

Por estequiometría
1 Fe20 3 * 3 C

160 g ------
W  ------

Luego: % pureza =

2 Fe 3 CO

30 g } W = 8 0 ° S560 

800;

1 000 g
X 100% = 80%

Problema 32
La principal mena del zinc es ZnS. La mena se 
concentra por flotación y luego se calienta en aire, 
que convierte el ZnS en ZnO.

2ZnS + 3 0 2- 2  ZnO +  2 S02 
El ZnO se trata entonces con H,SO, diluido.

ZnO +  H2S04 — ZnS04 + H20  
El ZnS04 se electroliza para producir zinc 
metálico.

ZnS04 + H20  ■ Zn + H>SO, *  -O -  
2

¿Qué masa de Zn se obtendrá de una mena que 
contiene 225 kg de ZnS?. El proceso de flotación 
se hace con 90,6% de eficiencia, la etapa de 
electrólisis con 98,2 % y las otras etapas con 
100 %. PA . (u.m.a): Zn = 65, S =32, 0=16  
Resolución:
Calculemos el peso de ZnO a partir de 225 kg de 
ZnS, con eficiencia de 90,6 %

2 ZnS +  3 0 , —» 2 ZnO + 2 SO,

2 x 97 g 

(225 k g ) -

- 2 x 81 g]
y ■= 170,2 kg

100  '

Para relacionar este peso hallado con el peso de 
zinc, sumemos miembro a m iembro las dos 
últimas ecuaciones y obtenemos la siguiente 
reacción equivalente con 98,2 % de eficiencia.

, ZnO,

81 g

^2 .(170 ,2  kg)

Zn +  —0 2 
w -  2

65 g)
fy  = I34kg

100

739

www.FreeLibros.me



P roblemas P ropuestos

En un proceso químico se combinan 5,6 g 
de nitrógeno con 6,4g de oxígeno para dar
12,0 g de óxido nítrico. En otro proceso se 
combinan 6,4 g de nitrógeno y 11,2 g de 
oxígeno pero se obtienen 18,0 g de óxido 
nítrico y 1,6 g de oxígeno sin combinar. 
¿Qué ley  estequ iom étrica se está 
cumpliendo?

A ) Ley de proporciones múltiples
B) Ley de proporciones constantes
C) Ley de proporciones recíprocas
D) Ley de conservación de masa
E) Ley de Gay-Lussac

Un mineral que contiene hidruro de calcio 
al 42 % en masa, se trata con 210 g de agua 
según la reacción:
CaH2 +  H20  -* Ca(OH)2 +  H2
¿Qué peso de hidróxido de calcio se obtiene
con 80 % de eficiencia y cuál es el peso del
mineral?
PA . (u.m.a) : Ca =  40,0  =  16, H =  1

A ) 316 ; 480 g B) 416 ; 560 g C) 270 ; 618 g
D) 345 ; 583 g E) 296 ; 388 g

Las reacciones involucradas en el proceso 
de fabricación de hielo seco, (C 0 2W), a 
partir de la caliza son:

CaC03(s) ^  CO2{g)-0 a O (s) 

enfriamiento
2<g> *  2(s)

El peso de caliza (en  toneladas) que se 
requiere para preparar 5 toneladas de hielo 
seco en un proceso cuya eficiencia es del 
75 %, será:
(P .A  (u.m.a): Ca =  40,0 =  16, C =  12)

A ) 8,2 B) 10,3 C) 12,1
D) 18,5 E) 15,2

4. Al tratar por tostación una muestra de 

carbonato de Zinc, se produce 11,2 L de 
C 02 a condiciones normales. ¿Qué 

cantidad de óxido de zinc debe producirse? 
P.A. (u.m.a): Zn =  65, O =  16

A ) Unos 80 g B) Alrededor de 1 mol

C ) Más de 100 g
D) 0,8 moles E) 40,5 g

5. ¿Qué volumen de oxígeno, medido a
750 mmHg y a 28°C, se necesita para 
completarse la combustión de 48 g de CO? 

P.A. (u.m.a) : C =  1 2 , 0 =  16

A ) 14,10 L B) 10,5 L C) 21,53 L
D) 43, 16 L E) 28, 32 L

6. Para obtener por síntesis química 51 g de

amoniaco, ( N H 3 ) ,  fue necesario emplear
• 20%  en exceso de hidrógeno y 10% en 

exceso de nitrógeno. ¿Qué cantidades se 
han usado de estas sustancias?

PA . (u.m.a): N =  14, H =  1

A ) 5,4 g de H2 B) 2,2 moles de H2

C) 5,4 moles de H2
D ) 2 3 , l g d e N 2 E) 3,2 moles de N2

7. Se hace pasar una mezcla de CH4 y C2H4 

sobre CuO al rojo, y recogemos 0,600 g de 
HzO y 1,185 g de C 02 ¿Cuál será la
composición volumétrica de la m ezcla

inicial, si la combustión fue completa?

A ) CH4 =  58,88 % B) CH„ =  50 %
C2H< =  41,2% C2H4 =  50 %

C) CH4 =  33,3 %
C2H4 =  66,6 %

D) CH4 =  38,3 % E) CH„ =  36,3 %

C2H4 =  64,2 % C2H4 =  63,7 %

o
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8. Una muestra mineral de hierro que pesa

1,00 g contiene únicamente Fe30 4 y Fe20 3. 

Por un tratamiento controlado del Fe20 3con 

H2 ocurre la reacción siguiente:
Pe20 3 (5) +  H2M - »  Fe30 4(s) +  H2Ow 

cuando la muestra es tratada de esta 

manera, el peso de sólido resultante es 

0,970 g: ¿Qué peso de Fe20 3 estaba presente 

en la m ezcla original?

P A  (u.m.a): Fe =  56,0  =  16

A ) 0,493 g B) 0,508 g C ) 0,900 g

D) 0,970 g E) 0,985 g

9. Para liberar por reducción el cobre dé 

6,39 g. de CuO, se necesita hidrógeno. 

¿Cuántos gramos de Zn deben tratarse con 

HjS0 4 diluido, para obtener el volumen 

necesario de hidrógeno?

P A  (u.m.a): Zn =  65,38, Cu =  63,54

A ) 6,42 g B) 5,23 g C ) 4,52 g

D) 6,5 g E) 3,54 g

10. Si se quem ó una muestra de sulfuro de 

metilo (CHjJj S, y  el azufre fue precipitado 

com o 1,874 g de BaS04 ¿Qué peso de 

muestra original se trató? y ¿qué peso de 
C 02 se formó?. El producto de la 

combustión del azufre fue S03.

P A  (u.m.a): Ba =137, S=32, C =12 ,0 =1 6

A ) 0,48 g ; 0,282 g B) 0,624 g; 0,544 g

C ) 0,498 g ;  0,707 g

D) 0,895 g ; 0,324 g E) 0,700 g; 0,500 g

11. Encuentre la cantidad de gramos de 

peróxido de sodio, (N a j0 2), que debe 

agregarse al agua para obtener 63,2 L de 0 2 

seco medidos a 27°C y 766,7 mmHg.

.P.A. (u.m.a): Na =  23, O =  16

A ) 502 g B) 612 g C ) 312 g

D) 404 g E) 608 g

12. ¿Cuántos gramos de carburo de calcio, 

(CaCj), cuya pureza es de 90%  deben 

agregarse al agua para preparar 41,4 L de 

acetileno (C2H2)? El gas se recoge sobre 

agua a 32°C y 760,4 torr.

P f  ‘c =35,7 mmHg 

P A (u .m .a ): Ca =  40 , C =  12

A ) Más de 112 g

B ) Menos de 100 g

C ) Entre 110 y  115 g

D ) Entre lOOg y  105 g

E) Faltan datos

13. El gas venenoso HCN se puede neutralizar 

haciéndolo pasar por una solución de 

NaOH, en donde se formará NaCN y agua. 

¿Qué volumen de HCN a 25°C y  746 torr. 

puede neutralizarse con 200 ml de NaOH al 

10% en peso y densidad 1,109 g/mL?

P A . (u.m.a): Na =  23,0  =  16

A ) 13,8 L B ) 14,0 L C )15 ,0L

D) 12,7 L E) 11,7 L

14. El alcohol metílico se prepara según la 

siguiente reacción:

CO(g) +  2 H2(s) —* CH3OH(D.

¿Qué volumen de CH3OH (D =  0,729 g/mL) 

puede prepararse al tratar 487,2 L de CO y 

975 L de H2, estando ambos gases secos a 

20°C y 750 mmHg?

P.A. (u.m.a): C =  12, H =  1, O =  16

A ) 744 mL B) 648 m L C ) 944 mL

D) 877 mL E) 1040 mL
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15. Se trató una muestra de 20 g de magnesio 
con ácido clorhídrico y el H2 resultante se 
desecó y se hizo reaccionar con 16,14 L de 
Nj. ¿Qué volumen de NH3 se formó, si la 
eficiencia de la reacción es 80 % y todo el 
proceso se desarrolla a C.N.?
P.A. (u.m.a): Mg =  24,3

A ) 10,2 L B) 8,2 L C) 9,9 L
D) 7,2 L E) 12,4 L

16. Calcular la cantidad de caliza cuya riqueza 
en carbonato de calcio es de 85,3 %, que se 
necesita para obtener por reacción con 
exceso de ácido clorhídrico, 10 L de dióxido 
de carbono medidos a 18°C y 752 mmHg. 
Ca C03 + HC1 CaCl2 + C 0 2̂  + H20

A ) 48,60 g B) 52,40 g C ) 62,40 g
D) 38,48 g E) 58,4 g

17. Por acción del agua sobre el carburo de 
aluminio, A14C3, se obtiene metano, CH4. 
Calcular el volumen de este gas, medido 
sobre agua a 16°C y 736 mmHg que 
obtendremos, suponiendo una perdida del 
1,8 %, a partir de 3,2 g. de carburo de 
aluminio con 91,3% de pureza. La presión 
de vapor de agua a 16°C es 13,6 mmHg.
Al4 C3 + H20  - » Al (O H )3 +  CH4
P.A. (u.m.a): Al =  27, C =  12

A ) 1,84 L B) 2,4 L C) 0,94 L
D) 1,2 L E) 1,4 L

18. Se hace estallar un cierto volumen de una 
mezcla de hidrógeno y oxígeno. El gas 
residual, que es oxígeno, al volver a las 
m ismas condiciones de presión y 
temperatura ocupa una cuarta parte del 
volumen primitivo. Calcular la composición 
de aquella mezcla.

A ) H2 =  40 % ; 0 2 =  60 %
B) H2 =  30 % ; 0 2 =  70 %

C) H2=  70% ; 0 2 =  30%
D) H2 =  50 % ; 0 2 =  50 %
E) H2 =  80 % ; Oa =  20 %

19. A  100 cm 3 de una mezcla gaseosa de 
hidrógeno y amoniaco se añaden 100 cm 3 
de oxígeno. Luego se la hace reaccionar y 
al volver a las condiciones primitivas queda 
un residuo de 70 cm 3 de una mezcla de 
nitrógeno y oxígeno. Hallar la composición 
de la mezcla inicial.

A ) H2=30 % ; NH3=70 %
B) H2=20 % ; NH3=80 %
C) H2=40 % ; NH3=60 %
D) N2=50 % ; NH3=50 %
E) N2=60 % ; NH3=40 %

20. Se hace estallar 200 cm 3 de una mezcla 
gaseosa formada por vapor de éter (C4Hl0O), 
hidrógeno y oxígeno. Después de la 
combustión queda un volumen de 95 cm 3, 
el cual se reduce a 15 cm 3 después de 
tratarlo con potasa cáustica. Calcular la 
composición molar de la mezcla primitiva.

A ) C4Hi0O =  10 %; H2 =  15 %; 0 2 =  75 %
B) C4H10O =  20 %; H2 =  25 %; 0 2 =  55 % '
C ) C4H10O =  15 %; H2 =  10 %; 0 2 =  75 %
D) C4H10O =  20 %; H2 = 30 %; 0 2 =  50 %
E) C4H10O =  30 %; H2 =  30 %; 0 2 =  40 %

21. En un frasco reaccionan agua y Na20 2; en 
otro se hace reaccionar H2S04 acuoso con 
magnesio. Se toman 10 cm 3 de cada uno de 
los gases secos producidos en dichas 
reacciones y se introducen en un 
eudiómetro que tiene 2 cm 2 de sección. 
Hallar cuánto se elevará en el eudiómetro el 
nivel del mercurio y qué gas residual 
quedará.

A ) 4,5 cm  ; H2 B) 6,5 cm  ; 0 2
C) 5,5 cm  ; H2
D) 2,5 cm  ; 0 2 E) 8,5 cm  ; 0 2
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22. Cuando se quem a en atmósfera de oxígeno 
una m ezcla de CS2 y CH4 da a su vez una 
mezcla de H20 , COz y SO,, en la cual las 
presiones parciales del SOz y C 0 2 son 
400 mmHg y 500 mmHg respectivamente. 
La m ezcla de H20 , S02 y C 02 reduce 0,2 
moles de KC103 a Cl , siendo el SO, oxidado 

a SO f . Hallar la masa de la m ezcla inicial. 

PA.Cuma): C=12 S -32  H=1

A ) 30,0 g B) 42,1 g C ) 27,6 g
D) 22,5 g E) 25,5 g

23. Calcular la pureza de una muestra de 
carburo de calcio, sabiendo que al tratar 
2056 mg de carburo con agua se obtiene 
656 cm 3 de acetileno medidos sobre agua a 
22°C y 748 mmHg. La eficiencia de la 
reacción fue de 85 %.

Pv22’c =  19,8 mmHg

P.A.(uma): Ca=40 C=12

A ) 90 % B) 60,5 % C ) 75,4 %
D) 95 % E) 89 %

24. A  un cierto volumen de una m ezcla de 
monóxido de carbono y acetileno se 
añaden 100 cm 3 de oxígeno, se hace arder 
la m ezcla y al volver a las mismas 
condiciones de presión y temperatura, 
queda un volumen de 105 cm 3, que 
después de pasar a través de una disolución 
de KOH se reduce a 35 cm 3. Hallar el 
volumen de la m ezcla analizada y el 
porcentaje en volumen de acetileno.

A )50 cm 3;40 % B )60cm3;30%
C) 50 cm3; 60 %
D) 60 cm 3; 40 % E) 70 cm 3; 55 %

25. Hallar el volumen de hidrógeno medido 
sobre agua a 25°C y 750 mmHg que se 
desprende al callentar 1,52 g de silicio con

disolución de soda cáustica, formándose 
también ortosilicato de sodio. El porcentaje 
de rendimiento es de 90 %

PV25T =  23,8 mmHg 

P.A(u.m.a): Sí=28 Na=23 0=16

4 ) 2,77 L B) 3,45 L C)1,84L
D) 2,50 L E) 4,5 L

2 6 . Se trata una muestra de giobertita, cuya 
riqueza en MgC03 es del 93 % que se 
necesita para obtener 4 litros de C 02 a 12°C 
y 743 mmHg con ácido clorhídrico en 
exceso y eficiencia de 80 °/o.
P.A.(uma): Mg=24,3 C=12 0=16

A ) 18,9 g B) 16,72 g C)15,6g
D) 29,5 g E) 14,5 g

2 7 . A100 cm 3deunam ezc!agaseosadesulfuro
de carbono y monóxido de carbono se 
agregan 155 cm 3 de oxígeno. Después de 
hacer estallar la m ezcla queda un volumen 
de 200 cm 3. Se pide calcular el porcentaje 
en volumen de monóxido de carbono en la 
mezcla inicial y porcentaje en volumen de 
dióxido de carbono en la mezcla final.

A ) 80 % ; 40 % B) 90 % ; 50 %
C) 70 % ; 60 %
D) 30 % ; 60 % E) 40 % ; 70 %

2 8 . Se tiene 50 cm 3 de una mezcla de H2, CO y 
CH4 se somete a combustión completa 
luego de agregar 58 cm 3 de oxígeno. 
Después de la combustión quedan 50 cm 3 
de una m ezcla  cuya com posición 
volumétrica es CO2=70 % yO 2=30 %. Hallar 
la composición en volumen de H2 y CH., en 
la mezcla inicial?

A ) 10 % ; 20 % B) 20 % ; 22 %
C) 30 % ; 24 %
D) 28 % ; 18 % E) 12 % ; 23 %
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29. En la gasolina de 100 octanos para aviación 

se usa 4 c m 3 de tetraetilo de piorno, 

(Q H ^ P b , de peso específico 1,66 g/cm 3, 

por galón de producto. Este producto se 

obtiene mediante la siguiente ecuación. 

C2H5C1 +  Na4Pb -> (C2H5)4Pb + NaCl 

¿Cuántos gramos de C2H5C1 con 70 % de 

pureza son necesarios para producir 

suficiente plomo tetraetílico para 1 000 

galones de gasolina?

P.A. (u.m.a): Pb =  207 , Cl=35,5

A ) 7 577 g B) 8 431 g C )6  482g

. D) 7 245 g E) 5 671 g

30. En la combustión completa de un 

hidrocarburo parafínico gaseoso la 

contracción volumétrica es 7/15. Apartirde 

un número de moles de C 02 igual a la 
atomicidad del hidrocarburo, ¿qué volumen 

de 0 2 húmedo con H.R. = 90 % se obtiene a 

25°C y presión barométrica igual a 

768 mmHg, con eficiencia de 75 %, 

mediante la reacción de fotosíntesis?

Pv25“c =  23,8 mmHg

A ) 353,1 L B) 250,4 L C) 230,6 L

D) 272,5 L E) 261,5 L

31. Ei gas acetileno se obtiene tratando el 

carburo calcio con agua, según la siguiente 

reacción:

CaCj +  H20  -  C.H, +  Ca(OH)2 

Calcular el número de horas de servicio que 
se pueden conseguir con 0,454 kg de 

carburo en una lámpara acetileno que 

quema 56,64 litros de gas por hora a una 

temperatura de 75°F y presión de 743 torr.

A) 4,20 B) 3,11 C)2,45
D) 6,20 E) 5,20

32. En la fijación dei nitrógeno por un proceso 
de arco, se pasa aire a través de un arco 
eléctrico aplanado magnéticamente. Parte 
del nitrógeno se oxida a NO, que al enfriarse 
se oxida a N 02. Del N 02 formado, el 66 % se 
asocia com o N20 4 a 26°C. Los gases se 
pasan entonces a torres de absorción con 
agua, en donde se forma ácido nítrico según 
la siguiente reacción:

H20  +  N 02 -*  NO + HNOs 
El NO liberado en esta reacción se vuelve a 
oxidar en parte para formar más ácido 
nítrico.
En la operación de tal planta industrial ha 
sido posible producir gases dei homo de 
arco en los que el NO, mientras está 
caliente, se encuentra en un 2 % en 
volumen. Los gases se enfrían a 26°C a la 
presión de 705 mmHg antes de entrar en el 
aparato de absorción. Se pide calcular el 
peso de HN03 formado por cada 28 320 
litros de gas que entra en ei sistema de 
absorción si ia conversón a ácido nítrico del 
nitrógeno es 85 %

A ) 1,24 kg B) 1,84 kg C ) 2,4 kg
D) 1,54 kg E3.12 kg

33. Con los datos del problema anterior se pide 
calcular las presiones parciales de N 02 y 
N20 4 en el gas que entra en el aparato de 
absorción. Tener en cuenta que el aire que 
entra en el homo era de composición 
atmosférica media.

A ) N 02 =5,19 mmHg 
N20 4 =  5,04 mmHg

B) NO¡, =  5,41 mmHg 
N20 4 = 6,21 mmHg

C) NOz = 4,84 mmHg 
N20 4 =  4,94 mmHg

D) N 0 2 =  10,42 mmHg 
N20 4 =  10,81 mmHg

E) N 02 = 7,02 mmHg 
N20 4 =  7,15 mmHg

744

www.FreeLibros.me



Capítulo X V I
Estequiometría

34. En las reacciones:
KMn04 +  HjS0 4 + FeS04 -  Fe2(S 0 4) 3 
+  KjS04 +  h 2o  .

K2Cr20 7 +  HjS04 +  FeS04 —* Fe2(S 0 4) 3 
+  KjS04 +  Cr2(S04) 3 +  H20

¿Cuántos gramos de dicromato potásico son 
equivalentes a 5,0 gramos de permanganato 
pOtásiCO?
PA.(u .m .a): K =  39 , Cr =  52 , Mn =  55 

S =  32 , O =  16

A ) Menor a 5 g
B) Mayor a 12 g
C ) Entre 7 y 9 gramos
D) Entre 5 y 6 gramos
E) Entre 6 y 7 gramos

35. La nitroglicerina es un explosivo muy 
potente su descomposición se puede 
representa por:

C3H5N30 9 —* N2 + C 02 + HjO +  O,
Esta reacción genera una gran cantidad de 
calor y muchos productos gaseosos. La 
veloz formación de estos gases, así com o su 
rápida expansión, es lo que causa la 
explosión. Se obtuvo 6,55 g de 0 2 a partir de 
2x 102g de nitroglicerina. ¿Cuál es la 
eficiencia para producir oxígeno?

A ) 90 % B) 78 % C ) 65 %
D) 82 % E) 93 %

36. Una de las reacciones que se lleva a cabo 
en un alto homo en el cuál el mineral de 
hierro se convierte en hierro fundido, es:

Fe20 3 +  CO —* Fe +  C 02 
Se obtuvieron 1,64 x 103 kg de Fe a partir de 
una muestra 2,62xl03kg de Fe20 3. 
Suponiendo que la reacción es completa. 
¿Cuál es e l porcentaje de pureza de Fe20 3 
en la muestra original?

A ) 94,5 % B) 86,4 % C ) 89,6 %
D) 90,4 % E) 80,4 %

37. Se instala un homo para quemar coque a la 
velocidad de 90,9 kg por hora. El coque 
tiene la siguiente composición:

carbono ------- 89,1 %
cenizas ------- 10,9%

La eficiencia de la parrilla del hom o es tal 
que se quem a el 90 % del carbono presente 
en la carga de coque. Se suministra aire en 
exceso del 30% del necesario para la 
combustión completa de todo el carbono 
de la carga. Si supone que el 95 % del 
carbono se oxida a dióxido, formando 
m onóxido el restante. Calcular la 
composición en volumen de CO y COz que 
seden formetndo parte del geis de chimenea.

A ) 0,96 % y 84,5 % B) 0,84 % y 65,4 %
C ) 1,46% y 82,5%
D) 2,40% y 76,8% E) 0,43 % y 78,9 %

38. El ácido fosfórico H3P 0 4, es un compuesto 
muy importante usado para hacer 
fertilizantes. El H3PO., puede prepararse en 
un proceso de dos etapas:
P4 +  0 2 -*  P4O,0
P4Ol0 +  h 2o  -  H3P 0 4
Hacemos reaccionetr 272 gramos de fósforo
con exceso de oxígeno y forman decaóxido
de tetrafósforo, P4O|0, con un rendimiento
del 89,5 %. En la reacción de la segunda
etapa se obtiene un rendimiento de H3P 0 4
del 96,8 %. ¿Qué masa de H3P 0 4 se
obtiene?.
PA (u .m .a ): P =  31 0 = 1 6

A ) 746 g B) 846 g C ) 646 g
D) 724 g E) 824 g

39. Alrededor de la mitad de la producción 
mundial de pigmentos para pinturas implica 
la formación de T i0 2 (sólido blanco). Las 
reacciones implicadas a partir una mena 
que contiene pequeña cantidad de rutilo 
(T i0 2)  son:
T i02 + C + Cl2 - »  TiCl4 + c o 2 +  CO 
T iC14 + 0 2 -* T i02 + Cl2 
El último proceso permite obtener T i02 de 
alta pureza con una eficiencia de 93 %. Si el 
primerproceso tiene una eficiencia de 70 %. 
¿Cuántos kilogramos de T i0 2 podrían 
producirse a partir de una tonelada de una 
mena con 0,75 % de rutilo?
PA .: Cl =  35,5 Ti =  48 0 = 1 6

A) 5,64 kg B) 4,56 kg C) 4,88 kg
D 3,78 kg E) 6,20 kg
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