
 

 

 

 

 

 

 

 

Dirección de Materiales Didácticos

Dirección: Bruno De Angelis

Departamento de procesamiento didáctico y bibliografía digital: Ana Elbert

Procesamiento didáctico: Adys González de la Rosa y María Esther Walas

Diseño gráfico y multimedia: Débora García

División bibliografía digital: Rosana Flores

Asistencia al Departamento: Mirta Isern y Paola Pereira

 

 

Química I
María Silvina Fornasari y Juliana PalmaN

QUÍMICA I

Z

DIRECCIÓN DE MATERIALES DIDÁCTICOS

 Química I

Menú



Legales

 

Procesamiento didáctico: Bruno De Angelis y María Wallas

Diseño y programación: Débora García

ISBN: 978-987-774-000-4

Primera Edición: Mayo 2018

 

 

Dirección de Materiales Didácticos

Secretaría de Educación Virtual

© Universidad Virtual de Quilmes, 2018

Roque Sáenz Peña 352, (B1876BXD) Bernal, Buenos Aires

Teléfono: (5411) 4365 7100 http://www.virtual.unq.edu.ar 

 

La Universidad Virtual de Quilmes de la Universidad Nacional de Quilmes se reserva la facultad de disponer de
esta obra, publicarla, traducirla, adaptarla o autorizar su traducción y reproducción en cualquier forma, total o
parcialmente, por medios electrónicos o mecánicos, incluyendo fotocopias, grabación magnetofónica y
cualquier sistema de almacenamiento de información. Por consiguiente, nadie tiene facultad de ejercitar los
derechos precitados sin permiso escrito del editor.

Queda hecho el depósito que establece la ley 11723.

 

ESTADÍSTICA

Z

DIRECCIÓN DE MATERIALES DIDÁCTICOS

 Química I

Menú

http://www.virtual.unq.edu.ar/


Índice general

1. Las propiedades y la estructura de
la materia

2. Átomos e iones

3. Las uniones químicas

4. Propiedades de gases, líquidos y
sólidos

5. Soluciones

6. Reacciones químicas: cinética y
equilibrio

7. Química nuclear

Referencias bibliográficas

Introducción
Incorporar la visión de la Química para analizar un fenómeno natural requiere de la correcta interpretación y de
la aplicación de leyes y principios que no siempre están de acuerdo con el enfoque más intuitivo. Este es un
problema común a otras ciencias naturales. Estamos acostumbrados a describir y dar explicación de los
fenómenos que nos rodean utilizando nuestra observación, la cual se basa en un nivel de percepción
macroscópico. Este nivel muchas veces es satisfactorio y da lugar a conclusiones válidas. Sin embargo, la
interpretación de otros procesos descansa en el nivel no observable de los constituyentes submicroscópicos de
la materia, donde muchas de las leyes del mundo macroscópico fracasan. Para poder entender estos fenómenos
es necesario tener conocimientos que no resultan fáciles de asimilar en términos intuitivos. El presente curso es
introductorio y trata el conjunto de los temas centrales de la Química: la composición de la materia y sus
transformaciones.

Una presentación absolutamente rigurosa de algunos de los temas incluidos en este Material Didáctico
Multimedia excede los objetivos de un curso introductorio. En tales casos, la presentación se hace de acuerdo
con el modelo científico actualmente aceptado, destacando las conclusiones alcanzadas con los desarrollos
teóricos más avanzados, pero sin explicitar dichos desarrollos. En todos los casos hemos tratado de evitar
explicaciones que, en el afán de ser sencillas, puedan llevar a interpretaciones equivocadas.

Los temas tratados en las diferentes unidades están fuertemente interrelacionados. Hacer evidentes estas
relaciones, a fin de potenciar los análisis de cada tema, es uno de los objetivos de este curso. Las actividades se
encuentran al final de cada unidad con el propósito de ser realizadas al terminar el estudio de los contenidos
propios de la unidad y así contar con una visión más completa del tema en el momento de resolverlas. El
material incluye también referencias para poder ampliar los diferentes temas tratados y recursos audiovisuales
destinados a facilitar la mejor interpretación de algunos conceptos y de los aspectos prácticos de algunas
rutinas de laboratorio.

Problemática del campo
La Química permite entender muchos de los fenómenos que nos rodean. Su contribución a la comprensión de
dichos fenómenos ha constituido la base de numerosos avances logrados en la industria, la medicina, la
conservación del medio ambiente y la mejora de la calidad de vida. El desarrollo de fármacos más selectivos,
con menos efectos colaterales, el mejoramiento de la calidad del suelo, el reemplazo de plaguicidas tóxicos por
otros menos nocivos para la salud, son algunos de los ejemplos de los aportes en los que la Química ha ocupado
un lugar importante. También podrá decirse que parte de sus aportes han sido negativos, pero no hay que
olvidar que es el uso del descubrimiento lo que le da su connotación negativa o positiva. Un ejemplo típico, que
suele plantearse para invocar las connotaciones negativas de un descubrimiento científico, es la bomba atómica.
El descubrimiento subyacente es la radiactividad. Su uso en medicina ha permitido el diagnóstico y tratamiento
de enfermedades que antes no se podían diagnosticar tempranamente; y también ha permitido tratarlas, ya sea
para poder curar o para extender la vida del paciente. Otro aspecto interesante de la Química son las relaciones
que establece con otras ciencias. Así, muchas de sus explicaciones descansan en las leyes de la Física y en el uso
de herramientas matemáticas. Por otro lado, los conocimientos básicos de Química son necesarios para poder
dar explicación a problemas que estudian la Biología, la Geología, la Medicina, la Genética y la Agronomía,
entre otras. El desarrollo de nuevos materiales, como los componentes de los chips de una computadora, el
diagnóstico de una enfermedad genética o los daños que el agujero de ozono provoca en los seres vivos
requieren de conocimientos de Química.

Al estudiar Química transitamos permanentemente entre el nivel macroscópico en el que realizamos nuestras
observaciones y mediciones en el laboratorio y el nivel submicroscópico, cuyas características y leyes dan lugar
al comportamiento observado macroscópicamente. En una primera instancia, este salto de niveles puede
presentar una cierta complejidad. Sin embargo, una vez asimilado este ida y vuelta entre estos dos niveles, se
adquiere una nueva visión de los fenómenos naturales. Esta perspectiva está basada en el comportamiento de
los verdaderos causantes de dichos fenómenos, que son los electrones, los átomos, las moléculas y los iones que
forman parte de los materiales observados. Entonces, la experiencia de estudiar Química se vuelve más
interesante y entretenida.

Reflexiones sobre el aprendizaje de la asignatura en el entorno
virtual
En este curso se presentan los conceptos fundamentales de la Química. Estos conceptos pueden ser
comunicados o transmitidos de maneras diferentes. En este sentido, el entorno virtual brinda una plataforma
que multiplica las posibilidades para establecer esta comunicación. Así, a la típica presentación de un material
escrito, el entorno virtual agrega los foros de discusión en los que alumnos y profesores pueden interaccionar de
manera asincrónica, cada cual eligiendo el momento más conveniente para su participación. Además, el
entorno virtual es particularmente adecuado para la utilización de recursos audiovisuales: dibujos, gráficos
tridimensionales interactivos, simulaciones y videos. El uso de estos recursos suele tener un impacto muy
positivo en el proceso de aprendizaje de la Química, ya que logran transmitir con simpleza situaciones que son
mucho más difíciles de explicar con palabras.

Debemos notar, sin embargo, que la adquisición de un concepto no depende solo de la forma en la que este sea
comunicado. No hay ningún medio de transmisión que garantice la adquisición o aprehensión de conceptos por
parte de los alumnos. Es necesario un proceso de reflexión interna sobre el material presentado, proceso que
requiere su tiempo. De todas maneras, para colaborar con dicho proceso, el material didáctico contiene
preguntas y problemas sobre los contenidos de cada unidad. Estos han sido elegidos a fin de poner a prueba la
comprensión alcanzada por los alumnos.

Por último, es importante destacar que hay una parte del aprendizaje de la Química que no es abarcado por los
contenidos del curso. Es la que se refiere al trabajo experimental de laboratorio. En forma teórica se puede
explicar cómo se prepara una solución, qué materiales utilizar, cuánto soluto pesar para obtener un volumen
dado de solución, etc. Incluso es posible mirar videos sobre cómo realizar esta tarea. Pero nada de eso
reemplaza las destrezas que se adquieren cuando las cosas se hacen con las propias manos. En otras palabras,
este curso brinda los fundamentos teóricos de la Química en forma conceptual, utilizando todas las
herramientas que el entorno virtual provee. Estos conocimientos son de suma utilidad al momento de
comprender o diseñar los protocolos que se utilizan en el laboratorio de Química. Pero la capacidad de poder
llevar a cabo dichos protocolos de manera segura, prolija y eficaz queda por fuera de los contenidos de este
curso y debe ser incorporada en alguno de los cursos complementarios.

Mapa conceptual

Objetivos del material
El objetivo general del material es que los alumnos adquieran los principios fundamentales de la Química, a fin
de mejorar su comprensión de las propiedades de los materiales, así como de las razones que motivan sus
transformaciones.

En particular, aspiramos a que el alumno:

conozca la estructura de los átomos y las propiedades que determinan su capacidad para reaccionar;
comprenda los procesos por los cuales los átomos se transforman en iones o se combinan entre sí para
formar moléculas;
sea capaz de representar los cambios físicos y químicos en forma correcta, tanto  cuali
como cuantitativamente;
pueda relacionar las propiedades macroscópicas de sólidos, líquidos y gases con el comportamiento
submicroscópico de sus partículas constituyentes;
adquiera una visión submicroscópica de los procesos que tienen lugar durante los cambios físicos y
químicos;
entienda el proceso de disolución y sus determinantes moleculares;
sea capaz de realizar estudios cuantitativos para el trabajo con soluciones, empleando diversas unidades
de concentración;
conozca los principales factores que condicionan la velocidad de los cambios químicos;
comprenda las diferencias entre reacciones químicas y reacciones nucleares;
tenga presente los principales factores que condicionan la inestabilidad de los núcleos de los átomos. 
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1. Las propiedades y la estructura de la materia

Objetivos
Adquirir y emplear el vocabulario básico relacionado con el concepto de materia.
Diferenciar entre las propiedades físicas de una sustancia y sus propiedades químicas.
Conocer las características generales de los tres estados de agregación de la materia.
Clasificar la materia según su composición. Incorporar los conceptos de sustancia pura, elemento,
compuesto y mezclas.
Diferenciar las transformaciones físicas de las químicas.

1.1. Materia

Para iniciarnos en el estudio de las propiedades y la estructura de la materia, es necesario introducir una
serie de términos y definiciones que resultarán de ayuda para poder describir y explicar los temas que con
posterioridad se desarrollarán en esta misma unidad y en las siguientes. Por otra parte, las ideas intuitivas
que se tienen acerca de la descripción de fenómenos cotidianos muchas veces son erróneas. Tales ideas y
sus limitaciones aparecerán, a lo largo de las unidades, contrastadas con las que se consideran correctas.

1.1.1. Significado del término “materia” desde la perspectiva de la química. Ideas
intuitivas

Como se ha mencionado en la Introducción de la Carpeta de trabajo, la Química es la ciencia que estudia
la composición, estructura y propiedades de la materia y sus transformaciones. No nos resulta difícil saber
qué es la materia en términos intuitivos: es lo que compone todo lo que se puede tocar, lo que ocupa un
lugar en el espacio, lo que tiene masa. La masa de un objeto es una medida de la cantidad de materia que
contiene el objeto.

La pregunta "¿qué es la materia?" es de las que los metafísicos plantean y se responden en enormes libros
de increíble oscuridad (RUSSELL, 1959: 141).

La masa de cualquier objeto es proporcional a su peso (a mayor masa, mayor peso) pero masa y peso no
son sinónimos. El peso depende de la gravedad y es una fuerza. Una persona en la superficie terrestre
tendrá la misma masa, es decir, la misma cantidad de materia que en la superficie lunar. Sin embargo,
como la fuerza de gravedad en la Luna es distinta que en la Tierra, tendrá un peso diferente. El uso
indistinto de masa y peso como sinónimos –uso presente en varios libros de química– está basado en que,
en general, los trabajos de laboratorio ocurren en la superficie terrestre, es decir, en las mismas
condiciones gravitatorias.

La definición intuitiva de materia, sin embargo, no resulta satisfactoria al tratar de explicar ciertos
fenómenos. Por ejemplo, la desviación de la trayectoria de la luz por influencia de la gravedad de una
estrella, hecho que muestra que la luz se comporta como si tuviera masa. Para poder explicar fenómenos
como este, Einstein (Ulm 1879-Princeton 1955) demostró que la masa puede convertirse en energía y
viceversa según la igualdad:

E = mc

En esta igualdad, E es la energía, m la masa y c la velocidad de la luz cuando se propaga en el vacío, a
300.000 kilómetros/segundo. Así, la energía y la masa están relacionadas y pueden interconvertirse.

Fuente: Clarin.com <https://www.clarin.com/rn/ideas/historia/Einstein-llego-Plata_0_Sy47m1bowXx.html>.

Nuestra idea intuitiva de materia parece similar a la que tenían los científicos hasta finales del siglo XIX.
En el contexto de la química, no obstante, podemos manejarnos con nuestra idea intuitiva de materia,
considerarla en su análisis como independiente de la energía y aun así ser lo suficientemente correctos en
muchas de nuestras descripciones y conclusiones. Sin embargo, es necesario tener en cuenta que esta
definición de materia no es válida para estudiar cualquier fenómeno que nos interese. Como sucede en
otros campos de la ciencia, para la descripción de un fenómeno o problema es posible adoptar un marco
teórico que, si bien se sabe que no es absolutamente correcto, puede utilizarse si se tienen en cuenta sus
limitaciones (ámbito de validez).

HETCH, H. (1987), Física en perspectiva, Addison Wesley Iberoamericana, Delaware, Capítulo 9.

Los fenómenos cotidianos y muchas de las experiencias que tienen lugar en los laboratorios de química
involucran cantidades de materia lo suficientemente grandes como para poder apreciar estos procesos a
simple vista. Sin embargo, la interpretación de estos fenómenos y experiencias descansa en un nivel de
descripción que requiere del conocimiento de los bloques de construcción –no visibles a simple vista– que
componen la materia.

1.1.2. ¿Cómo está formada la materia? Revisión histórica

En este apartado se hará una breve descripción histórica de las ideas que se fueron sucediendo para
explicar cómo está formada la materia. Son varios los términos y expresiones que surgieron de estos
aportes y que se siguen utilizando actualmente, aun con sus ambigüedades y limitaciones. De allí que esta
descripción es de utilidad para mejorar la compresión de este texto.

Los filósofos en la Antigua Grecia trataron de explicar cómo se compone el mundo que nos rodea y
desarrollaron el concepto de elemento para referirse a los bloques primarios fundamentales a partir de
los cuales se pueden construir todos los materiales que podamos encontrar. Si bien el concepto actual de
elemento N es bastante parecido al de aquella época, las características necesarias para definir qué es un
elemento fueron variando a lo largo de la historia, con sucesivas correcciones basadas en la observación y
el descubrimiento de nuevos materiales. Un objeto de hierro se oxida, se transforma en una nueva
sustancia por contacto con el aire; una rama en una fogata se convierte en cenizas. ¿Serán el hierro o la
madera manifestaciones diferentes de alguna sustancia más fundamental? Con este criterio, Empédocles
N sostenía que la materia está compuesta por solo cuatro sustancias fundamentales o elementos: el aire,
el fuego, la tierra y el agua, que al combinarse en distintas proporciones pueden dar origen a cualquier
sustancia.

Por otro lado, Anaxágoras N –contemporáneo de Empédocles– postuló que los elementos, a los que
llamó “semillas” o “gérmenes”, eran entidades diminutas, microscópicas.

AristótelesN, tomando las ideas de Empédocles, elaboró una teoría para explicar la naturaleza de la
materia. A los cuatro elementos ya definidos agregó un quinto para poder explicar cómo estaban
constituidas las estrellas que se mueven por el cielo sin caerse. Las estrellas debían estar hechas por un
elemento perfecto, diferente de cualquiera de los objetos de la Tierra. Este quinto elemento se llamó éter,
y posteriormente fue denominado quintaesencia (quinta sustancia). De acuerdo con estas ideas, las
propiedades de cada elemento dependían de la combinación de atributos N, pero estos atributos –según
Aristóteles– podían cambiar y causar la transformación de un elemento en otro.

Las ideas de Aristóteles primaron hasta muy avanzado el siglo XVII y fueron sostenidas incluso por la
Iglesia, por lo que cuestionarlas era considerado una herejía. Sin embargo, y como hoy sabemos, no eran
correctas. Durante el siglo XVII y mientras los alquimistas N aún trataban de fabricar oro a partir de
otros metales, se habían encontrado sustancias como el plomo, el mercurio y el azufre, que no eran una
sustancia única, ni podían descomponerse en ninguno de los elementos de Aristóteles.

Fue un alquimista irlandés de familia aristocrática, Robert BoyleN, quien en el siglo XVIII y basado en
sus experimentos definió al elemento como “una sustancia material homogénea que no puede
simplificarse más o descomponerse por ningún procedimiento físico o químico” (Boyle, 1661) N. Estos
elementos pueden combinarse para generar compuestos, que sí podrán descomponerse en los
elementos que los constituyen.

Por elemento entiendo cuerpos primitivos y simples que no están formados por otros, ni pueden ser
obtenidos unos de los otros. Los elementos son, pues, los ingredientes de que se componen
inmediatamente y en que se resuelven todos los cuerpos llamados perfectamente mixtos (BOYLE, 1661).

En la antigua Grecia, al desarrollo del concepto de elemento se sumó la discusión sobre la continuidad o
discontinuidad de la materia. ¿Es posible dividir infinita y sucesivamente una porción de materia, un
cuerpo, y que las sucesivas porciones, cada vez más pequeñas, sigan conservando las propiedades de la
porción original?

Demócrito N sostuvo que, aunque parezca que los cuerpos son continuos, la materia está compuesta por
partículas microscópicas, invisibles a simple vista, que adoptan distintas formas; partículas que son
indivisibles e indestructibles en el tiempo. Demócrito las llamó átomos, que significa “no divisible”. Para
él, la materia estaba compuesta por átomos y vacío. Bajo esta concepción –el atomismo– la materia no
es continua.

Esta pregunta de la división infinita y sucesiva de la materia es ciertamente contradictoria. Las
propiedades de los distintos materiales, que sirven para caracterizarlos y diferenciarlos unos de otros,
como la temperatura de fusión, la densidad o la conductividad eléctrica, requieren tener grandes
cantidades de ese material. Nadie podría decir cuál es la temperatura de fusión de un átomo ni de un
puñado de ellos porque estas propiedades reflejan el comportamiento de grandes cantidades de átomos.
Más adelante se verá qué tipo de evidencia necesitamos para defender o sostener el concepto de
discontinuidad de la materia.

La idea intuitiva de materia continua descansa en que no podemos ver los átomos y en que muchas
propiedades que se manifiestan cotidianamente, aun en laboratorios científicos, muestran a los materiales
como continuos N. También Aristóteles sostenía que la materia era continua, no aceptaba la idea de
vacío: todo espacio tiene que estar lleno de materia porque es a través de ella que se transmite cualquier
efecto. Como en el caso de los elementos, la doctrina de Aristóteles fue aceptada durante siglos, pero
ahora sabemos que no es cierta.

En el año 1647, Pierre Gasendi N, un sabio francés, afirmó que todas las sustancias estaban compuestas
por partículas indivisibles –los átomos–, reafirmando así las ideas de Demócrito y negando, por tanto, las
ideas de Aristóteles. Para Gasendi, los átomos se diferenciaban entre sí por sus tamaños, formas y masa.
Además, consideraba que, por combinación de estos átomos, se podían generar todos los cuerpos
presentes en la naturaleza. En cada cuerpo, los átomos se unen en pequeños grupos a los que llamó
moléculas, que significa “masas pequeñas”.

Posteriormente, en el siglo XVIII, el químico ruso Mijail Lomonósov N clasificó las moléculas en
homogéneas y heterogéneas para diferenciar a las que estaban formadas por la combinación de un solo
tipo de átomo de las que involucraban a más de uno. Si un cuerpo estaba formado por moléculas
homogéneas se lo consideraba simple; contrariamente, si las moléculas que constituían un cuerpo eran
heterogéneas se lo consideraba mixto o compuesto.

El concepto actual de elemento descansa en una visión atomista y microscópica de la composición de la
materia. Al presente se conocen más de cien elementos, entre los cuales no están incluidos aire, fuego,
tierra ni agua. Las ideas atomistas de Demócrito fueron muy resistidas y recién en el siglo XIX surgieron
argumentos convincentes que apoyaban la existencia de los átomos. John Dalton N, maestro de escuela y
químico inglés, realizó numerosas experiencias de laboratorio que dieron un aval sólido al atomismo y
postuló una serie de definiciones que se han venido usando desde entonces casi sin cambios, por
concordar con todos los experimentos y modelos teóricos. Antes de revisar los postulados de Dalton puede
ser conveniente pasar al siguiente apartado.

Varios conceptos y términos incluidos en estos últimos párrafos pueden parecer en esta instancia
confusos. Iremos precisando sus significados en el transcurso de esta unidad.

1.1.3. Átomos, moléculas e iones

A lo largo de las páginas anteriores, la descripción histórica tal vez haya dejado ambigüedades en el
significado de varios términos como, por ejemplo, átomos, elementos, moléculas. En este apartado se
presentarán las definiciones actuales con total precisión y se dejará para el final la definición de elemento.
Comenzaremos con la caracterización de las partículas que forman la materia: los átomos, moléculas e
iones. Como se verá más adelante, en la Unidad 2, los átomos están formados por partículas
subatómicas, pero para analizar e interpretar muchas de las propiedades de la materia se suele situar la
descripción en el nivel de los átomos, las moléculas y los iones. Al proceder de esta manera, se dice que se
hace una descripción de la materia “a nivel molecular”.

Los átomos son partículas eléctricamente neutras, y se conocen actualmente más de cien clases distintas.
La mayoría de los átomos tienen una fuerte tendencia a combinarse unos con otros, ya sean de la misma
clase o de diferente clase. Por este motivo raramente se encuentran en la naturaleza compuestos formados
por una sola clase de átomos. De las combinaciones entre átomos pueden resultar dos tipos diferentes de
partículas: las moléculas y los iones.

En las moléculas, dos o más átomos se unen muy fuertemente entre sí. La fuerza de estas uniones hace
que todos los átomos que forman la molécula se muevan de manera conjunta y actúen como una nueva
unidad.

Fuente: <https://commons.wikimedia.org/wiki/File:Water_molecule_3D.svg>

También los metales están formados por átomos que interaccionan entre sí. Pero hay una diferencia
fundamental entre las uniones que tienen los átomos en una molécula y las uniones de los átomos en un
metal. En la molécula, cada átomo está unido a un número limitado de átomos vecinos (como máximo
seis y típicamente cuatro o menos de cuatro). En un trozo de metal, por el contrario, cada átomo puede
considerarse unido a todo el resto de los átomos que componen la muestra metálica.

Los iones, por último, son partículas que tienen una carga eléctrica neta, negativa o positiva. La sal de
mesa, por ejemplo, está formada casi completamente por iones de cloruro e iones de sodio (cloruro de
sodio). En el caso del cloruro de sodio, no es correcto emplear el término “molécula” para describir las
unidades que lo constituyen (Gráfico 1.2). En las unidades 2 y 3 se incorporarán los conceptos necesarios
para la correcta descripción de sustancias de este tipo.

Fuente: <https://commons.wikimedia.org/wiki/File:Sodium-chloride-3D-ionic.png>.

Las partículas que forman el helio son átomos de helio y las que forman el cobre son átomos de cobre. Sin
embargo, tienen propiedades muy distintas. Las partículas que forman el agua son moléculas de agua y
las que forman el cloruro de sodio son iones cloruro e iones sodio.

Desde otro punto de vista, tenemos otra descripción de cómo está formada la materia: por elementos o
compuestos. Como se mencionara anteriormente, la actual definición de elemento requiere del
conocimiento de la estructura del átomo, que se desarrollará en la Unidad 2. Un elemento se define
como sustancia que está formada por una sola clase de átomos. Por ejemplo, si la sustancia es cobre,
estará formada por átomos de cobre, y en este caso se dirá que todos los átomos son de la misma clase:
átomos de cobre. Lo mismo podemos decir de un diamante, está formado por átomos de carbono, todos
de carbono. Es importante destacar que al hablar de elemento no se hace referencia a si esos átomos de
cobre, por ejemplo, están unidos entre sí, ni de qué manera. Todas las definiciones de elemento
corrientemente en uso no hacen ninguna referencia a si hay o no unión entre los átomos del mismo tipo.

No se puede transformar un átomo de cobre en un átomo de carbono o de otro elemento haciendo
reacciones químicas, como creían los alquimistas. Transformar una clase de átomos en otra requiere de
procedimientos muchísimo más complicados, que forman parte del estudio de la física nuclear, y aun así
no se pueden lograr actualmente todas las transformaciones imaginables, ni muchas menos. Cada
elemento tiene asociado un símbolo químico que se usa para representarlo y algunos de ellos se incluyen
en la Tabla 1.1.

 

Tabla 1.1. Nombres y símbolos de algunos elementos

Nombre Símbolo

Aluminio Al

Azufre S

Calcio Ca

Carbono C

Cloro Cl

Estaño Sn

Flúor F

Helio He

Hidrógeno H

Hierro Fe

Nitrógeno N

Oxígeno O

Plata Ag

Plomo Pb

Sodio Na

Yodo I

 

Algunos elementos pueden existir bajo la forma de moléculas, pero en este caso las moléculas están
formadas por la combinación de átomos de una misma clase. El oxígeno que respiramos está formado por
moléculas. Cada molécula de oxígeno está formada por la combinación, por la unión, de dos átomos de
oxígeno. Aun en este caso hablamos del O  como una forma elemental. También el ozono, O , es una
forma elemental del oxígeno y cada molécula de ozono está formada por la unión de tres átomos de
oxígeno. Es decir, el oxígeno se presenta mayoritariamente, según las condiciones, bajo dos formas
elementalesN.

A las distintas formas elementales de un elemento se las llama formas alotrópicas o alótropos
(Gráfico 1.3).

Fuente: <https://commons.wikimedia.org/wiki/File:Oxygen_molecule.png> y <https://es.wikipedia.org/wiki/Ozono#/medi
a/File:Ozone-CRC-MW-3D-vdW.png>

Los compuestos se forman por la combinación de átomos de distinto tipo de iones. Tampoco la definición
de compuesto describe cómo estos átomos distintos se encuentran en la sustancia: el agua está formada
por moléculas y el cloruro de sodio está formado por iones, y ambos son compuestos. Para poder saber si
una determinada sustancia pura es un elemento o un compuesto, tendremos que intentar descomponerla
en sustancias más simples. Si el resultado de este proceso genera una sola clase de átomos, entonces
estaremos en presencia de un elemento; en cambio, si resultan dos o más tipos de átomos, hablaremos de
compuestos.

Finalmente, y habiendo completado definiciones, podemos presentar los postulados de John Dalton, un
resumen de su teoría de la naturaleza atómica de la materia:

Cada elemento está compuesto por partículas indivisibles y extremadamente pequeñas llamadas
átomos.
Todos los átomos de un elemento dado son idénticos; los átomos de elementos diferentes son
diferentes.
Los átomos de un elemento dado no se transforman en otros tipos de átomos mediante reacciones
químicas; los átomos no se crean ni se destruyen en las reacciones químicas.
Los compuestos se forman cuando se combinan átomos de más de un elemento. Un compuesto dado
siempre contiene la misma combinación en tipo y número de átomos.

ASIMOV, I. (1983), La búsqueda de los elementos, Plaza & Janes, Barcelona.

El siguiente video de Educatina, “Escuela Atomista: Leucipo y Demócrito”, parte 1, Filosofía, permite
profundizar sobre el atomismo en la Antigua Grecia:

Escuela Atomista: Leucipo y Demócrito - parte 1 - Filosofía - Educatina
Compartir

<https://www.youtube.com/watch?v=MtDBWlf5Eq4>

 

“Érase una vez el hombre”. Si bien es un dibujo animado, marcó una época por el enfoque científico y el
apego a los modelos científicos vigentes:

Democrito y el átomo
Compartir

<https://www.youtube.com/watch?v=gvlcnNbxRdo>

1.1.4. Sistemas materiales

La interpretación correcta de cualquier fenómeno que nos interese estudiar requiere de la correcta
definición de lo que queremos observar. En este sentido, es necesario acotar y definir la porción del
universo en la que estará centrado nuestro análisis y separarla del resto del universo. Esta porción del
universo que se define como objeto de estudio se llama sistema o sistema materialN. El resto del
universo que no constituye el sistema se llama entorno. También es necesario, para la interpretación del
fenómeno que nos interesa, reconocer que el sistema y el entorno pueden interactuar a través del
intercambio de materia y/o energía. De acuerdo con el tipo de intercambio que el sistema pueda
establecer con el entorno se clasifican en:

 

Sistema abierto: aquel que puede intercambiar materia y energía con el entorno. Por ejemplo,
cualquier célula de nuestro cuerpo, ya que intercambia energía con su entorno (para regular su
temperatura, por ejemplo) y además intercambia materia con su entorno (ingresan agua y otras
sustancias nutritivas, por ejemplo).
Sistema cerrado: aquel que puede intercambiar energía con el entorno, pero no materia. Por
ejemplo, el aire contenido en un globo bien cerrado y que suponemos que no tiene pérdidas. Puede
intercambiar energía con el entorno, puede calentarse el aire, por ejemplo, pero no puede
intercambiar materia.
Sistema aislado: es el que no puede intercambiar ni materia ni energía con el entorno. Por
ejemplo, idealmente un termo con agua tibia en su interior y tapado constituye un sistema aislado,
ya que no intercambia ni materia ni energía con su entorno.

Todos los ejemplos que describimos requieren de una cierta abstracción y simplificación de la realidad.
Así, si el termo fuera un sistema aislado ideal, el agua en su interior nunca cambiaría de temperatura,
cosa que por experiencia sabemos que no ocurre. Otra suposición es pensar el globo inflado con aire como
sin pérdidas.

1.2. Clasificación de los sistemas materiales

Los dos criterios más usados para clasificar los sistemas materiales están basados en el estado físico del
sistema o en su composición

1.2.1. Clasificación basada en el estado físico: los estados de agregación de la
materia

Una porción de materia, un sistema material, puede presentarse fundamentalmente en tres estados de
agregaciónN: sólido, líquido o gaseoso.

La definición de estado es más amplia que la de “estado de agregación”. Dentro de cada estado de
agregación, una sustancia puede presentarse en más de un estado, los cuales difieren en alguna
propiedad tal como la temperatura, la presión, etc. El agua que sale de la canilla y el agua calentada para
tomar mate tienen el mismo estado de agregación, el líquido, pero se encuentran en diferente estado
porque tienen distinta temperatura.

Estos tres estados de agregación tienen propiedades distintas. Los gases no tienen ni forma ni volumen
propio, adoptan la forma y el volumen del recipiente que los contiene. Podemos comprimir un gas con
facilidad, es decir, forzarlo a ocupar un volumen menor, y también expandirlo para que ocupe un volumen
mayor sin demasiada dificultad. Un líquido adopta la forma del recipiente que lo contiene, pero tiene
volumen propio. Un sólido tiene forma y volumen propios, definidos. Los líquidos y los sólidos son
difíciles de comprimir y expandir. Las diferentes características de los gases, líquidos y sólidos residen en
el modo en que las partículasN que los forman interaccionan entre sí bajo determinadas condiciones.
Para poder analizar y comprender estas diferencias tendremos que profundizar nuestro conocimiento
acerca de la constitución microscópica de la materia.

1.2.2. Clasificación basada en la composición. Sustancias puras y mezclas
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representan los dos átomos de hidrógeno.
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Gráfico 1.4. Elementos, compuestos, sustancias puras, mezclas

PPara reflexionar +
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Gráfico 1.7. Fotografías de leche cruda y con distintos procedimientos de
homogeneización vistas con microscopio óptico

LLeer con atención

LLeer con atención

APara ampliar

Gráfico 1.8. La sangre es una mezcla compleja

Gráfico 1.9. Clasificación de los sistemas materiales
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Muchas de las formas de materia que encontramos a diario no están constituidas por una única sustancia.
El aire que respiramos, el café que bebemos, el agua que sale de la canilla, son todos ejemplos de mezclas
de sustancias. Podemos tomar una muestraN de aire y descomponerla en diferentes sustancias puras.
Así, una sustancia pura es aquella porción de materia que tiene una composición fija y propiedades
características. A las sustancias puras las podemos clasificar a su vez en elementos y compuestos, ya
mencionados anteriormente.

Podemos considerar el agua para repasar las definiciones que fueron apareciendo a lo largo de la unidad.
Si tenemos agua y solamente agua, estamos en presencia de una sustancia pura. Al analizar las partículas
que la forman, diremos que son moléculas, y para que sean moléculas de agua tendrán que respetar el
tipo de átomos que las forman (hidrógeno y oxígeno), la cantidad (dos de hidrógeno y uno de oxígeno) y
el modo en que se acomodan (Gráfico 1.1). Como sus moléculas involucran dos clases de átomos
diferentes, oxígeno e hidrógeno, entonces el agua es un compuesto.

Si tomáramos una muestra de agua pura y la dividiéramos en porciones cada vez más pequeñas, llegaría
una instancia en la que tendríamos una sola molécula de agua. Si intentáramos dividir esta molécula en
sus átomos constituyentes, dos hidrógenos y un oxígeno, ya no tendríamos agua. Análogamente, si se
cambiara el número o tipo de átomos en la molécula de agua, ya no sería agua.

Las mezclas son combinaciones de dos o más sustancias puras en las que cada sustancia puraN o
componente de la mezcla conserva su identidad química y, por ende, sus propiedades. Por ejemplo, si
agregamos una pizca de sal de mesa a un litro de agua pura, habremos formado una mezcla de dos
componentes: cloruro de sodio y agua. Por evaporación del agua podremos recuperar los dos
componentes originales de la mezcla. Las proporciones de los componentes en una mezcla pueden variar,
en general, en un amplio rango, y habrá que especificarlas si se quiere repetir exactamente la preparación
de la misma mezcla. En el Gráfico 1.4 se esquematizan las diferencias entre elementos y compuestos
(sustancias puras) por un lado, y mezclas por otro.

Fuente: elaboración propia.

1.3. Propiedades de la materia

Para poder avanzar en la descripción de los estados de agregación de la materia y en las diferencias entre
elementos compuestos y mezclas, es necesario analizar las propiedades de la materia. Tales propiedades
se pueden clasificar en dos categorías: físicas y químicas.

Las propiedades físicas pueden ser medidas o evaluadas sin modificar la naturaleza de la sustancia que
estamos analizando. Son propiedades físicas el color, el olor, la temperatura a la que una sustancia entra
en ebullición, la temperatura a la que se congela, la densidadN, el volumen, la masa, la dureza. Podemos
tomar una muestra de agua y analizar la temperatura a la que hierve o la temperatura a la que congela, y
seguir teniendo agua en nuestra muestra.

En cambio, las propiedades químicas de una sustancia se ponen de manifiesto al transformarse en otra
cuando participa en una reacción química. Si queremos analizar la capacidad de una sustancia como el
metanoN de arder en presencia de oxígeno, es decir, la inflamabilidad del metano, debemos hacer
reaccionar una muestra de metano con oxígeno. Como resultado del proceso ya no tendremos la sustancia
original, dado que el metano y el oxígeno se habrán transformado por la reacción química en dióxido de
carbono y agua.

Algunas propiedades de las sustancias dependen de la cantidad de materia que es analizada y otras no.
Por ejemplo, el volumen que ocupa una sustancia depende proporcionalmente de la cantidad de materia
que se considera. Así, 2 kilogramos de agua ocupan el doble de volumen que 1 kilogramo de agua a la
misma temperatura. Sin embargo, hay otras propiedades que son independientes de la cantidad de
materia. Por ejemplo, tanto 1 kilo de agua líquida como 2 kilos de agua líquida se convertirán en hielo al
alcanzar los 0 °C. Esto se debe a que el punto de fusión es una propiedad que no depende de la cantidad
de materia. Las propiedades que cumplen con esta condición se denominan intensivas, mientras que las
propiedades que varían proporcionalmente con la cantidad de materia se denominan extensivas.

Otras propiedades intensivas son la densidad y el peso específico. Las propiedades intensivas son las que
se emplean para describir la sustancia. Otros ejemplos de propiedades extensivas son la masa, la cantidad
de calor liberada por la combustión de una sustancia, etcétera.

La energía liberada por la combustión de 1 litro de nafta en el motor de un automóvil será la mitad de la
liberada por la combustión de 2 litros. Para poder comparar el valor energético de los distintos
combustibles e independizarnos de la cantidad usada en el experimento, la información suele darse
asociada a una cantidad fija de sustancia, por ejemplo, la energía entregada por gramo de combustible. En
este caso, la energía liberada por un gramo de combustible durante su combustión es una propiedad
intensiva.

¿A qué conclusión llegaremos si realizamos un análisis similar al de la combustión de diferentes
volúmenes de combustible, pero considerando la ingestión de una cucharada de dulce de leche
comparada con la de dos cucharadas?

1.4. Transformaciones físicas y químicas

Tal como ocurre con las propiedades, y siguiendo un criterio similar, las transformaciones de una
sustancia pueden clasificarse en físicas y químicas. Durante una transformación física la sustancia cambia
de apariencia, pero este cambio no modifica la naturaleza de la sustancia, su composición. En cambio, si
una sustancia sufre una transformación química, también llamada reacción química, la sustancia se
transforma en otra sustancia químicamente distinta. Si bien las transformaciones químicas se tratarán en
la Unidad 6, a modo de ejemplo se representa una transformación de este tipo en el Gráfico 1.5.

Fuente: <https://1.bp.blogspot.com/-4Dx3tO3DUwA/T8u3HZIMxvI/AAAAAAAAACA/RRkOEbAEH60/s1600/Combustio
n.jpg>

1.4.1. Un ejemplo de transformaciones físicas. Los cambios de estado (de
agregación)

Ya mencionamos que los distintos estados de agregación de la materia son fundamentalmente tres: sólido,
líquido y gaseoso. Ahora podemos ver que las diferencias observadas descansan en sus propiedades
físicas. Cuando una sustancia cambia de estado de agregación está sufriendo una transformación física. Es
posible cambiar el estado de agregación de una sustancia dada modificando la temperatura de la muestra
o modificando la presión que actúa sobre esta. Cada sustancia adoptará un determinado estado de
agregación a determinada temperatura y presión. Por ejemplo, el agua se presentará como hielo hasta los
0 ºC y bajo la presión que la atmósfera ejerce a nivel del mar. A partir de los 0 ºC, fundirá y permanecerá
como líquido en estas mismas condiciones de presión atmosférica hasta los 100 ºC, cuando entrará en
ebullición, hervirá y pasará a estado gaseoso. Si observamos un charco de agua de lluvia, veremos que con
el tiempo se seca. Esta transformación también implica el pasaje de agua del estado líquido al estado
gaseoso, más correctamente llamado vapor, pero ocurre a temperatura ambiente y no a 100 ºC. En otras
palabras, no es necesario calentar un líquido hasta su temperatura de ebullición para lograr transformarlo
en vapor. La diferencia entre ebullición y evaporación radica en que, en la ebullición, todas las moléculas
de agua están en condiciones de pasar al estado gaseoso, mientras que en la vaporización solo las
moléculas de la superficie del líquido están en condiciones de pasar al vapor (Unidad 4).

1.5. Sistemas homogéneos y heterogéneos

Habiendo introducido ya las propiedades de la materia, estamos en condiciones de avanzar en la
descripción de los sistemas materiales. Si al analizar las propiedades intensivas de un sistema (material)
encontramos que estas propiedades toman el mismo valor, es decir, se obtiene el mismo número al
realizar la medición sea cual fuere la porción del sistema analizada, decimos que el sistema es
homogéneo. Son ejemplos de sistemas homogéneos: una porción de agua líquida, la mezcla formada por
una pizca de sal de mesa y un litro de agua, el aire que respiramos, un trozo de grafito o una pieza de oro.
Si, por el contrario, las propiedades intensivas del sistema toman distintos valores según la porción de
sistema analizadoN, se dice que el sistema es heterogéneo.

Son ejemplos de sistemas heterogéneos: agua líquida con un trozo de hielo, una mezcla de agua con
aceite, el granito, la arena. Vemos que un sistema puede ser homogéneo o heterogéneo aun cuando las
muestras de materia estén formadas por una sustancia pura, como el sistema constituido por agua líquida
y hielo (Gráfico 1.6). En este caso la densidad de la muestra, por ejemplo, tomará distintos valores si es
analizada en una porción de agua líquida o en una porción de hielo.

Fuente: <http://nelsonwater.com/cities/Osgoode>

¿La densidad del agua líquida a 0 ºC será mayor o menor que la del hielo a esa temperatura? ¿Cómo se
decide a simple vista cuál porción es más densa?

Sin embargo, cada vez que se analice esta propiedad –la densidad–, en la porción de agua líquida se
obtendrá un valor igual, y lo mismo sucederá con la porción de hielo (siempre que las mediciones se
realicen a la misma temperatura y a la misma presión atmosférica). Es decir, un sistema heterogéneo está
formado por dos subsistemas homogéneos o más. A cada una de las porciones homogéneas que forman
parte de un sistema heterogéneo se las llama fase. Las fases de un sistema heterogéneo tienen límites
definidos que se pueden observar a simple vista o al microscopio; a estos límites se los denomina
interfases. En el ejemplo de agua líquida y hielo, el sistema está formado por dos fases, y la interfase es
la superficie que marca los límites entre el hielo y el agua líquida.

Por otra parte, a las distintas sustancias puras que forman parte del sistema (material) analizado se las
denomina componentes. Volviendo al sistema formado por agua y hielo, tiene un solo componente –
agua–, y, como ya dijimos, dos fases –agua líquida y agua sólida (hielo) (Gráfico 1.6). En el caso de las
mezclas es claro que el número de componentes será dos o más. Por ejemplo, en el caso de una pequeña
cantidad de sal mezclada con agua, habremos formado un sistema que es una mezcla de dos
componentes: agua y cloruro de sodio.

No tenemos ninguna duda cuando decimos que el sistema agua líquida y un trozo de hielo es un sistema
heterogéneo, ya que las dos fases se pueden observar a simple vista. ¿Será siempre tan fácil reconocer un
sistema heterogéneo? Si el instrumento de medida es nuestra vista podríamos pensar que, por ejemplo, la
leche es un sistema homogéneo, incluso la medida de la densidad puede llevarnos a la conclusión
equivocada (ver el siguiente recurso “Leer con atención”). Para no cometer errores, existen instrumentos
como el microscopio y pruebas para determinar si un sistema es homogéneo o heterogéneo. Al mirar en el
microscopio una muestra de leche, podremos apreciar los glóbulos de grasa rodeados de un medio acuoso
que contiene a su vez otros componentes (Gráfico 1.7). Sin embargo, una mezcla de cloruro de sodio en
agua se mostrará como homogénea, aunque la observemos con un microscopio. Los componentes de la
mezcla en este último caso están mezclados de tal manera que no es posible distinguirlos a través de la
observación microscópica ni a través de la medición de sus propiedades físicas.

Fuente:
<https://www.hielscher.com/ultrasonication-and-its-manifold-applications-in-food-processing.htm>

Es oportuno volver a destacar que, al definir como homogéneo a todo sistema que exhibe los mismos
valores en todas sus propiedades intensivas y en todos los puntos de su extensión, estamos ante una
definición más que frente al resultado de mediciones que realmente podemos realizar en un laboratorio
químico con un equipamiento básico. Por este motivo suelen buscarse otras maneras de evaluar la
heterogeneidad u homogeneidad de un sistema material, como, por ejemplo, la microscopía o la
interacción con la luz.

1.5.1. Mezclas homogéneas: soluciones

Las mezclas homogéneas también se llaman soluciones y en ellas los componentes que las forman
tienen nombres particulares: así, al componente que está en mayor proporción se lo llama solvente y a
aquel o aquellos en menor proporción, soluto o solutos. También puede encontrarse que se define el
solvente como el componente que determina el estado de agregación de la solución. Sin embargo, puede
asignarse el nombre “solvente” a uno de los componentes sin tener en cuenta las proporciones, como
suele ocurrir con el agua como solvente (soluciones acuosas). Tanto las partículas del soluto como las del
solvente tienen las dimensiones de los átomos o de moléculas pequeñas.

Las soluciones pueden presentarse en estado gaseoso, líquido y sólido (Tabla 1.2).

 

Tabla 1.2. Clases de soluciones

Estado de la
solución

Estado del solvente Estado del soluto Ejemplo

Gas Gas Gas Aire

Líquido Líquido Gas CO  en agua (soda)*

Líquido Líquido Líquido Alcohol en agua (alcohol
medicinal)

Líquido Líquido Sólido Sal de mesa en agua

Sólido Sólido Gas Hidrógeno en platino (se
usa para almacenar
hidrógeno como
combustible)**

Sólido Sólido Líquido Mercurio en plata (se
usaba en arreglos
dentales)

Sólido Sólido Sólido Bronce (aleación***
homogénea de zinc en
cobre)

1.5.2. Mezclas heterogéneas: dispersiones coloidales y suspensiones

Las mezclas heterogéneas se dividen en dispersiones coloidales y suspensiones, y a veces suele incluirse
una tercera clase denominada mezclas heterogéneas groseras. En el caso de las mezclas heterogéneas, en
lugar de los términos “soluto” y “solvente” se usan “fase dispersa” y “fase dispersante”, respectivamente.

A las dispersiones coloidales también se las llama simplemente coloides y pueden confundirse con
soluciones si no se utiliza un método adecuado para su análisis, como mencionáramos anteriormente en el
ejemplo de la leche. El límite entre soluciones y coloides, como ocurre con la distinción en las
suspensiones, se basa en el tamaño de las partículas que forman el soluto o la fase dispersa. Así, las
partículas de la fase dispersa en los coloides tienen diámetros que van desde 0,000000001 m (1 nm)
hasta 0,0000001 metros (100 nm). Aún este tamaño de partículas dispersas es pequeño.

Los criterios de clasificación de las mezclas homogéneas y heterogéneas varían al analizar distintos textos.
En esta Carpeta de trabajo empleamos la clasificación más frecuentemente utilizada en la bibliografía
actual.

Las dispersiones coloidales se diferencian de las solucionesN en que las partículas de la fase dispersa
son lo suficientemente grandes como para dispersar la luz. Este fenómeno se denomina efecto Tyndall y
se aprecia, por ejemplo, cuando la luz solar pasa a través de una columna de humo. Las partículas de la
fase dispersa pueden sedimentar, caer, por acción de la gravedad, proceso que suele ser muy lento. Uno
de los factores que ayuda a que las partículas de la fase dispersa no sedimenten son los choques que
reciben por parte de la fase dispersante. Este efecto, el movimiento browniano, se puede detectar en el
microscopio como centelleos de luz producto de los choques. Son ejemplos de dispersiones coloidales la
leche y las proteínas en la sangre. La Tabla 1.3 incluye algunos ejemplos de coloides.

Tabla 1.3. Ejemplos de dispersiones coloidales

Tipo Fase de la partícula Fase del medio Ejemplo

Espuma Gaseosa Líquida* Crema batida

Espuma sólida Gaseosa Sólida Jabón

Aerosol Líquida Gaseosa Niebla, fijadores para el
cabello

Emulsión líquida Líquida Líquida Leche, mayonesa

Emulsión sólida Líquida Sólida Manteca

Humo Sólida Gaseosa Polvo fino u hollín en el
aire

Sol** Sólida Líquida Soluciones de almidón,
jaleas

Sol sólido Sólida Sólida Vidrio rubí

Fuente: adaptado de Burns (2011: 427).
 

En las suspensiones, las partículas dispersas o suspendidas tienen diámetros aún mayores que las
partículas de las dispersiones coloidales. La Tabla 1.4 reúne, a modo de resumen, las características más
comúnmente usadas para caracterizar las soluciones, las dispersiones coloidales y las suspensiones.

 

 

Tabla 1.4. Características de soluciones, dispersiones coloidales y suspensiones

Soluciones Dispersiones coloidales Suspensiones

Todas las partículas tienen
tamaños similares al de los
átomos o moléculas pequeñas
(0,1-1 nm)

Las partículas de al menos uno
de los componentes son mayores
que en el caso de las soluciones
(1-1000 nm)

Las partículas de por lo menos
uno de los componentes pueden
verse individualmente con un
microscopio de bajo poder
(mayores que 1000 nm)

Más estables a la gravedad Menos estables a la gravedad Inestables a la gravedad

Transparentes (pero a menudo
con color)

A menudo translúcidas u
opacas, pero pueden ser
transparentes

A menudo opacas, pero puede
haber translúcidas

Sin efecto Tyndall Efecto Tyndall No es aplicable (las
suspensiones no pueden ser
transparentes)

Sin movimiento browniano Movimiento browniano Las partículas tienden a
separarse (sedimentan por
acción de la gravedad)

No pueden ser separadas por
filtración

No pueden ser separadas por
filtración

Pueden ser separadas por
filtración

Fuente: elaboración propia.
 

Podemos considerar la sangre: una muestra de sangre es una suspensión, una dispersión coloidal y una
solución. Los glóbulos rojos, los blancos y las plaquetas están en suspensiónN; las proteínas, en
dispersión coloidal, y las sales y azúcares sencillos como la glucosa –además de otros solutos–, en
solución. Este ejemplo refleja la importancia del tamaño de las partículas (células, proteínas o compuestos
más sencillos) en los distintos tipos de mezclas (Gráfico 1.8).

Fuente:
<http://www.canaldelcongreso.gob.mx/assets/img/noticias/cf1df5cc3f6cf1ef3d24d342be41c998.jpg>

Para finalizar, el Gráfico 1.9 resume los criterios empleados a lo largo de esta unidad para clasificar los
sistemas materiales.

Fuente: elaboración propia.

Efecto Tyndall

Submarino Efecto Tyndall
Compartir

<https://www.youtube.com/watch?v=5r8PuKv0tVA>

 

Movimiento browniano

Movimiento browniano
Compartir

<https://www.youtube.com/watch?v=VJ3xzfnGUGA>

Actividades

1. Relea los postulados de Dalton y analice las diferencias respecto de las definiciones y los conceptos
mencionados a lo largo de esta unidad. ¿Qué aclaraciones haría si tuviera que explicar cada uno de
los postulados?

2. Luego de ver el material de Educatina, “Escuela Atomista: Leucipo y Demócrito”, parte 1, Filosofía,
<https://www.youtube.com/watch?v=MtDBWlf5Eq4>:

a. Elabore una lista de términos que a su criterio estén vinculados con la química, la física y/o la
biología.

b. Indique si el significado que se da o se infiere en el material presentado difiere o coincide con
sus definiciones o ideas. ¿Qué descripciones le parecen desacertadas?

a. 3. ¿Cuál o cuáles de las siguientes características corresponden al estado gaseoso?
No tienen volumen propio.
Tienen forma propia.
Son fáciles de comprimir.
Son difíciles de expandir.

b. ¿Cuál o cuáles de los siguientes sistemas son homogéneos?
El aire que respiramos
La sangre.
El agua de mar.
Gaseosa con hielo.

c. Determine si se trata de transformaciones físicas o químicas:
Se dobla una barra de hierro.
Se cocina una torta.
Se oxida una reja.
Se funde una barra de estaño.

d. Determine si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas. Justifique sus respuestas y
proponga un ejemplo que las avale.

Un sistema formado por un solo componente siempre es homogéneo.
Un sistema formado por varios componentes debe ser heterogéneo.
Toda mezcla contiene dos o más componentes.
Todo sistema heterogéneo debe ser una mezcla.

4. Clasifique los dibujos como elemento, compuesto o mezcla. Justifique su respuesta. Los cuadrados
blancos y negros representan átomos distintos.

+

+

Se representa la reacción que ocurre en un mechero con la combustión del metano (CH ). La identidad de las
sustancias cambia en una transformación química. Cada molécula de metano (CH ) que reacciona con dos moléculas
de oxígeno (O ) da lugar a la formación de una molécula de dióxido de carbono (CO ) y dos moléculas de agua.

4

4

2 2

+

+

+

2

* La cantidad de CO  que se disuelve en agua es muy baja. Las burbujas que se ven en cualquier gaseosa (incluida la
soda) corresponden al CO  que no pudo ser disuelto (mezcla heterogénea). Nuestra vista no nos permite ver el CO
que está disuelto.

** Estas soluciones no son ejemplos de la vida cotidiana, la tecnología requerida para prepararlas tampoco.

*** Aleación: material con propiedades metálicas que es mezcla homogénea, heterogénea (uno de los componentes es
siempre un metal) o un compuesto entre metales.

2

2 2

+

+

* En virtud de su naturaleza de gases siempre se clasifican como soluciones. La homogeneidad y el tamaño de
partículas de las mezclas de gases satisfacen los requisitos de las soluciones.

**A los sólidos que cuajan en forma semisólida, como de gelatina, se los llama geles.

+

En la sangre, las diferencias de tamaño permiten separar las células.

+

Las sustancias puras también pueden presentarse como sistema homogéneo o heterogéneo.

+

https://1.bp.blogspot.com/-4Dx3tO3DUwA/T8u3HZIMxvI/AAAAAAAAACA/RRkOEbAEH60/s1600/Combustion.jpg
https://static.uvq.edu.ar/mdm/quimica/unidad-4.html
http://nelsonwater.com/cities/Osgoode
https://www.hielscher.com/ultrasonication-and-its-manifold-applications-in-food-processing.htm
http://www.canaldelcongreso.gob.mx/assets/img/noticias/cf1df5cc3f6cf1ef3d24d342be41c998.jpg
https://www.youtube.com/watch?v=5r8PuKv0tVA%3E
https://www.youtube.com/watch?v=VJ3xzfnGUGA%3E
https://www.youtube.com/watch?v=MtDBWlf5Eq4


5. A una muestra de hierro en estado sólido se le determinaron varias propiedades. Indique cuáles de
las propiedades mencionadas a continuación son intensivas y cuáles extensivas.

Masa: 40 gramos
Densidad a 25 °C: 7,8 g/ml
Temperatura de fusión: 1535 °C
Volumen: 5,13 ml

6. Ejemplifique:

a. un sistema formado por dos fases y un componente;
b. un sistema formado por una fase y tres componentes.
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Gráfico 2.7. Tabla periódica publicada por Dmitri Mendeleev en 1872

2. Átomos e iones

Objetivos
Conocer los aspectos fundamentales de la estructura de los átomos en función de las características y
disposición de las partículas subatómicas.
Adquirir conocimientos básicos sobre la estructura electrónica de los átomos e iones.
Comprender el ordenamiento de los átomos en la tabla periódica y poder predecir variaciones periódicas
del radio atómico y el potencial de ionización.
Adquirir habilidades para el trabajo cuantitativo con cantidades atómicas.

2.1. ¿Qué son y cómo son los átomos?

Cualquier porción de materia que podemos considerar está formada por átomos. Estos son partículas
pequeñísimas, que al ensamblarse y unirse entre sí producen todos los materiales conocidos. Por este
motivo los átomos pueden ser considerados, en sentido figurado, los ladrillos o bloques con los que se
construyen todos los materiales, habidos y por haber. Los átomos no son todos iguales entre sí, sino que
existen más de cien clases o tipos diferentes. Cada clase de átomo corresponde a un elemento. En otras
palabras, todas y cada una de las sustancias a las que llamamos elementos (oxígeno, hierro, sodio, cloro,
por nombrar algunos de los más conocidos) están formadas por átomos de la misma clase.

Algunos tipos de átomos son muy abundantes, mientras que otros son escasos. Si se considera todo el
universo, el elemento más abundante es el hidrógeno. Sin embargo, en la corteza terrestre prevalecen
elementos más pesados, como el silicio, el oxígeno y el aluminio. El elemento más abundante en la
atmósfera es el nitrógeno. En el Gráfico 2.1 se muestran las proporciones de los elementos más comunes
en la corteza terrestre y en la atmósfera.

Fuentes: <https://latierramicasapordentroyporfuera.jimdo.com/n%C3%BAcleo-manto-corteza-o-lit%C3%B3sfera/> y <http
s://didactalia.net/comunidad/materialeducativo/recurso/atmosfera/47e22be9-c50c-4b95-bd04-3fdc641b5f03?rdf#leccion>.

Los átomos son tan pequeños que no pueden apreciarse a simple vista. Ni siquiera pueden verse con el
más preciso de los microscopios ópticos. Hasta hace relativamente poco tiempo, toda la evidencia acerca
de la existencia de los átomos era indirecta. En otras palabras, postulando que los átomos existen y que
tienen tales o cuales propiedades, se podían explicar una gran cantidad de fenómenos. Por ejemplo, la
presión que ejerce un fluido sobre las paredes del recipiente que lo contiene se puede explicar asumiendo
que el fluido está formado por pequeñas partículas que chocan y rebotan contra esas paredes. Asimismo,
la transmisión del calor desde una región más caliente a una más fría puede explicarse asumiendo que en
la región más caliente los átomos se mueven con mayor velocidad. Así, al colisionar con los átomos más
lentos de la región más fría le pasan algo de su energía, lo que finalmente conlleva a que la energía de
movimiento se iguale. No obstante, ninguna de estas explicaciones es una prueba directa de la existencia
de los átomos. Más recientemente, se desarrollaron dispositivos electrónicos que permiten generar
imágenes de los átomos. Uno de esos dispositivos es el microscopio de efecto túnel (ver también Unidad
6). En el Gráfico 2.2 se muestra la imagen de una superficie de níquel generada con un microscopio de
efecto túnel; allí se pueden individualizar los átomos que la forman.

Fuente:
<http://www.astronoo.com/es/articulos/tamano-de-los-atomos.html>

El radio de los átomos típicamente varía entre 0,000000000025 y 0,00000000025 metros. La masa del
átomo más pequeño es de 0,00000000000000000000000167 gramos, mientras que la masa de los más
pesados está entre 200 y 250 veces ese valor. Trabajar con números que tienen tantas cifras decimales es
engorroso y se producen errores con mucha facilidad. Para no tener que lidiar con números tan pequeños
se pueden cambiar las unidades de medición. En el trabajo con átomos las unidades de longitud más
convenientes y utilizadas son el ángstrom (Å) y el nanómetro (nm). Para la masa suele utilizarse la unidad
de masa atómica (uma). Un ángstrom es igual a 0,0000000001 metro, de manera tal que el radio de los
átomos varía entre 1 y 5 Å. Un nanómetro es igual a 0,000000001, o sea, es 10 veces más grande que 1 Å,
por lo que el radio de los átomos varía entre 0,1 y 0,5  nm. Una uma es igual a
0,00000000000000000000000166054 gramos. Por tanto, si se utiliza como unidad la uma, la masa del
átomo más liviano es prácticamente igual a 1. Otra estrategia para no trabajar con números de muchas
cifras decimales es utilizar notación científica (ver recurso “Para ampliar”).

Para trabajar con números tan pequeños como la masa de una uma expresada en gramos o el radio de un
átomo expresado en metros, conviene utilizar la llamada notación científica. En esta carpeta de trabajo
asumiremos que el alumno está familiarizado con la notación científica. De no ser así, recomendamos el
siguiente sitio web como una de las referencias disponibles para abordar el tema.

<https://www.montereyinstitute.org/courses/Algebra1/COURSE_TEXT_RESOURCE/U07_L1_T2_text
_final_es.html>

Cuando se utiliza notación científica, el radio de un átomo varía entre 2,5 x 10  y 2,5 x 10  metros,
mientras que la masa de una uma es de 1,66054 x 10  gramos.

La palabra “átomo” deriva del griego y significa “indivisible”. Este nombre se debe a que los filósofos que
inicialmente propusieron la idea de que la materia está formada por átomos creían, en verdad, que eran
indivisibles. Sin embargo, una serie de experimentos realizados en las primeras décadas del siglo XX
demostraron que esta creencia era equivocada y que los átomos pueden descomponerse en partículas aún
más pequeñas llamadas partículas subatómicas. Existen tres clases de partículas subatómicas que
tenemos que considerar para poder describrir varios de los procesos que son de interés para la Química
(ver siguiente recurso “Para ampliar”): los protones, los electrones y los neutrones. Estas partículas
difieren entre sí ya sea por sus masas, por sus cargas eléctricas o por ambas propiedades. La Tabla 2.1
resume las propiedades más destacadas de las partículas subatómicas.

Tabla 2.1. Propiedades de las partículas subatómicas

Partícula Masa (uma) Carga* Posición

Protón 1,0073 Positiva (+1) Núcleo atómico

Neutrón 1,0087 Nula (0) Núcleo atómico

Electrón 1/1836 Negativa (-1) Alrededor del núcleo

Conviene notar que las partículas subatómicas están formadas, a su vez, por otras partículas más
pequeñas y simples llamadas partículas elementales. El estudio de las partículas elementales no es
relevante en el campo de las Ciencias Químicas pero constituye un campo de investigación muy intenso y
controversial en la Física.

Una vez que los experimentos establecieron que los átomos están compuestos por partículas aún más
pequeñas, la pregunta que quedó pendiente fue: ¿cómo se distribuyen estas partículas adentro del átomo?
La respuesta encontrada y aceptada hasta nuestros días es que todos los átomos tienen un núcleo, donde
están los protones y los neutrones, mientras que los electrones se encuentran en diferentes zonas
alrededor de núcleo (ver en la Tabla 2.1 las propiedades de las partículas). Además, la región ocupada por
los electrones no tiene un límite preciso y definido; y los electrones pueden estar en cualquier parte de
esta región. Por ello, se suele representar a los electrones como una especie de nube que rodea al núcleo.
En el Gráfico 2.3 se muestran dos representaciones esquemáticas de un átomo. En la primera de ellas los
electrones se ubican en órbitas alrededor del núcleo. En la segunda, los electrones se dibujan, en conjunto,
como una nube que rodea al núcleo. En ambos casos, las proporciones entre el tamaño del núcleo y del
átomo son incorrectas, ya que para facilitar su visualización el núcleo se ha representado mucho más
grande de lo que correspondería.

Fuentes: <https://www.askiitians.com/iit-jee-structure-of-atom-and-nucleus/> y <https://cnx.org/contents/CUZ-mIsE@3/Ele
ctric-Charge>.

El radio del núcleo es aproximadamente diez mil veces más chico que el radio del átomo. Para tener una
idea de lo que esta proporción significa se puede hacer la siguiente comparación. Si el átomo tuviera el
tamaño de un estadio de fútbol, digamos “El monumental”, el núcleo sería del tamaño de una bolita
ubicada en el punto central del campo de juego. Esta proporción resulta aún más curiosa si se tiene en
cuenta que la masa del electrón es 1837 veces, casi 2000 veces, menor que la masa de los protones y
neutrones. En otras palabras, prácticamente toda la masa del átomo se encuentra concentrada en su
pequeñísimo núcleo, mientras que la mayor parte del volumen del átomo tiene una masa casi nula.

El número de protones de un átomo es exactamente igual al número de sus electrones. Como cada protón
tiene una carga +1 y cada electrón –1, la igualdad entre el número de protones y electrones hace que el
átomo sea eléctricamente neutro. El número de protones de un átomo recibe el nombre de número
atómico y se lo representa con la letra Z. Este número tiene una importancia fundamental ya que indica
a qué elemento corresponde un átomo. Todos los átomos que tienen el mismo número atómico son del
mismo elemento.

Si bien todos los átomos de un mismo elemento tienen igual número de protones, es posible que tengan
diferente número de neutrones. Los átomos que tienen igual número de protones y diferente número de
neutrones se llaman isótopos. Por ejemplo, el elemento carbono tiene Z = 6. Esto significa que todos,
absolutamente todos, los átomos de carbono tienen 6 protones en su núcleo. Sin embargo, hay átomos de
carbono con 5, 6, 7 y 8 neutrones. Para comprender qué efecto tienen estas diferencias en las propiedades
del átomo es necesario tener en cuenta que los neutrones tienen una masa muy similar a la de los
protones. Por tanto, los átomos que tienen igual número de protones y diferente número de neutrones
tienen diferente masa. La suma del número de protones y el número de neutrones de un átomo se
denomina número másico y se lo representa con la letra A.

Se denominan en forma genérica propiedades químicas de un átomo o de un elemento a las que
describen su capacidad para combinarse con otros átomos, ya sea del mismo elemento o de otros. La
evidencia experimental ha demostrado que los isótopos de un determinado elemento tienen las mismas
propiedades químicas. De esto se desprende que las propiedades químicas del átomo vienen dadas por
su número atómico y no por su número másico. También es correcto concluir que las propiedades
químicas de un átomo no dependen de su masa.

Para identificar a los átomos de los distintos elementos se los representa con diferentes símbolos,
denominados símbolos atómicos, que pueden estar formados por una o dos letras. La primera letra
siempre debe escribirse con mayúscula y la segunda, si es que la hay, se escribe con minúscula. En algunos
casos, los símbolos de los átomos corresponden a la primera letra del nombre español o en inglés del
elemento. Por ejemplo: F por flúor, B por boro y C por carbono. En otros casos, los símbolos derivan del
nombre del elemento en griego o latín, como Na para el sodio, que derivan del latín Natrium; Ag para la
plata, que deriva del latín Argentum, o Hg para el mercurio, que deriva del griego Hydragyros, cuyo
significado es agua y plata (esto hace referencia a que el mercurio es un metal líquido).

Los símbolos atómicos sirven para diferenciar los átomos de un elemento de los átomos de otros
elementos, pero no son útiles para distinguir entre los diferentes isótopos de un mismo elemento. Por ello,
cuando es necesario distinguir entre isótopos, lo que se hace es escribir el número másico como un
superíndice a la izquierda del símbolo atómico. Por ejemplo, para los isótopos de carbono tenemos. 

. A veces también se agrega el número atómico como un subíndice a la izquierda. Siguiendo con el ejemplo
de los isótopos de carbono tendríamos:

. Es importante notar, sin embargo, que indicar el número atómico a la izquierda del símbolo del átomo es
redundante, ya que cada símbolo atómico está asociado a uno y solamente un valor de Z.

2.2. La estructura electrónica de los átomos

Cuando un átomo se combina con otros lo hace cediendo, aceptando o compartiendo electrones. La
tendencia de cada átomo para participar en alguno de estos procesos está determinada por la fuerza con la
que sus electrones son atraídos por el núcleo. Algunos átomos, como los de sodio, tienen un electrón muy
débilmente unido a su núcleo. Por este motivo es imposible encontrar en la naturaleza átomos de sodio
que tengan todos sus electrones, ya que casi todos han perdido el electrón que está débilmente unido al
núcleo. Otros elementos, en cambio, tienen todos sus electrones fuertemente unidos y, entonces, muy
pocas veces o nunca los intercambian con otros átomos. Este es el caso de los gases nobles como el helio y
el neón.

La intensidad de la fuerza con la que el núcleo de un átomo atrae los electrones está dada por la siguiente
fórmula:

 

Como ya se explicó, Z es el número atómico del elemento en cuestión, mientras que r es la distancia
desde el núcleo al electrón. La energía correspondiente a esta interacción núcleo-electrón es:

 

Analizando estas sencillas fórmulas se puede llegar a algunas conclusiones importantes. En primer
lugar se ve que cuanto mayor es la carga del núcleo, es decir, cuanto mayor es el Z del átomo, mayor es la
fuerza de atracción entre el núcleo y el electrón. La segunda conclusión es que los electrones que están
más cerca del núcleo, o sea, aquellos que tienen un r menor, son atraídos con más fuerza que los
electrones que están alejados. De hecho, a medida que la distancia entre el núcleo y el electrón se hace
más y más grande, la fuerza de la interacción se vuelve cada vez más y más pequeña, hasta que llega un
punto en el que se vuelve insignificante. A una distancia infinita, tanto la fuerza como la energía de
interacción son nulas, lo que significa que el electrón se ha desprendido del átomo.

De acuerdo con la ecuación 2.2, cuando un electrón se encuentra relativamente cerca del núcleo del átomo
tiene una energía de interacción con signo negativo. Por esto, se suele hacer una analogía que consiste en
considerar que los electrones que están en un átomo se encuentran en un pozo de energía. En esta
analogía, el borde del pozo corresponde al cero de energía. Cuanto más cerca del núcleo esté el electrón,
su energía de interacción será más negativa y la fuerza de atracción, más fuerte. A medida que el electrón
se vaya alejando del fondo, la energía de interacción disminuirá en valor absoluto, pero seguirá siendo
negativa, mientras que la fuerza de atracción se hará más débil. En esta analogía, el electrón se desprende
del átomo cuando llega al borde del pozo de energía: allí su energía de interacción vale cero y la fuerza de
atracción también. De acuerdo con las ecuaciones 2.1 y 2.2, eso ocurre cuando r es infinito.

Fuente: elaboración propia.

La analogía entre el electrón en un átomo y una piedra en un pozo tiene aplicaciones útiles, pero adolece
de un defecto fundamental: no es compatible con uno de los descubrimientos más impactantes del siglo
XX. Según este descubrimiento, los electrones en un átomo no pueden tener cualquier valor de energía
sino solo ciertos valores discretos.

Las variables físicas pueden ser continuas o discretas. Una variable es continua si puede adoptar
cualquiera de los infinitos valores en un rango dado. Lo opuesto a una variable continua es una variable
discreta, que solo puede adoptar ciertos valores definidos, claramente separados unos de otros, pero no
puede adoptar ninguno de los valores intermedios.

A los valores “permitidos” para la energía de los electrones en un átomo se los llama niveles de energía.
Debido a la existencia de niveles discretos de energía, en lugar de utilizar la analogía del pozo –en la que
todos los valores de energía son posibles–, es más apropiado pensar en diferentes subsuelos de un
edificio. Los electrones más fuertemente unidos al núcleo son los que están en el subsuelo más bajo del
edificio. Los electrones más lábiles son los que están en el primer subsuelo. Lo importante es reconocer
que los electrones solo pueden tener la energía correspondiente a algunos de los niveles permitidos. O sea,
pueden estar en alguno de los subsuelos, pero no en un lugar intermedio.

Fuente: elaboración propia.

La sorprendente mecánica cuántica

El hecho de que los electrones en un átomo no puedan tener cualquier valor de energía arbitrario, sino
solo ciertos valores discretos, puede deducirse a partir de las leyes y postulados de la mecánica cuántica.
Esta teoría fundamental se desarrolló durante las primeras décadas del siglo XX, cuando los científicos
notaron que las leyes de la mecánica clásica (o leyes de Newton), que describen correctamente el
movimiento de los cuerpos macroscópicos como proyectiles, pelotas y planetas, no eran aplicables a los
objetos extremadamente pequeños y livianos como los electrones.

La mecánica cuántica hace muchas predicciones aparentemente sorprendentes acerca del comportamiento
de los objetos materiales muy pequeños. No obstante, hasta el día de la fecha, jamás sus predicciones han
sido refutadas.

El siguiente enlace conduce a un video en el que se explican de manera amena y accesible los
fundamentos de la mecánica cuántica y los experimentos que llevaron a su postulación como una de las
teorías básicas fundamentales de la naturaleza.

El Misterio Cuántico del Aire
Compartir

<https://www.youtube.com/watch?v=OABUuXQcnJQ&list=PLOPFAg4mOJ10rS1Sg9AWA6YA9A54v7XKK
>

De acuerdo con las ecuaciones 2.1 y 2.2, los electrones que se encuentran en los niveles de energía más
bajos están más cerca del núcleo que los electrones de niveles más altos. A partir de esta afirmación se
deduce que los diferentes niveles de energía se corresponden con diferentes capas de electrones, que
rodean al núcleo como si el átomo fuera una especie de cebolla. Los electrones unidos en forma más débil
serán los de la “capa” (catáfila) exterior de la cebolla, pero en su interior hay otras capas con electrones
unidos más fuertemente. Estas capas tienen a su vez diferentes subcapas. En el Gráfico 2.6 se muestra la
subcapaN “s” de las capas 1, 2 y 3. Notar que entre las regiones donde puede haber electrones, zona
sombreada, hay regiones que están vacías.

<http://www.800mainstreet.com/33/0003-004b-location-electron.htm>.

Los electrones que se encuentran en los niveles de energía más bajos, o sea, los que están en las capas
internas, se denominan electrones del core: los que están en el corazón del átomo. Por el contrario, los
electrones de los niveles más altos corresponden a la capa más externa y se denominan electrones de
valencia. Cuando los átomos se combinan entre sí para formar compuestos, lo hacen intercambiando o
compartiendo electrones de valencia, mientras que los electrones del core no se ven afectados. Esto
sucede porque los electrones de valencia son los más débilmente unidos al núcleo.

Cuando se especifica cuántos electrones hay en cada uno de los niveles y subniveles de energía permitidos
de un átomo, se está describiendo su estructura o configuración electrónica. La estructura
electrónica es una propiedad fundamental del átomo, ya que es la que determina su capacidad de
combinarse con otros.

2.3. La tabla periódica

Existen poco más de cien elementos, es decir, hay más de cien clases de átomos diferentes. Cada uno de
ellos tiene propiedades características que lo distinguen de los demás. Por este motivo, es difícil recordar
las propiedades de los átomos, aunque sea en forma cualitativa, a fin de predecir cómo se van a comportar
(por ejemplo, si van a reaccionar entre sí o no). Debido a esto se buscó una manera de organizar y
sistematizar toda la información disponible. El resultado de este intento, que se fue desarrollando a lo
largo de muchos años y por diferentes investigadores, es la llamada tabla periódica de los elementos.
En los párrafos siguientes veremos cómo se fue organizando esta tabla, hasta llegar a su estructura actual,
para después analizar de qué manera la tabla permite sistematizar la información conocida sobre los
diferentes elementos.

En primer lugar se descubrió que había grupos de átomos que tenían propiedades muy similares. Por
ejemplo, el litio, el sodio y el potasio son todos metales blandos que reaccionan violentamente con el agua.
Más aún, estos metales reaccionan violentamente con el oxígeno del aire. Este grupo o familia de metales
recibe el nombre de metales alcalinos. Por otro lado, el cobre, la plata y el oro son también metales, pero
no reaccionan o reaccionan muy lentamente cuando se ponen en contacto con el agua o con el oxígeno del
aire. Por este motivo han sido usados para acuñar monedas y se los denomina metales de acuñar. El helio,
el neón y el argón son todos gases que prácticamente no se combinan con ningún otro elemento. Por esta
razón reciben el nombre de gases nobles. Otro grupo de elementos importantes son los metales alcalino-
térreos, formado por el calcio, el magnesio y el bario, entre otros. O el grupo de los halógenos, constituido
por el flúor, el cloro, el bromo y el iodo.

Luego se descubrió que, si los elementos se organizan de acuerdo a un orden creciente de sus masas
atómicas promedio, aparecen ciertos patrones repetitivos (o sea, periódicos). Por ejemplo, siempre antes
de un gas inerte hay un elemento halógeno y después del gas inerte viene un metal alcalino. En 1869, el
científico ruso Dmitri Mendeleev (1834-1907) propuso una forma muy ingeniosa de ordenar los
elementos. Consistió en ubicarlos en filas, yendo en un orden creciente de sus masas atómicas promedio
al ir de izquierda a derecha, pero dejando espacios vacíos o empezando nuevas filas a fin de lograr que los
elementos con propiedades similares queden ubicados en la misma columna. Cuando se aplica este
ordenamiento, el resultado es el del Gráfico 2.7.

I began to look about and write down the elements with their atomic weights and typical properties,
analogous elements and like atomic weights on separate cards, and this soon convinced me that the
properties of elements are in periodic dependence upon their atomic weights (MENDELEEV, 1905).

Traducción:

Comencé a mirar y escribir los elementos con sus pesos atómicos y propiedades típicas, elementos
análogos y pesos atómicos similares en diferentes tarjetas, y esto pronto me convenció de que las
propiedades de los elementos tienen una dependencia periódica con sus pesos.

Fuente: Los Álamos National Laboratory, <https://periodic.lanl.gov/mendeleev.shtml>

Es importante destacar que en los tiempos de Mendeleev se conocían las masas atómicas promedio, pero
nada se sabía de la estructura interna de los átomos. En particular se desconocía la existencia de protones,
neutrones y electrones. Por este motivo, a Mendeleev le resultó imposible saber que la propiedad
fundamental para racionalizar el comportamiento periódico de los átomos es su número atómico y no la
masa (recordar que Z es la propiedad que determina la estructura electrónica del átomo). Como en
general cuanto mayor es la masa promedio de un elemento, mayor es su número atómico, los
ordenamientos según un criterio o el otro no son distintos. Esto le permitió a Mendeleev obtener el
ordenamiento correcto, a pesar de no estar utilizando la propiedad estrictamente relevante.

Las filas de la tabla periódica se denominan períodos y se numeran de 1 a 7, yendo desde arriba hacia
abajo. Una propiedad muy importante es que el número de cada período coincide con el número de capas
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Un electrón que está ligado a un átomo se encuentra en alguno de los niveles de energía permitidos. Estos niveles de
energía de interacción negativa son discretos.

+
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Las zonas con puntos celestes son aquellas donde es posible encontrar un electrón. Cuanto mayor es la densidad de
puntos, más alta es la probabilidad de hallar un electrón. Los electrones no pueden ser encontrados en las zonas en las
que no hay puntos.

+

+

Los espacios vacíos representan los lugares que Mendeleev dejó vacantes para elementos que suponía que ocuparían
esos lugares, pero que no se conocían en ese momento.
Los símbolos en los encabezados de las columnas (por ejemplo, R O y RH ) corresponden a las fórmulas de los
compuestos que forman los elementos de cada columna de acuerdo a la notación de la época.
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abajo. Una propiedad muy importante es que el número de cada período coincide con el número de capas
entre las que se distribuyen los electrones de esos átomos. Así, todos los átomos del período 2 tienen sus
electrones repartidos en dos capas, mientras que los del período 4 los tienen repartidos en 4 capas.
Además, todos los períodos excepto el 1 comienzan con un metal alcalino y terminan con un gas noble.

Las columnas de la tabla periódica reciben el nombre de “grupos”, ya que agrupan a elementos que tienen
propiedades químicas similares. Los grupos se identifican de dos maneras diferentes. De acuerdo con el
sistema tradicional, las columnas se identifican con un número romano que puede ir del I al VIII, más las
letras A o B. Con este sistema, el sodio está en el grupo IA, el cloro en el VIIA y el cobre en el IB. Como se
verá más adelante, la designación de un grupo con la letra A o B responde a la estructura electrónica de los
elementos del grupo. Más recientemente, la Unión Internacional de Química Pura y Aplicada (IUPAC, por
sus siglas en inglés) propuso que los grupos de la tabla periódica se numeren en forma consecutiva,
comenzando por el grupo 1 en el extremo izquierdo de la tabla y terminando con el grupo 18 en el extremo
derecho. En este sistema, el sodio pertenece al grupo 1, el cloro al 17 y el cobre al 11.

Los elementos de los grupos IA a VIIIA se denominan elementos representativos. Estos elementos tienen
la particularidad de que el número de electrones de su capa de valencia coincide con el número del grupo.
Así, por ejemplo, todos los átomos del grupo IIA tienen 2 electrones en su capa de valencia, mientras que
los del grupo VIIIA tienen 8 electrones de valencia. Otra particularidad de los elementos representativos
es que los niveles electrónicos internos están completos. Esto es: tienen la máxima cantidad de electrones
que tales capas pueden aceptar.

Los elementos de los grupos B son todos metales y se denominan metales de transición. Estos elementos
se caracterizan por tener incompleta no solo la capa de valencia, sino la capa anterior también. Por este
motivo los metales de transición tienen un comportamiento químico mucho más rico, diverso y complejo
que los elementos representativos. La tabla que divide a los grupos A y B permite recordar con más
facilidad qué grupos corresponden a elementos representativos y qué grupos a transición, pero con un
poco de paciencia se puede volcar la información en la tabla con numeración consecutiva.

Por último, si se recorre el sexto período de izquierda a derecha se observa que entre la tercera y la cuarta
columna hay un salto. En la tercera columna está el lantano, con número atómico 57, mientras que el
elemento de la cuarta columna es el hafnio, de número atómico 72. Lo mismo ocurre en el período 7 al
pasar del actinio (Z = 89) al rutherfordio (Z = 104). Esto parecerá un error ya que, al movernos por un
período de izquierda a derecha, el número atómico tiene que aumentar de a una unidad. Sin embargo, si
se observa debajo de la tabla, hay dos filas más, que aparecen sueltas y tienen elementos con nombres
extrañísimos. Estas dos filas deberían insertarse entre las filas IIIB y IVB, lo que conduciría a tener una
tabla periódica completa, pero mucho más ancha y difícil de manejar. Los elementos de estas dos filas se
llaman “elementos de transición interna”. Son todos elementos muy poco abundantes y muchos de ellos
son altamente radiactivosN, por lo que su química es poco o nada interesante. Por este motivo se ha
preferido un diseño de tabla periódica más compacta, que relega estos elementos a las dos filas escritas
debajo de la parte principal de la tabla

Fuente: elaboración propia.

2.4. Propiedades periódicas

Como ya hemos comentado, al pasar de un período de la tabla periódica al siguiente se agrega una nueva
capa de electrones. Por otra parte, al movernos en un mismo período de izquierda a derecha, la cantidad
de protones del núcleo y de electrones alrededor del núcleo aumenta en una unidad. Debido a que todas
las propiedades de los átomos están determinadas por la fuerza con que el núcleo atrae a los electrones, se
observa que dichas propiedades varían en forma gradual y predecible a medida que uno recorre la tabla,
ya sea en forma vertical u horizontal. En este apartado, entonces, estudiaremos las propiedades más
importantes de los átomos y analizaremos cómo se puede predecir su variación al recorrer la tabla
periódica. La forma en que cambian todas las propiedades que vamos a analizar pueden entenderse si se
considera que, al bajar en un grupo, aumenta el número de capas electrónicas, mientras que si nos
movemos en un período de izquierda a derecha, el número de capas es el mismo pero aumenta la carga
nuclear.

Fuente: elaboración propia.

2.4.1. El radio atómico

Los átomos de diferentes elementos tienen diferentes tamaños. Cuanto menor es la fuerza con que el
núcleo atrae a los electrones de la capa más externa, mayor es el tamaño del átomo. En una muy buena
aproximación, los átomos pueden considerarse como esferas. Por lo tanto, una medida del volumen que
ocupa un átomo está dada por su radio, lo que se conoce como radio atómico. Cuando se analizan los
radios atómicos de los elementos de un grupo representativo se observa un patrón muy sencillo de
explicar. Al movernos de arriba abajo en un grupo, se incrementa el radio atómico en forma sostenida.
Esto se debe a que, al movernos hacia abajo en un grupo, aumenta el número de capas o niveles
electrónicos. Cada nueva capa envuelve o rodea a la anterior y por este motivo está más alejada del núcleo,
lo que hace que el átomo sea más grande.

Por otra parte, cuando nos movemos en un período de izquierda a derecha se observa que, con algunas
excepciones, el radio atómico disminuye. Esto se debe a que al movernos en esa dirección va aumentando
en uno la carga del núcleo (Z), mientras que el electrón que se incorpora lo hace en una capa ya existente.
La fuerza de la atracción entre partículas cargadas aumenta al aumentar su carga (ver ecuación 2.1), y
cuanto mayor es la fuerza, menor es el tamaño del átomo. Es importante notar que esta tendencia en el
radio atómico se cumple bien para los elementos representativos, pero tiene excepciones en los elementos
de transición. Como se señaló anteriormente, los elementos de transición tienen dos capas electrónicas a
medio llenar, lo que complica el análisis de la situación. Por lo tanto, la regla aquí presentada debe
tomarse como una tendencia para los elementos representativos.

2.4.2. El potencial de ionización

Los átomos pueden perder uno o varios de sus electrones por una colisión muy violenta con otras
partículas o por interacción con radiación electromagnética (luz). El punto esencial es que, en el choque
con otra partícula o durante la absorción de luz, el electrón adquiera la energía suficiente como para salir
de su pozo de energía. El Gráfico 2.10 muestra el esquema de los electrones de un átomo en sus diferentes
niveles de energía.

Fuente: elaboración propia.

En el Gráfico 2.10, los círculos coloreados representan los electrones en los diferentes niveles de energía, y
las flechas indican las energías mínimas que debe adquirir cada electrón para poder escapar del átomo. O
sea, el electrón del nivel 1 debe adquirir una energía igual a la indicada con la flecha morada. Si adquiere
más energía también podrá escapar del átomo, pero si adquiere menos, quedará atrapado. Si bien el
Gráfico 2.10 es una representación esquemática, muestra un hecho que es absolutamente válido en todos
los átomos: los electrones de los niveles más bajos requieren más energía para desprenderse que los
electrones de las capas intermedias; estos, a su vez, requieren menos energía que los electrones de la
última capa.

Se llama energía o potencial de primera ionización de un átomo a la mínima energía que hay que
entregarle al átomo en estado gaseoso para arrancarle un electrón. De lo discutido anteriormente se
desprende que el electrón que se arranca se encuentra en el nivel más externo del átomo. O sea, el más
alejado del núcleo. La ecuación 2.2 muestra que cuanto mayor es la distancia al núcleo, menor es la
energía del electrón, mientras que a mayor carga nuclear, mayor energía. Por este motivo, las variaciones
periódicas del potencial de ionización siguen una tendencia exactamente opuesta a la del radio atómico. O
sea, el radio atómico aumenta al descender en un grupo, mientras que el potencial de ionización
disminuye. Por otro lado, el radio atómico disminuye al avanzar hacia la derecha en un período, mientras
que el potencial de ionización aumenta. Estas características son esquematizadas en el Gráfico 2.11.

Fuente: elaboración propia.

Antes de finalizar con la discusión del potencial de ionización, es importante destacar un hecho. Los
átomos son eléctricamente neutros, mientras que los electrones tienen cargas negativas. Por lo tanto,
cuando un electrón se escapa de un átomo, la partícula que queda (o sea, el átomo original que perdió el
electrón) tiene una carga positiva. Dicha partícula con carga positiva es un ión, en particular es un catión.
En otros procesos que veremos en unidades siguientes los átomos pueden ganar electrones. En ese caso
forman iones con cargas negativas. Los iones con cargas negativas se llaman aniones.

Fuente: elaboración propia.

2.4.3. Metales, no metales y metaloides

Se denomina metales a un conjunto de elementos que tienen brillo metálico y que son muy buenos
conductores del calor y la electricidad. Además, todos los metales son sólidos a temperatura ambiente,
con excepción del mercurio, que es líquido. En las tablas periódicas de los gráficos 2.9 y 2.11, los
elementos metálicos están pintados con color amarillo. Es posible observar que la mayoría de los
elementos de la tabla son metales. En las mismas tablas, los elementos pintados con color azul pertenecen
al grupo de los llamados no metales. A pesar de ser un grupo reducido, los no metales presentan
propiedades diversas. Por ejemplo, a temperatura ambiente algunos no metales son sólidos (fósforo,
azufre), otros son líquidos (bromo) y otros son gaseosos (flúor, neón). Sin embargo, todos los no metales
tienen en común el hecho de ser relativamente malos conductores del calor y la electricidad, con
excepción del grafito. Cabe señalar que el hidrógeno encabeza el grupo de los metales alcalinos, pero es un
no metal. En algunas tablas hasta lo han desplazado arriba del flúor para hacer notar esta característica.

En la tabla periódica, entre los elementos metálicos y los no metálicos, aparecen los elementos llamados
anfóteros o metaloides. Estos son el boro, el silicio, el germanio, el arsénico, el antimonio, el teluro y
el astato. Los metaloides tienen propiedades intermedias entre los metales y los no metales. En particular,
debido a su moderada capacidad para conducir la corriente eléctrica también reciben el nombre de
semiconductores. Durante las últimas tres décadas, los semiconductores han adquirido una enorme
importancia tecnológica, ya que son utilizados para fabricar diversos componentes de los circuitos
electrónicos.

Como regla general, los metales tienen energías de ionización relativamente bajas, por lo que en la
naturaleza se encuentran en forma de cationes. Los no metales, por otra parte, tienen altas energías de
ionización y no forman cationes, excepto en condiciones extremas. Sin embargo, muchos no metales
pueden adquirir electrones con relativa facilidad, por lo que tienden a formar aniones. Como es de
suponer, las energías de ionización de los metaloides tienen valores intermedios entre las de los metales y
los no metales. En gran medida, las propiedades químicas de los metales derivan de su facilidad para
perder electrones y las propiedades químicas de los no metales derivan de la facilidad para adquirir o
ganar electrones.

Algunos elementos se combinan con mucha facilidad con cualquier otro elemento o compuesto. En estos
casos decimos que el elemento es muy reactivo o que tiene una alta reactividad. Los elementos que son
muy reactivos no se encuentran como tales en la naturaleza, sino que siempre están combinados con otros
elementos. Por lo tanto, hay que realizar complejos procesos químicos para obtener estos elementos en
estado “elemental”.

Elementos muy reactivos son los metales alcalinos como el sodio y el potasio, que reaccionan
violentamente al contacto con el agua y el aire para formar óxidos y peróxidos.

El oxígeno también es muy reactivo. Por ello se combina con los hidrocarburos de la nafta o del gas de la
hornalla, para formar dióxido de carbono y agua. Asimismo, el oxígeno se combina con el hierro de rejas
y ventanas para formar óxido férrico.

El elemento más reactivo de todos es el flúor. Es tan pero tan reactivo que fue el último elemento que
pudo obtenerse en forma elemental. Esto no se debe a que sea difícil formar flúor elemental. Lo difícil es
mantenerlo en su forma elemental, ya que reacciona con los materiales (tubos, balones, frascos,
mangueras) que forman los aparatos en los que se intenta obtener flúor.

También hay elementos de escasísima reactividad. El ejemplo paradigmático son los gases nobles, que en
condiciones normales no reaccionan con nada. Por tanto se encuentran en la naturaleza en forma
elemental. Como se mencionó anteriormente, algunos metales como el oro, el platino, y en menor medida
la plata y el cobre, también tienen baja reactividad. Por este motivo han sido utilizados para fabricar
monedas. Nadie querría hacer monedas de hierro ya que al cabo de un tiempo las bellas monedas
metálicas se transformarían en óxido. Cuando un elemento reacciona con dificultad o directamente no
reacciona, decimos que es inerte.

2.5. La unidad de masa atómica y el mol

En el apartado 2.1 dijimos que las masas de los átomos son tan pequeñas que, si las expresamos en
gramos, obtenemos números con muchos ceros. Por ejemplo, la masa de un átomo de hidrógeno es
aproximadamente 1,67 x  10  gramos. En cambio, si se utiliza una unidad de medida más pequeña se
obtienen números que son más fáciles de manejar. Como ya se ha mencionado, la unidad más utilizada
para expresar las masas de los átomos es la unidad de masa atómica (uma). Pero nos faltó contestar una
pregunta fundamental: ¿qué es una uma?

Se defina la “uma” como la masa de la doceava parte de un átomo de carbono 12.

Veamos con más detalle qué significa esta definición. El carbono tiene dos isótopos estables, uno con
número másico 12 ( C) y otro con número másico 13 ( C). Ahora bien, imaginemos que conocemos la
masa de un átomo de C. Si a esa masa la dividimos por doce obtenemos la masa de una uma.

Expresada en uma, la masa del isótopo más común del hidrógeno es aproximadamente 1 uma, la del
nitrógeno es 15 uma y la del oxígeno 16 uma. Estos ejemplos marcan una tendencia que es general. Si se
utiliza la uma como unidad de medida, las masas de todos los átomos son números sencillos –en general
entre 1 y 100–, que en todos los casos toman valores muy cercanos a números enteros.

Ahora, para introducir el concepto de “mol”, vamos a hacer algunas cuentas. La primera es: ¿cuántos
átomos de hidrógeno hay en un gramo de hidrógeno? Para contestar esta pregunta necesitamos un dato
que fue dado al inicio de esta unidad. Es que 1 uma =  1,66054  x  10  gramos (equivale). Por tanto,
sabiendo que la masa de un átomo de hidrógeno es de 1 uma planteamos la siguiente regla de tres simple:

 

Análogamente podríamos preguntar: ¿cuántos átomos de oxígeno hay en 16 gramos de oxígeno? En este
caso el dato necesario es que la masa de un átomo de oxígeno es 16 uma. O sea, 16  x  1,66054  x  10

gramos. Por lo tanto, la regla de tres a resolver es:

 

 

Podríamos continuar planteando cálculos similares para otros elementos, pero el patrón que surge de este
par de ejemplos es claro. Veamos:

 

1. La masa de un átomo de hidrógeno es 1 uma y en 1 gramo de hidrógeno hay 6,02 x 10  átomos de
ese elemento

2. La masa de un átomo de oxígeno es 16 uma y en 16 gramos de oxígeno hay 6,02 x 10  átomos de ese
elemento.

 

De esto se desprende que si la masa de un átomo de un elemento cualquiera es X  uma, entonces en
X gramos de dicho elemento habrá 6,02 x 10  átomos de este. El número 6,02 x 10  es tan importante
en química que recibe un nombre especial, se lo llama número de Avogadro y suele representarse con
el símbolo N . Por otra parte, cuando tenemos un número de Avogadro de partículas idénticas decimos
que tenemos un mol de esas partículas. Así, un mol de átomos de hidrógeno contiene 6,02 x 10  átomos
de hidrógeno y un mol de moléculas de agua contiene 6,02 x 10  moléculas de agua. Es correcto también
decir que un mol de elefantes contiene 6,02 x 10  elefantes, pero aunque es correcto no nos sirve para
nada.

Se denomina número de Avogadro, N , a la cantidad 6,02 x 10 . Por otra parte, se define un mol de
átomos de un elemento como un número de Avogadro de dichos átomos, y un mol de moléculas de un
cierto compuesto como un número de Avogadro de dichas moléculas. En general, se define como un mol
de cualquier clase de partículas idénticas a un conjunto que tiene un número de Avogadro de dichas
partículas.

2.6. Masa atómica relativa

La masa atómica relativaN de un elemento es la masa promedio de los átomos de dicho elemento
dividida por la masa de una uma. En otras palabras: es la masa promedio dividida por la doceava parte de
la masa de un átomo de C. Es necesario destacar que a lo largo de la historia se utilizaron otras unidades
de medidaN para establecer la escala de masas atómicas relativas. En particular se utilizaron como
unidades la masa de H y la dieciseisava parte de la masa de O. La convención actual de usar la uma
como unidad de medida para las masas atómicas relativas se estableció en 1961 y es la que se utiliza en
todos los textos de química actuales.

De acuerdo a lo discutido en el apartado 2.1, los elementos con más de un isótopo tienen átomos con
diferentes masas. Debido a esta diversidad surge, a priori, un inconveniente importante: si tengo una
cierta masa de un elemento dado, ¿cuántos átomos del elemento tengo? Para dar respuesta a esta
pregunta es que se han definido las masas atómicas relativas. A fin de abordar este punto vamos a
comenzar con un ejemplo. Consideremos un elemento ficticio al que llamaremos X, que tiene dos
isótopos, uno de masa 53 uma y otro de masa 55 uma. Imaginemos, además, que los isótopos no son
igualmente abundantes en la naturaleza, sino que el 80% de los átomos de X son del isótopo de masa 53 y
el 20% restante de masa 55. Por último, imaginemos que tenemos una muestra de 10 átomos de X que
respeta las proporciones naturales, de manera tal que 8 átomos tienen masa 53 y 2 átomos tienen masa
55. ¿Cuál es la masa promedio, M, de los átomos de la muestra?

La masa promedio M que recién calculamos es un número muy importante ya que muchas veces, en el
trabajo del laboratorio, uno se encuentra con un problema inverso al recientemente planteado. O sea, uno
tiene una muestra de un elemento y conoce la masa total de la misma; y el problema consiste en saber
cuántos átomos del elemento dado tiene la muestra. Siguiendo con el ejemplo anterior, el problema sería:
si usted tiene una masa de 534 uma del elemento X, ¿cuántos átomos de dicho elemento tiene? Para
contestar esta pregunta solo tenemos que dividir la masa de la muestra por la masa promedio:

Los elementos naturales tienen en general más de dos isótopos, y sus masas, así como sus abundancias
relativas, se conocen con gran precisión. La Tabla 2.2, por ejemplo, muestra los datos correspondientes a
los isótopos estables del hierro.

 

Tabla 2.2. Abundancias relativas y masas de los isótopos estables del hierro

Isótopo Abundancia % Masa

Fe 5,845 53.9396

Fe 91,754 55.9349

Fe 2,119 56.9353

Fe 0,282 57.9333

 

A partir de estos datos, es posible calcular la masa promedio de los átomos de hierro. Para ello tenemos
que aplicar una ecuación similar a la ecuación 4, ya que la masa de cada isótopo va multiplicada por su
abundancia relativa:

Este promedio que tiene en cuenta la abundancia de cada isótopo se llama promedio ponderado.

Hasta ahora hemos hablado de las masas atómicas relativas como una cierta cantidad de uma por átomo.
Sin embargo, de la discusión del apartado anterior debería quedar claro que en forma equivalente
podríamos hablar de gramos por mol de átomos. Por este motivo se ha preferido definir a las masas
atómicas relativas como cantidades adimensionales. Luego, de acuerdo a las circunstancias, uno elegirá
utilizar el número dado como la masa promedio de un átomo expresada en uma, o la masa promedio de
un mol de átomos si se la expresa en gramos. Las masas atómicas relativas de todos los elementos
aparecen en la tabla periódica, por lo general, debajo del símbolo elemento.

Actividades

1.

a. Sabiendo que el carbono, de Z  =  6, tiene isótopos con 5, 6, 7 y 8 neutrones, calcule la masa
aproximada de cada uno de los isótopos de carbono, expresándola en unidades de masa atómica.
Para hacer el cálculo, utilice las masas de las partículas indicadas en la Tabla 2.1 y aplique la
siguiente fórmula:

 

Masa  = Nº de protones x Masa  + Nº de neutrones x Masa

 

Tabla 2.1. Propiedades de las partículas subatómicas

Partícula Masa (uma) Carga* Posición

Protón 1,0073 Positiva (+1) Núcleo atómico

Neutrón 1,0087 Nula (0) Núcleo atómico

Electrón 1/1836 Negativa (-1) Alrededor del núcleo

 

b. Compare las masas obtenidas para cada uno de los isótopos con sus números másicos.

 

 

2.

a. Calcule la masa aproximada de un átomo que tiene 3 protones y 4 neutrones. Exprese el resultado
en uma. Indique el Z y el A de dicho átomo con ayuda de una tabla períodica y su símbolo químico.

b. Para las siguientes combinaciones de Z y A, indique cuáles son isótopos del mismo elemento:
Z = 8, A = 16;
Z = 9, A = 16;
Z = 8, A = 15.

c. El número atómico del cloro es 17. Los isótopos más comunes del cloro tienen A = 35 y A = 37.
¿Cuántos protones tiene cada uno de estos isótopos del cloro? ¿Cuántos neutrones?

 

3.

a. Basado en la ubicación de los siguientes átomos en la tabla periódica, indique cuántos electrones
tiene cada uno de ellos en su capa electrónica más externa: Li, B, P.

b. Basado en la ubicación de los siguientes metales en la tabla periódica, indique cuáles tienen más de
una capa electrónica incompleta: Ca, Fe, Al, Cr, Mg, Mn.

 

4.

a. Para los siguientes pares de átomos indique cuál es el que tiene mayor radio atómico: Mg o Ba; Na o
Ar.

b. Para los siguientes pares de átomos indique cuál es el que tiene mayor potencial de primera
ionización: Li o Cs; C o Pb.

 

5. Clasifique los siguientes elementos como metales, no metales o metaloides: Sn, Cl, K, F, Ga, Ba.

 

6. ¿Qué característica tienen en común los gases nobles? ¿De qué forma esta característica afecta su
capacidad para reaccionar con otros elementos?

 

7. La masa atómica relativa del oxígeno es 15,666. ¿Cuál es la masa de un mol de átomos de oxígeno?
¿Cuál es la masa promedio de los átomos de oxígeno expresada en gramos?

 

8. Calcule la masa atómica relativa del litio sabiendo que este elemento tiene solo dos isótopos estables,
uno de A = 6 con una masa de 6,0167 uma y el otro de A = 7 con una masa atómica de 7,0179 uma. La
abundancia de Li es 92,40%.

+

Cada rectángulo representa un elemento. Y los elementos se ubican en la fila de la figura (A) siguiendo un orden
creciente de Z. Los colores de cada elemento identifican su reactividad. En la versión final (C) los elementos de igual
reactividad quedan alineados en la misma columna.

+

+

Los electrones en diferentes niveles necesitan diferentes cantidades de energía para poder escapar del átomo.

+

+

Cuando un electrón de un átomo interacciona con radiación electromagnética de energía suficiente puede escapar del
átomo formando un ión de carga positiva (catión).

+

-24

+

12 13
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uma = masa de un átomo de 

-24

1, 66054 × 10

 1 gramo  −

-

24 

16 × 1, 66054

 16 gramos 
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1 16

M = 53+53+53+53+53+53+53+53+55+55

M = 8+53+2x55
10 átomos

Nro átomos

54

56

57

58

M = % Fe)(54

M = 5,845×53,9396u+91,754×55,9349u+2,119×56,9353u+0,282×57,9333u

M = 55, 845uma/átomo

átomo protón neutrón

* Tomamos como unidad de carga la carga del protón.
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3. Las uniones químicas

Objetivos
Comprender la diferencia entre elementos y compuestos.
Conocer los tipos de uniones químicas existentes.
Aprender las reglas más importantes que determinan la estabilidad de los compuestos químicos.
Poder inferir las propiedades de un material a partir del conocimiento del tipo de unión química presente
entre sus partículas.

3.1. Los compuestos

La mayoría de los átomos tiene tendencia a combinarse con otros átomos, ya sean del mismo o de otro
elemento. Las sustancias que se forman cuando se combinan átomos de diferentes elementos se llaman
compuestos. En todos los casos, esto ocurre porque los átomos, al combinarse, alcanzan un estado más
estable que cuando están separados. Por otra parte, no existe una única manera de llegar al estado de
mayor estabilidad. Por el contrario, dependiendo de las propiedades químicas de los elementos que se
combinen, se pueden dar tres tipos de uniones diferentes:

 

1. Unión iónica: ocurre por la combinación de un metal y un no metal, cuando estos tienen
electronegatividades muy diferentes.

2. Unión covalente: ocurre por la combinación de dos no metales, o de un metal y un no metal, de
electronegatividades no muy diferentes.

3. Unión metálica: tal como su nombre lo indica, ocurre por unión de elementos metálicos

Un compuesto es una sustancia formada por átomos de dos o más elementos diferentes. De acuerdo con
el tipo de enlace que une a los átomos presentes en el compuesto, este se puede clasificar como iónico,
covalente o metálico.

Esta unidad trata las principales características de las diferentes clases de uniones químicas. Además,
aquí analizaremos de qué manera las propiedades de un compuesto dependen del tipo de unión química
que se presenta entre los átomos que lo componen. Sin embargo, antes de comenzar con estos temas, es
necesario introducir una regla relativamente sencilla que permite predecir qué estados electrónicos de los
átomos son los más estables. También se explicarán los símbolos de Lewis que se utilizan para representar
tanto a los átomos separados como a los que se encuentran formando compuestos.

3.2. La regla del octeto y los símbolos de Lewis

Los núcleos de los átomos permanecen inalterados cuando se forma un compuesto. Lo único que se
modifica es la distribución de los electrones. Más aún, no todos los electrones se ven afectados por esta
redistribución, sino solo aquellos que se encuentran en las capas más externas, ya que son los que están
más débilmente unidos al núcleo.

En el caso de los elementos representativos, solo los electrones de la última capa participan en las uniones
químicas, como se mencionó en la Unidad 2. Dichos electrones reciben el nombre de electrones de
valencia, mientras que los de las capas internas se denominan electrones del core. Por su parte, en el
caso de los elementos de transición, pueden participar en las uniones químicas los electrones de las dos
últimas capas. Por este motivo, la reactividad de los elementos de transición es mucho más variada y más
difícil de sistematizar que la de los elementos representativos.

La regla del octeto, enunciada por el químico estadounidense Gilbert LewisN, es una regla empírica que
establece lo siguiente:

Regla del octeto

Los átomos de los elementos representativos se combinan con otros ya sea ganando, cediendo o
compartiendo electrones, de manera tal de quedar con ocho electrones en su capa de valencia,
adquiriendo así la configuración electrónica del gas noble más próximo.

Esta es la regla enunciada por Lewis; pero, para ser estrictos, la regla debería decir que los átomos ceden,
comparten o toman electrones de manera tal de alcanzar la configuración electrónica del gas noble más
próximo en la tabla periódica. Cuando el gas noble más próximo sea el helio, el átomo tendrá solo dos
electrones en su capa más externa.

Es importante tener en cuenta que esta regla es solo una generalización. No es una norma infalible. Se
cumple para una gran cantidad de compuestos formados por elementos representativos. Es más, la mayor
parte de los compuestos con los que tratamos cotidianamente cumple con ella. Sin embargo, es muy
importante recordar que la regla del octeto tiene una cantidad importante de excepciones que se
discutirán oportunamente. Además, no se aplica a los compuestos formados por elementos de transición
con patrones de reactividad más complejos que los de los elementos representativos.

Lewis propuso también una simbología para representar los átomos que es particularmente conveniente
para esquematizar tanto sus propiedades individuales como las de aquellos que se encuentran formando
compuestos. Estos esquemas se conocen como símbolos de Lewis y son ampliamente utilizados en las
representaciones de enlaces iónicos y/o covalentes.

Para representar un átomo aislado con un símbolo de Lewis, se escribe el símbolo del átomo en el centro y
a su alrededor se dibujan, con pequeños puntos o cruces, sus electrones de valenciaN. En otras palabras,
alrededor del símbolo del átomo habrá tantos puntos o cruces como electrones de valencia tenga el átomo.

Otro punto importante de las representaciones de Lewis es que los electrones no se pueden poner en
cualquier lugar. Por ejemplo, no es apropiado ponerlos formando un círculo o todos juntos en una
esquina. Por el contrario, los electrones deben ponerse en alguna de las cuatro posiciones: arriba, abajo, a
la izquierda o a la derecha. Además, se debe comenzar poniendo un electrón en cada posición, y solo si
hay más de cuatro electrones se pueden colocar dos electrones por posición. Cuando el átomo tiene su
octeto completo –cosa que para los átomos aislados solo ocurre con los gases nobles–, las cuatro
posiciones están completas con un par de electrones cada una. En el Gráfico 3.1 se muestran las
representaciones de Lewis para los átomos de distintos elementos. Se puede observar que en general hay
más de una representación válida; por caso, el único electrón de valencia del potasio se colocó a la
derecha, pero podría haberse colocado igualmente a la izquierda, arriba o abajo. Entre los ejemplos
mostrados, los que tienen una única representación posible son el carbono y el argón.

Fuente: elaboración propia.

3.3. El enlace iónico

Los compuestos iónicos se forman cuando se combinan elementos que atraen a los electrones de la capa
de valencia con fuerzas muy diferentes. Esta característica de cada elemento se mide por una propiedad
denominada electronegatividad. Por regla general se estipula que dos átomos formarán una unión iónica
cuando la diferencia entre sus electronegatividades sea mayor o igual a 1,7. Es importante notar, sin
embargo, que esta es una regla aproximada con numerosas excepciones. En el apartado “Para ampliar”
que se presenta más adelante, se vuelve sobre el carácter muy aproximado del valor de diferencia de
electronegatividad para establecer si un compuesto es iónico, o no.

La electronegatividad de un átomo es una propiedad que mide su capacidad para traer hacia sí a los
electrones de un enlace. A diferencia de otras propiedades periódicas, como el radio atómico o el
potencial de ionización, la electronegatividad no es una propiedad de un átomo aislado sino una
propiedad de un átomo en relación con otros átomos. Por este motivo, no existe una única manera de
definirla, ni de establecer una escala para su medición. Sin embargo, con el paso de los años, el uso de la
escala de electronegatividad sugerida por Linus PaulingN se ha vuelto el más aceptado; y es el que se
utiliza en casi todos los textos actuales de Química así como en este MDM.

Cuando la diferencia de electronegatividad es muy grande, el átomo más electronegativo le quita uno o
más electrones al átomo menos electronegativo. Debido a que los átomos que participan en el enlace eran
originalmente neutros, la especie que gana electrones adquiere carga negativa (anión), mientras que la
especie que los pierde adquiere carga positiva (catión). El Gráfico 3.2 muestra las representaciones de
Lewis de los elementos que forman el cloruro de sodio, así como el símbolo de Lewis para este compuesto.

Fuente: elaboración propia.

Aunque la representación de Lewis muestra claramente cómo se forman los iones, no es evidente que
ambos átomos hayan alcanzado la configuración electrónica del gas noble más próximo. Para ver esto con
precisión en el Gráfico 3.3, consideraremos de nuevo el ejemplo de la formación de cloruro de sodio
utilizando diagramas más completos que los de Lewis.

Fuente: elaboración propia.

El sodio tiene número atómico 11, lo que implica que su núcleo tiene carga +11 y que hay 11 electrones
alrededor del núcleo que compensan esta carga. Además, como el sodio es del grupo 1, tiene un solo
electrón de valencia. Los restantes 10 electrones son del core. Por su parte, el cloro tiene número atómico
17. Como está en el grupo 7 se deduce que tiene 7 electrones de valencia y 10 del core. Así, cuando el sodio
pierde su único electrón de valencia queda con 10 electrones en total y adquiere la misma configuración
electrónica que el neón (que es el gas noble más próximo). Por su parte el cloro, al ganar el electrón cedido
por el sodio, adquiere la configuración electrónica del argón (que es el gas noble más próximo).

En los ejemplos vistos hasta ahora, un átomo pierde un electrón y el otro lo gana. Pero existen otras
posibilidades. En general, de acuerdo con el número de electrones en la capa externa, los metales pueden
perder uno, dos o tres electrones, mientras que los no metales pueden ganar uno, dos o tres. Por ejemplo,
en el óxido de calcio (ver Gráfico 3.4), el calcio pierde dos electrones y el oxígeno gana dos. En el cloruro
de zinc, el zinc pierde dos electrones y el cloro gana uno. Por lo tanto, por cada átomo de zinc que pierde
sus dos electrones de valencia hay dos átomos de cloro que ganan uno (ver Gráfico 3.4).

Fuente: elaboración propia.

Las fórmulas de los compuestos iónicos

Así como hay símbolos para representar los átomos de los diferentes elementos, también hay símbolos
para representar los compuestos. Las representaciones de los compuestos se denominan fórmulas. Las
fórmulas de los compuestos iónicos muestran la proporción en la que se combinan los correspondientes
iones utilizando números enteros. Así, por ejemplo, en el cloruro de sodio hay un ion sodio por cada ion
cloruro, por lo que la fórmula es NaCl. En el cloruro de zinc, en cambio, hay dos iones cloruro por cada
ion zinc, por lo que su fórmula es ZnCl . El subíndice 2 a la derecha del símbolo del cloro indica que hay
dos iones Cl  por cada ion Zn . En el óxido de potasio hay dos iones potasio por cada ion oxígeno, por lo
que su fórmula es K O. Finalmente, en el óxido de aluminio hay dos iones aluminio de carga +3 por cada
ion oxígeno de carga -2; por lo tanto, la fórmula del óxido de aluminio es Al O . Las fórmulas de los
compuestos iónicos en las que se indican las proporciones mínimas de cada ion se denominan fórmulas
mínimas.

Los compuestos iónicos son sólidos a temperatura ambienteN. En estos sólidos, los cationes y los
aniones forman una red tridimensional en la que cada catión está rodeado de aniones y cada anión
rodeado de cationes. De esta manera, las fuerzas atractivas entre iones de diferente carga son mayores que
las fuerzas repulsivas entre iones de igual carga, a fin de lograr que todo el conjunto de iones permanezca
unido. Existen diferentes formas de organizar los iones en estas redes tridimensionales. El tipo de
ordenamiento adoptado por cada compuesto iónico depende de diferentes factores, principalmente de la
carga y el tamaño de cada ión.

Fuente: adaptado de <http://slideplayer.com/slide/9347166/>.

3.4. El enlace covalente

Cuando la diferencia en las electronegatividades de los elementos que forman un compuesto es menor a
1,7 (recordar este criterio tan sencillo), la unión química se lleva a cabo mediante la coparticipación de
electrones, en vez de hacerlo mediante una cesión de electrones desde el átomo menos electronegativo al
más electronegativo. También se forma una unión química con coparticipación de electrones entre
átomos de un mismo elemento no metálico como, por ejemplo, H, N, O o F. Para que la unión sea efectiva
se deben compartir uno, dos o tres pares de electrones. Si se comparte un par, la unión es simple; si se
comparten dos pares es doble y si se comparten tres pares es triple. Las uniones covalentes son muy
fuertes, por lo cual los átomos unidos por uniones covalentes tienden a permanecer unidos moviéndose en
forma conjunta. Forman una nueva partícula llamada molécula.

Existen elementos formados por moléculas como el O , el N  o el H , por mencionar algunos ejemplos.
Por otro lado, los compuestos formados por moléculas se llaman “compuestos moleculares”. A veces
también se los llama “compuestos covalentes”. Pero no debe confundirse este último nombre con el de
“sólido covalente de red”, cuya descripción se presenta en el apartado 3.6.

3.4.1. Representaciones de Lewis

Como un primer ejemplo de uniones covalentes consideraremos en el Gráfico 3.6 los enlaces que se dan
en las moléculas de Cl , O  y N . A la izquierda del dibujo se muestran los símbolos de Lewis de los
átomos que se combinan. A la derecha se muestra el símbolo o representación de Lewis de las moléculas
formadas. Para interpretar en forma adecuada las representaciones de Lewis, es necesario comprender
que los electrones colocados entre los símbolos atómicos son los electrones involucrados en el enlace.
Estos electrones pertenecen a los dos átomos simultáneamente, mientras que los que ocupan las restantes
posiciones pertenecen solo al átomo más cercano. En el Gráfico 3.6 puede apreciarse que, en la molécula
de Cl , los átomos de cloro comparten un par de electrones, mientras que cada uno de ellos tiene 6
electrones sin compartir. En total, cada átomo tiene 6 + 2 electrones, haciendo un total de 8, satisfaciendo
la regla del octeto. En la molécula de O , los átomos comparten 4 electrones y además cada uno tiene 4
electrones propios, lo que nuevamente hace un total de 8. Algo similar pasa con la molécula de N . En este
caso, los átomos comparten 6 electrones. Si a esto se suma el par de electrones propios que tiene cada N,
da un total de 8 electrones, cumpliéndose la regla del octeto.

Fuente: elaboración propia.

Para simplificar las estructuras de Lewis, los electrones compartidos muchas veces se representan con
rayitas. Cada rayita simboliza un par de electrones. Si se utiliza esta representación, los símbolos de Lewis
de Cl , O  y N  son los que se muestran en el Gráfico 3.7.

Fuente: elaboración propia.

Los ejemplos presentados hasta el momento han mostrado solo moléculas formadas por átomos idénticos.
Sin embargo, existe una enorme cantidad de compuestos que tienen enlaces covalentes entre átomos de
diferentes elementos. Ejemplos de esta clase de enlaces pueden verse en el Gráfico 3.8, donde se muestran
las estructuras de Lewis del monóxido de carbono, dióxido de carbono, amoníaco y agua.

Funte: elaboración propia.

3.4.2. La polaridad de los enlaces covalentes

Cuando los átomos involucrados en un enlace covalente tienen exactamente la misma electronegatividad,
los electrones compartidos se distribuyen en forma simétrica entre los dos núcleos. Sin embargo, si las
electronegatividades son algo diferentes (aunque no tanto como para que se forme un enlace iónico), los
electrones se encuentran preferentemente del lado del elemento más electronegativo. Esto genera una
pequeña carga negativa sobre el elemento más electronegativo y una carga igual, pero de signo opuesto,
sobre el menos electronegativo, formándose lo que en física se conoce como dipolo eléctrico. Por este
motivo, los enlaces covalentes entre átomos de diferente electronegatividad se denominan también
enlaces covalentes polares. En el Gráfico 3.9 se compara la distribución de cargas en un enlace iónico,
covalente y covalente polar.

Fuente: adaptado de <http://slideplayer.es/slide/4418527/>.

3.4.3. La forma de las moléculas

Los enlaces covalentes, además, son direccionales, es decir que los ángulos entre enlaces covalentes no
pueden ser cualesquiera, sino que solo están permitidos ciertos valores. Para comprender cuáles son las
direcciones permitidas alrededor de un átomo central, es necesario tener en cuenta que, por cumplir la
regla del octeto, dicho átomo central tendrá 4 pares de electrones a su alrededor. Como regla general, los
electrones de un enlace evitan estar cerca de los electrones de los otros enlaces, para disminuir la
repulsión entre ellos. Así, si los 4 pares de electrones se distribuyen en un enlace simple y uno triple, como
en el caso del HCN, la forma de lograr que los electrones de los enlaces estén separados lo más posible se
consigue haciendo que el ángulo H-C-N sea de 180°. O sea, los 3 átomos estarán en una misma línea y la
molécula tendrá forma lineal (Gráfico 3.10).

Si los 4 pares de electrones se distribuyen en un enlace doble y dos enlaces simples, como en el caso del
formaldehído (H CO), la manera de minimizar la repulsión entre los tres enlaces se logra haciendo que los
4 átomos estén en un mismo plano, con el átomo central en el medio de un triángulo y los restantes 3
átomos en cada uno de los vértices. Por este motivo, la molécula de formaldehído tiene geometría plana y
triangular. Por último, si los 4 pares de electrones se distribuyen en cuatro enlaces simples, como en el
caso de CH , la manera de minimizar la repulsión entre electrones es que los 4 enlaces vayan desde el
átomo central hacia los vértices de un tetraedro. Los átomos restantes se encuentran en dichos vértices
(Gráfico 3.10).

Fuente: elaboración propia.

Finalmente, debemos considerar cómo son las geometrías moleculares en los casos en los que el átomo
central tiene electrones de valencia que no están comprometidos en enlaces. Para ello veremos los
ejemplos del amoníaco y el agua, cuyas estructuras de Lewis se muestran en el Gráfico 3.11. El átomo N
del NH  tiene alrededor 3 enlaces simples y tiene además un par de electrones propio. Por lo tanto, tiene
alrededor 4 densidades de electrones que buscarán disminuir su mutua repulsión apuntando hacia los
vértices de un tetraedro. Sin embargo, como en uno de los vértices no hay ningún átomo, la geometría
molecular resultante es la de una pirámide de base triangular (Gráfico 3.11). El átomo central de la
molécula de agua, por su parte, también tiene 4 densidades electrónicas a su alrededor, correspondientes
a 2 enlaces y 2 pares de electrones propios. Por tanto, estas se direccionarán desde el átomo central hacia
los vértices de un tetraedro. Sin embargo, debido a que en dos de los extremos no hay ningún átomo, la
geometría molecular resultante es la de una V corta (Gráfico 3.11).

Fuente: elaborado a partir de imágenes obtenidas de <http://chemistry.elmhurst.edu/vchembook>.

3.4.4. La polaridad molecular

Las moléculas pueden, ellas mismas, ser objetos polares (las llamamos moléculas polares). Una molécula
polar es percibida por los demás átomos, iones o moléculas que la rodean como un dipolo. Si la molécula
contiene un solo enlace y ese enlace es no polar, la molécula es no polar, como, por ejemplo, la molécula
de Cl  representada en el Gráfico 3.9. Análogamente, si la molécula tiene un solo enlace polar, entonces es
polar (Gráfico 3.9, molécula de HF).

Cuando las moléculas tienen más de un enlace covalente es necesario analizar la forma de la molécula, la
polaridad de los enlaces y si existen electrones que no formen parte de los enlaces y que aporten a una
distribución asimétrica de la carga. Es decir, no todas las moléculas que tengan enlaces polares serán
polares.

Vamos a explicar la relación entre polaridad de los enlaces y la polaridad de la molécula con dos ejemplos
simples: el del dióxido de carbono (CO ) y el del agua (H O). Cada enlace C-O del CO  es un enlace polar.
Sin embargo, la molécula de CO  es lineal, con el átomo de carbono situado en el medio de los átomos de
oxígeno. Esto hace que los dipolos correspondientes a ambos enlaces C-O se encuentren sobre una misma
recta, pero apunten en direcciones contrarias. El resultado neto es que la polaridad de un enlace cancela la
polaridad del otro, dando como resultado neto que la molécula sea no polar. La molécula de H O, por su
parte, tiene forma de “V”, con el átomo de oxígeno en el vértice de la V. Por este motivo, los dipolos
situados a lo largo de cada enlace O-H no se cancelan mutuamente, haciendo que la molécula de agua sea
polar (Gráfico 3.12). Además de los dipolos de enlace hay que considerar el aporte, aunque pequeño, de
los electrones que quedan asociados al oxígeno y que no forman parte del enlace. En el agua, sobre el
oxígeno quedan 2 pares de electrones libres que refuerzan el dipolo de la molécula. Por su pequeña
contribución, muchas veces se suele omitir este efecto. Sin embargo, existen moléculas en las que el efecto
de los electrones que no forman parte del enlace es la única contribución a la polaridad molecular. El
ejemplo típico es el ozono, O  (Gráfico 3.13). La forma de la molécula de ozono es angular y a su vez el par
libre que queda sobre el oxígeno central determina que la molécula sea polar.

La polaridad de una molécula es una propiedad esencial, ya que determina la forma en que esta interactúa
con los demás átomos, iones o moléculas que la rodean.
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+

+

Hay cuatro posiciones posibles para ubicar electrones (arriba, abajo, derecha, izquierda). Primero se debe completar
cada posición con un electrón; luego, cuando las cuatro ya tienen un electrón, se pueden poner los electrones de a
pares.

+

+

A la izquierda se muestran las representaciones de los átomos que forman el compuesto. A la derecha se representa el
compuesto iónico. Es importante notar que, como se transfirió una carga negativa del sodio al cloro, el sodio se ha
transformado en un catión y el cloro en un anión.

+

Los iones adoptan la configuración electrónica del gas noble más próximo en la tabla periódica. El círculo interior
morado representa el núcleo, con su correspondiente carga positiva. El círculo intermedio celeste representa todas las
capas correspondientes a los electrones del core, con su correspondiente carga negativa. El círculo exterior representa
la capa de valencia y en ella se ilustran explícitamente los electrones como pequeños círculos de color celeste intenso
con carga -1. El catión sodio y el neón tienen el mismo número total de electrones.
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Los diferentes colores se utilizan para diferenciar el anión del catión. Es importante notar que en los compuestos
iónicos no hay interacciones solo entre los poquitos iones que se muestran en la fórmula mínima, sino que
interaccionan una enorme cantidad de aniones y cationes, ordenados espacialmente como se muestra en estos dibujos.
En todos los casos, estos ordenamientos son tales que las atracciones entre iones de carga opuesta compensan con
creces las repulsiones entre iones de igual carga, de manera tal que el conjunto se mantiene cohesionado.
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a. La molécula de CO  es no polar: su forma es lineal y los dipolos de enlace se cancelan (son de la misma intensidad y
de sentido contrario).

2

 Química I

H T 0 1 2 3 4 5 6 7 B F

https://static.uvq.edu.ar/mdm/quimica/unidad-2.html
http://slideplayer.com/slide/9347166/%3E
http://slideplayer.es/slide/4418527/%3E
http://chemistry.elmhurst.edu/vchembook
https://static.uvq.edu.ar/mdm/quimica/index.html
https://static.uvq.edu.ar/mdm/quimica/legales.html
https://static.uvq.edu.ar/mdm/quimica/bibliografia.html
https://static.uvq.edu.ar/mdm/quimica/imprimir.html
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Fuente: <http://es.slideshare.net/ssuser0cb8d7/enlace-quimico-2>

Fuente: <https://commons.wikimedia.org/wiki/File:Ozone-CRC-MW-3D-vdW.png>.

De acuerdo a las definiciones dadas, un compuesto tendrá una unión iónica si la diferencia de
electronegatividad de los átomos involucrados es mayor a 1,7; tendrá una unión covalente polar si la
diferencia es mayor a cero pero menor o igual a 1,7, y tendrá una unión covalente no polar si esta
diferencia es cero. Es importante notar, sin embargo, que poner un límite en un valor dado de la
diferencia de electronegatividad es algo arbitrario. En la realidad, lo que tenemos son dos
comportamientos extremos: la unión es apolar cuando las electronegatividades son iguales y es iónica
cuando el electrón pasa de un átomo a otro. Entre estos dos extremos hay una gama continua de
situaciones con enlaces de polaridad creciente. 
Por último, es importante señalar que la formación de un enlace iónico o uno covalente polar no está
solamente influenciada por la diferencia de electronegatividad. Otros factores tales como el tamaño
relativo de los iones y la disposición que pueden adoptar en el espacio para formar la red iónica
tridimensional también tienen un efecto en el tipo de unión resultante. Son las propiedades de la
sustancia las que deben evaluarse para afirmar si está formada por iones o por moléculas.

Fórmulas de los compuestos moleculares

 

Las fórmulas de los compuestos moleculares indican cuántos átomos, de cada tipo, hay en la molécula.
Así, por ejemplo, la fórmula H O indica que en la molécula de agua hay dos átomos de hidrógeno y uno
de oxígeno; mientras que la fórmula del formaldehído (H CO) indica que en cada molécula de este
compuesto hay dos átomos de hidrógeno, uno de carbono y uno de oxígeno. Es importante notar que hay
una diferencia fundamental entre lo que indica la fórmula de un compuesto iónico y la de uno molecular,
ya que en la del compuesto iónico solo se indica la proporción (y por eso se suele llamar “fórmula
mínima”). Para tomar conciencia de lo que esto significa, consideraremos un ejemplo. El compuesto
molecular etano tiene la fórmula C H . Esto indica que su molécula está formada por dos átomos de
carbono y seis de hidrógeno. Si solo importara la proporción, podríamos escribir más sucintamente CH ,
ya que una proporción 3 a 1 es equivalente a 6 a 2. Sin embargo, hacer esto no es correcto porque no nos
indica cómo está formada realmente una molécula de etano, que tiene dos átomos de carbono unidos
entre sí y cada uno de los cuales se une además a tres átomos de hidrógeno.

3.5. El enlace metálico

Una tercera forma de unión entre átomos es la unión metálica. En este caso, cada átomo aporta sus
electrones de valencia a la unión, de manera tal que cada núcleo queda solo con sus electrones del core . El
conjunto "núcleo + electrones del core" tiene una carga neta positiva. Estas cargas se repelen entre sí con
mucha fuerza, pero logran permanecer fijas en posiciones relativamente cercanas unas con otras, porque
su mutua repulsión es compensada por los electrones de valencia, que se desplazan con libertad entre
ellas. Debido a la facilidad con la que se mueven los electrones alrededor de las cargas positivas de los
compuestos metálicos, se dice que los electrones están deslocalizados. También se suele hablar de un “mar
de electrones”. Desde esta perspectiva, las cargas positivas formadas por los núcleos y electrones del core
están sumergidas en el mar de electrones, el cual, con su carga negativa, evita la repulsión y separación de
las cargas positivas.

Fuente: <https://www.studyblue.com/notes/note/n/chemical-bonding/deck/8531157>.

La unión metálica es relativamente fuerte. Por este motivo, casi todos los metales son sólidos a
temperatura ambiente. Una excepción a esta regla es el mercurio, que es líquido.

Fuente: <http://berkeleysciencereview.com/toxic-mercury/>.

3.6. Las propiedades de las sustancias y el tipo de enlace

Las propiedades de las sustancias están determinadas por el tipo de enlace existente entre sus partículas.
Por lo tanto, son fáciles de recordar y racionalizar. Los compuestos iónicos son sólidos a temperatura
ambiente, porque la unión iónica es muy fuerte. Además, en estado sólido, los compuestos iónicos son
malos conductores de la electricidad. Sin embargo, se vuelven conductores cuando se funden o se
disuelven en agua. Esto se debe a que las corrientes eléctricas son causadas por cargas eléctricas que están
en movimiento. Cuando un compuesto iónico se encuentra en estado sólido, está formado por cargas
eléctricas fijas y por ello no hay conducción de corriente. Al ser fundido o disuelto, las cargas eléctricas
adquieren movilidad y por eso la corriente puede conducirse.

Fuente: adaptado de <https://cikguwong.blogspot.com.ar/2011/05/chemistry-form-4-chapter-5-electrical.html>.

Además, los sólidos iónicos son frágiles, lo que significa que se quiebran con facilidad a causa de
impactos. Esto se debe a que cualquier impacto sobre la superficie del sólido causa el desplazamiento de
una región del sólido respecto de la otra (Gráfico 3.17), haciendo que se pierdan interacciones favorables y
se generen interacciones desfavorables.

Fuente: adaptado de <http://slideplayer.com/slide/9922728/>.

Si bien todos los iones interaccionan de manera favorable con el agua, no todos los compuestos iónicos se
disuelven en ella. Se tratará este tema, relativamente complejo, en la Unidad 5.

Los metales, por su parte, son todos insolubles en agua. Además, son muy buenos conductores de la
electricidad, aun en estado sólido. En este caso, las partículas con carga que se mueven para transportar la
electricidad son los electrones, mientras que los núcleos atómicos junto con los electrones del core se
quedan fijos en sus posiciones en la red metálica cristalina. A diferencia de los compuestos iónicos, los
metales no son frágiles, sino que resisten bien los golpes sin quebrarse. Además, son maleables –esto
significa que se pueden laminar– y son dúctiles –lo que significa que se pueden utilizar para elaborar hilos
delgados. Como se muestra en el Gráfico 3.18, estas propiedades derivan de la movilidad de los electrones
de valencia que componen el mar de electrones. Si por efecto de un golpe o de una gran presión la red
metálica resulta distorsionada, los electrones del mar de electrones inmediatamente se acomodan para
evitar la repulsión entre los núcleos con carga positiva. Así se impide que el material se quiebre. Los
metales son sólidos a temperatura ambiente.

Fuente: adaptado de <http://slideplayer.com/slide/9078047/>.

La situación es muy distinta en el caso de los compuestos moleculares. Como ya comentáramos, las
uniones entre los átomos de estos compuestos son muy fuertes. Tanto es así que los átomos permanecen
unidos formando una nueva partícula a la que llamamos molécula. Por otra parte, las fuerzas entre
moléculas son mucho más débiles que las fuerzas entre los átomos de la molécula. Y son también más
débiles que las fuerzas que unen a las partículas de los compuestos iónicos o metálicos. Por este motivo,
los compuestos moleculares tienen puntos de fusión y ebullición relativamente bajos. Las fuerzas entre
moléculas reciben el nombre de fuerzas intermoleculares. Sus características más importantes se
describen en la siguiente sección “Para ampliar”.

Como su nombre lo indica, las fuerzas intermoleculares son fuerzas de interacción entre moléculas. Estas
pueden ser de atracción o de repulsión. Las fuerzas de atracción son las responsables de que los gases se
condensen y los líquidos se solidifiquen. Las fuerzas repulsivas, por su parte, son las responsables de que
los líquidos y sólidos tengan un volumen propio. También es correcto decir que las fuerzas repulsivas son
las responsables de que cualquier porción de materia ocupe un volumen que le es propio y que no puede
ser ocupado, simultáneamente, por otra porción de materia.

La intensidad de las fuerzas intermoleculares depende fuertemente de la distancia entre las moléculas y
del tipo de interacción que le dé origen. Así, por ejemplo, las fuerzas de repulsión son las que llegan a
tener mayor intensidad. Pero estas fuerzas solo son importantes cuando las distancias entre partículas son
extremadamente pequeñas, mientras que su intensidad decae rápidamente al aumentar la distancia. El
origen de las fuerzas de repulsión entre partículas solo puede entenderse en el marco de la teoría de la
mecánica cuántica, cuyo estudio está fuera del alcance de este material de estudio.

Las fuerzas atractivas, por su parte, pueden ser de diferente intensidad y todas operan a distancias
intermedias, aunque algunas son de mayor alcance que otras. Las fuerzas de atracción más intensas son
las que operan entre moléculas polares. Estas fuerzas reciben el nombre de interacciones dipolo-dipolo.
Luego le siguen las fuerzas entre una molécula polar y una no polar. Estas fuerzas reciben el nombre de
interacciones dipolo-dipolo inducido ya que, cuando una molécula polar se aproxima a una no polar,
induce en ella un pequeño dipolo. Por último, las fuerzas de atracción intermolecular más débiles son las
que se dan en el caso de que ambas moléculas sean no polares. Tales fuerzas reciben el nombre de
interacciones dipolo instantáneo-dipolo inducido. En general, la intensidad de este tipo de fuerzas
depende del tamaño de la molécula, o, para ser más precisos, de su superficie. Por este motivo, sustancias
formadas por moléculas no polares de dos o tres átomos son gaseosas a presión y temperatura ambiente,
mientas que son sólidas cuando el número de átomos en la molécula es mayor a 18 o 20.

Fuente: adaptado de <https://chem.libretexts.org/LibreTexts/Solano_Community_College/Chem_160/Chapter_09%3A_Liqui
ds_and_Solids/9.5%3A_Molecular_Solids>.

Las sustancias formadas por moléculas no conducen la corriente eléctrica debido a que no tienen carga y
su solubilidad en agua depende de su polaridad.

Debemos mencionar, por último, a los “sólidos covalentes de red”. En este caso, las uniones covalentes
mantienen unidos a todos los átomos que componen el sólido. O sea, todo el sólido es una única red
tridimensional de enlaces covalentes, como se muestra en el Gráfico 3.20. Los sólidos covalentes de red
son extremadamente duros, debido a que los enlaces covalentes son muy fuertes. Por el mismo motivo
tienen altísimos puntos de fusión. Por otra parte, al igual que los sólidos iónicos, son materiales frágiles.
Esto se debe a que los enlaces covalentes son direccionales y cualquier impacto que tienda a cambiar la
dirección de un enlace conduce a la rotura del material. Son ejemplos de sólidos covalentes la sílice y el
diamante. Es importante no confundir los sólidos covalentes de red, que tienen una red tridimensional de
enlaces convalentes, con los compuestos moleculares en los que los enlaces convalentes mantienen unidos
a un grupo relativamente pequeño de átomos.

Fuente: <http://www.molecularmodelscompany.com/Products/AssemblyInstruction/HowtoAssembleyourDiamondMolecula
rModelKit.aspx>.

Para leer un poquito más acerca de la obtención del hidrógeno metálico (el artículo está en inglés).

<https://www.sciencemag.org/news/2017/01/diamond-vise-turns-hydrogen-metal-potentially-ending-
80-year-quest>[Consulta: 31 de agosto 2017].

En el siguiente video, de la Universidad de Harvard, se discute la creación de hidrógeno metálico. El
audio está en inglés pero se puede configurar para que tenga los subtítulos en castellano.

Making metallic hydrogen at Harvard
Compartir

<https://www.youtube.com/watch?v=1qitm5fteL0>

[Consulta: 31 de agosto 2017].

Actividades

1. Con ayuda de la tabla periódica, identifique el número de electrones totales y el número de
electrones en la capa de valencia de los gases nobles He, Ne, Ar y Kr.

2. Escriba las representaciones de Lewis de los siguientes átomos o iones: K, F, Cl , N, P, S , O, Ca ,
Al.

3. Para los siguientes iones, indique cuál es el gas noble que tiene idéntica estructura electrónica: Cs ,
B , Br , O .

4. Los siguientes pares de elementos forman compuestos iónicos. Considerando la ubicación de cada
uno de ellos en la tabla periódica y su tendencia para ganar o perder electrones, indique las fórmulas
mínimas de los compuestos formados y dibuje sus estructuras de Lewis: sodio-oxígeno; calcio-
azufre; flúor-potasio; aluminio-iodo.

5. Dibuje las estructuras de Lewis de los siguientes compuestos moleculares: BCl , SO , PH , H S,
Cl 0. Sobre la base de dichas estructuras prediga la geometría de la molécula.

6. Indique qué tipo de unión química se presenta en cada una de las siguientes sustancias y a partir de
ello señale cuál o cuáles de las propiedades listadas se corresponde con cada sustancia.
Sustancias: KCl, NH , AlF , SO , C (diamante), Fe, Ag.

Propiedades:

Alto punto de fusión.
Conduce la corriente en estado sólido.
Conduce la corriente en estado líquido o disuelta en agua.
Es maleable.
Es extremadamente dura.

b. La molécula de H O es polar: su forma es angular y los dipolos de enlace (más la contribución de los pares libres
sobre el oxígeno, no representados en la figura) no se cancelan.

2

+

El oxígeno central en el O  tiene un par de electrones libres que son los responsables de que la molécula sea polar.3

+

+

2

2

2 6

3

+

La figura de la izquierda muestra los electrones de valencia como cargas fijas situadas entre las cargas positivas de los
"núcleos + electrones del core". Tal representación no es fidedigna debido a que dichos electrones se mueven con
libertad entre las cargas positivas, sin ocupar posiciones fijas. La representación de la derecha, con los electrones
deslocalizados en todo el espacio internuclear, es más adecuada.

+

+

+

El impacto produce una dislocación del sólido que enfrenta a los iones de igual signo. Esto provoca grandes fuerzas
repulsivas que terminan por romper el sólido.

+

Los metales no son frágiles, y se pueden laminar e hilar sin romperse porque los electrones del mar de electrones
tienen movilidad suficiente para adaptarse a las nuevas posiciones de los núcleos.

+

+

Los enlaces covalentes que operan entre los átomos de cada molécula son fuertes, pero las fuerzas entre moléculas son
relativamente débiles. Además, las fuerzas intermoleculares son débiles en comparación con las fuerzas que
mantienen unidas a las partículas de los compuestos iónicos y metálicos.

+

Notar que los enlaces covalentes se extienden en las tres direcciones formando una gran molécula.

+
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DIRECCIÓN DE MATERIALES DIDÁCTICOS

http://es.slideshare.net/ssuser0cb8d7/enlace-quimico-2
https://commons.wikimedia.org/wiki/File:Ozone-CRC-MW-3D-vdW.png
https://www.studyblue.com/notes/note/n/chemical-bonding/deck/8531157
http://berkeleysciencereview.com/toxic-mercury/
https://cikguwong.blogspot.com.ar/2011/05/chemistry-form-4-chapter-5-electrical.html
http://slideplayer.com/slide/9922728/%3E
http://slideplayer.com/slide/9078047/%3E
https://chem.libretexts.org/LibreTexts/Solano_Community_College/Chem_160/Chapter_09%3A_Liquids_and_Solids/9.5%3A_Molecular_Solids
http://www.molecularmodelscompany.com/Products/AssemblyInstruction/HowtoAssembleyourDiamondMolecularModelKit.aspx
https://www.sciencemag.org/news/2017/01/diamond-vise-turns-hydrogen-metal-potentially-ending-80-year-quest
https://www.youtube.com/watch?v=1qitm5fteL0
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4. Propiedades de gases, líquidos y sólidos

Objetivos
Conocer las propiedades macroscópicas de los tres estados de agregación.
Comprender cómo el comportamiento microscópico de las partículas que forman un material determinan
sus propiedades macroscópicas.
Conocer los cambios de estado y saber si van acompañados de absorción o liberación de calor.
Entender la diferenciación entre sólidos cristalinos y amorfos.
Saber qué son la viscosidad y la tensión superficial de un líquido.
Conocer las leyes de los gases y la escala Kelvin de temperatura.

4.1. Los estados de agregación de la materia

Los materiales se presentan habitualmente en tres estados de agregaciónN: sólido, líquido y
gaseoso. Cada uno tiene propiedades características que permiten diferenciarlo de los otros dos, aunque
en determinadas circunstancias hacer esta diferenciación no resulta tan sencillo (ver apartado “Para
ampliar”). Además, un mismo material puede cambiar su estado de agregación si se modifica su
temperatura o la presión a la que está sometido. Entonces cabe preguntarse: ¿qué es lo que determina el
estado de agregación de un material? La respuesta es sencilla si se conocen algunos resultados
fundamentales de una rama de la ciencia denominada termodinámica estadística, que veremos en el
apartado siguiente. Pero antes de llegar a ese punto debemos indicar cuáles son las características
distintivas de cada estado de agregación.

Termodinámica estadística

La termodinámica estadística (o mecánica estadística) es una rama de la física que nos muestra de qué
manera el comportamiento observado de los sistemas materiales es una consecuencia lógica de los
movimientos y las fuerzas de interacción entre los átomos o moléculas que componen tales materiales.
Aunque en esta unidad presentaremos los principales resultados de la termodinámica estadística en
forma simplificada y cualitativa, es importante tener en cuenta que también permite hacer predicciones
cuantitativas de gran exactitud. Además, esta rama de la física provee de fundamentos a los métodos de
simulación computacional, de gran utilidad en las investigaciones actuales de los sistemas materiales.

Los materiales en estado sólido se caracterizan por tener forma y volumen propios. Los gases son el
extremo opuesto, ya que no tienen ni forma ni volumen propio sino que adquieren el volumen y la forma
del recipiente que los contiene. Los materiales líquidos tienen un comportamiento intermedio: tienen un
volumen propio, pero adaptan su forma a la del recipiente que los contiene. Además, los gases son
fácilmente compresibles. Esto significa que su volumen se puede reducir con relativa facilidad si se
aumenta la presión a la que está sometido el gas. Por el contrario, líquidos y sólidos son prácticamente
incompresibles, ya que se requieren enormes variaciones de presión para lograr cambios ínfimos en su
volumen.

Fuente: adaptado de <https://www.ducksters.com/science/solids_liquids_gases.php>.

Dos palabras para un mismo estado de agregación

Nuestro idioma, así como el idioma inglés, tiene dos palabras alternativas para hacer referencia a un
material en estado gaseoso. Podemos decir que es un gas o que es un vapor, aunque en realidad ambos
vocablos tienen el mismo significado. La existencia de dos palabras diferentes para referir a la misma cosa
tiene orígenes históricos. Las sustancias que se encuentran en estado gaseoso pueden ser convertidas al
estado líquido por compresión o enfriamiento, o por una combinación de ambos procesos. Sin embargo,
algunos gases requieren temperaturas extremadamente bajas para transformarse en líquidos. El
nitrógeno, por ejemplo, pasa a líquido solo si se enfría por debajo de -211 °C, mientras que el hidrógeno
requiere llegar a una temperatura de -259  °C. Durante los siglos XVII y XVIII, cuando se hicieron los
primeros estudios científicos sobre el comportamiento de los gases, era imposible alcanzar temperaturas
tan bajas. Por este motivo, los científicos de esa época llamaron vapores a las sustancias que podían pasar
a líquido solo por compresión. Los gases permanentes, o simplemente gases, requieren de la combinación
de compresión y enfriamiento para convertirse en líquidos.

4.2. Una visión microscópica de los estados de agregación

La termodinámica estadística nos enseña que las propiedades observadas en los materiales son el
resultado promediado del comportamiento de sus partículas. Estas partículas se mueven y por ello tienen
energía cinética. Además interaccionan entre sí, a veces se atraen y a veces se repelen; y por ello tienen
también una energía potencial. Cuando la energía de las interacciones prevalece sobre la energía de
movimiento, las partículas apenas pueden desplazarse y realizan pequeñas oscilaciones en torno a
posiciones fijas. Esa situación es la que se observa en el estado sólido. Por el contrario, cuando la energía
de las interacciones es insignificante en comparación con la energía cinética, las partículas se mueven
libremente por todo el recipiente que las contiene. Esa es la situación que se observa en los gases. Por
último, cuando ninguna de las dos energías prevalece, las partículas se mueven unas sobre otras, con gran
dificultad, pero permanecen en conjunto cohesionadas, manteniendo entre sí pequeñas distancias. Esa es
la situación que se observa en los líquidos.

Como se mencionara en la Unidad 3, las fuerzas de interacción entre partículas dependen de la distancia
que las separa. A grandes distancias no hay interacción. A distancias intermedias o cortas hay fuerzas
atractivas. Pero si las distancias se vuelven extremadamente cortas predominan las fuerzas de repulsión.
Las fuerzas atractivas son las que permiten que una sustancia pueda pasar del estado gaseoso al estado
líquido y del líquido al sólido. En contra de estas fuerzas atractivas actúa la energía de movimiento de las
partículas. Esta energía tiende a liberar las partículas de su mutua atracción. Ahora bien, la energía
cinética de las partículas aumenta cuando aumenta la temperatura. Por ello, a pesar de la existencia de las
fuerzas atractivas, los materiales pueden transformarse de sólido a líquido y de líquido a gas si su
temperatura se aumenta lo suficiente. Las fuerzas de repulsión se manifiestan solo cuando la distancia
entre partículas es extremadamente pequeña y son las responsables de que no pueda haber dos partículas
exactamente en el mismo punto o en puntos muy próximos. La Tabla 4.1 ilustra las características
microscópicas más destacadas de cada uno de los tres estados de agregación.

Tabla 4.1. Características microscópicas de los tres estados de agregación

Estado Sólido Líquido Gaseoso

Esquema

Arreglo de las
partículas

Regular - Ordenado Aleatorio - Sin orden Aleatorio - Sin orden

Movimiento de las
partículas

Vibran alrededor de
posiciones fijas

Se mueven unas sobre
otras

Se mueven en todas
direcciones con
diferentes velocidades

Proximidad de las
partículas

Muy próximas Muy próximas Muy separadas entre sí

Fuente: adaptado de <bbc.co.uk>

4.3. Los cambios de estado de agregación

El estado de agregación de un material, como ya se mencionó –y se deriva de la discusión precedente–, se
puede variar si se modifican las condiciones de presión y temperatura a las que es sometido. Cada cambio
de estado de agregación recibe un nombre particular, como se muestra en el Gráfico 4.2.

Fuente: <https://1phsmelissacuellar.wordpress.com/calor/>.

El cambio de estado de agregación de sólido a líquido recibe el nombre de fusión, mientras que el cambio
inverso, de líquido a sólido, se llama solidificación, aunque a veces, en el lenguaje coloquial, nos
referimos a este cambio como congelación. El cambio de fase de líquido a vapor recibe el nombre de
vaporización, mientras que el cambio inverso, de gas a líquido, se llama condensación. Como se
discute en mayor profundidad en el siguiente recurso “Para ampliar”, la vaporización puede tener lugar
por dos mecanismos diferentes: la evaporación o la ebullición. Aunque no es lo más habitual, los
cambios de estado de agregación directos entre sólido y gas (sin pasar por el estado líquido) también
pueden ocurrir. El pasaje directo del estado sólido al gaseoso se denomina sublimación y el pasaje
inverso recibe diversos nombres. Entre los más utilizados podemos mencionar: sublimación regresiva,
sublimación inversa y deposición.

A una determinada presión externa, todos los cambios de estado de agregación ocurren a una temperatura
definida, excepto la evaporación. La temperatura a la cual se produce la transformación entre el estado
sólido y el estado líquido se llama punto de fusión. Podría llamarse igualmente punto de congelación o
solidificación, pero esta denominación es menos habitual. Asimismo, la temperatura a la cual una
sustancia pasa del estado líquido al estado vapor por el mecanismo de ebullición recibe el nombre de
temperatura o punto de ebullición. Por último, para las sustancias que subliman, es posible definir
un punto de sublimación. Es importante notar que los puntos de fusión, ebullición y sublimación
dependen de la presión externa. Si se cambia la presión externa, todos estos puntos se modifican y por
este motivo se suele indicar el valor de presión a la que se informan estas temperaturas. Las temperaturas
a las que ocurren los cambios de estado de agregación se denominan temperaturas o puntos
normales si la presión externa es igual a la presión normal P=101,325 Pascales.

La presión externa es también la que determina si una sustancia sólida va a sublimar o fundirse al ser
calentada. El hielo y el hierro, mantenidos a la presión atmosférica, se funden al ser calentados, mientras
que el dióxido de carbono y el yodo subliman. El dato clave para determinar cuál de los dos procesos va a
ocurrir es la presión del llamado punto triple. El punto triple de una sustancia es una combinación de
temperatura y presión a la cual los tres estados de agregación de esa sustancia pueden coexistir en
equilibrio. El punto triple del agua, por ejemplo, es de 0,01 °C de temperatura y 0,006 atm de presión. El
punto triple del dióxido de carbono en cambio es de -56,60 °C y 5,10 atm. Un sólido sublima si la presión
a la que está sometido es inferior a la presión de su punto triple y se funde en caso contrario. En la
superficie de la Tierra, la presión atmosférica es cercana a 1,0 atm. Esta presión es mayor que la presión
del punto triple del agua, pero inferior a la presión del punto triple del dióxido de carbono. Por este
motivo, el dióxido de carbono sublima mientras que el agua se funde.

En el siguiente video encontrarán experimentos que se pueden realizar con recursos caseros y dióxido de
carbono sólido (también llamado hielo seco). Todos los experimentos se basan en la capacidad de esta
sustancia de sublimar a la presión atmosférica normal a nivel del mar.

Burbuja de jabón: Experimentos con hielo seco
Copiar vín…

<https://www.youtube.com/watch?v=oZXw7gMYU-U>

Fuente: (Publicado por revista Correo del Maestro, 21 de enero de 2016. [Consulta: 12 de abril 2017]).

La diferencia entre la evaporación y la ebullición

El ejemplo para abordar este tema es ampliamente conocido por todos: el agua. Sabemos, por nuestra
propia experiencia, que el agua líquida puede pasar a vapor a muchas temperaturas diferentes. Este
proceso es el que permite que la ropa recién lavada y tendida eventualmente se seque, como se secan los
vasos y platos que dejamos escurriendo en un secaplatos. Todos estos son ejemplos de procesos de
evaporación del agua.

La evaporación es más rápida a temperaturas elevadas, pero también ocurre a temperaturas bajas.
También es más rápida cuanto mayor es la superficie del objeto que queremos secar. Por ello conviene
estirar bien la ropa antes de tenderla en vez de colgarla hecha un bollo. Por último, la evaporación es más
rápida si el aire es seco que si el aire es húmedo. Los días de alta humedad, aunque sean cálidos, cuesta
secar la ropa. En cualquier caso, lo que queda claro de estos ejemplos es que el agua pasa del estado
líquido al vapor sin llegar a la ebullición, la cual ocurre a una temperatura de 100 °C a nivel del mar.

Además, la evaporación es un fenómeno que tiene lugar en la superficie del líquido. Algunas de las
moléculas que se encuentran sobre la superficie del líquido –las que tienen más energía de movimiento–
logran pasar al estado vapor. Si el recipiente está abierto, las moléculas que pasaron al vapor se escapan y
ya no regresan. Esto lleva a que, eventualmente, todo el líquido se evapore. Por el contrario, si el
recipiente está cerrado, las moléculas que van pasando a la fase vapor no pueden escapar. Entonces
empieza a ocurrir el proceso contrario: algunas de las moléculas que se encuentran en la fase vapor
colisionan contra la superficie del líquido y quedan retenidas en él (en otras palabras, se condensan). Se
llega así a un estado de equilibrio en el cual la cantidad de moléculas que pasan del líquido al vapor es
igual a la cantidad que pasa del vapor al líquido. La presión que ejerce el vapor en esa situación de
equilibrio se llama presión de vapor del líquido y aumenta con el aumento de temperatura. Estas dos
situaciones se ilustran en el Gráfico 4.3.

La ebullición es un fenómeno que tiene lugar en todo el líquido, tanto en la superficie como en su seno.
Para cada presión externa, ocurre a una única temperatura. La manifestación más clara de que la
ebullición es un fenómeno que compromete a todo el líquido, y no solo a las partículas superficiales, es la
formación de burbujas. Estas burbujas corresponden a partículas que se evaporaron estando en el seno
del líquido: como son menos densas que el líquido, terminan moviéndose hacia arriba, hasta que
finalmente logran escapar del seno del líquido a través de su superficie (ver Gráfico 4.4).

Fuente: adaptado de <http://hyperphysics.phy-astr.gsu.edu/hbase/Kinetic/vappre.html>

Fuente: adaptado de <https://courses.lumenlearning.com/cheminter/chapter/boiling-point/>.

Por último, una característica importante de los cambios de estado de agregación es que todos
involucran la transferencia de grandes cantidades de energía, generalmente en forma de calor. Si se
entrega calor a un material sólido, su temperatura irá en aumento. Pero este proceso no continúa de
manera indefinida, sino que puede llegar, como máximo, a la temperatura de fusión del material. Una vez
alcanzado el punto de fusión, el calor entregado al material ya no se utiliza para elevar su temperatura,
sino que se invierte en realizar el cambio de estado de agregación, lo que requiere liberar a las partículas
de las fuerzas de su mutua interacción. Solo cuando todo el material se ha transformado al estado líquido,
la entrega de calor vuelve a usarse para calentar el material, que ahora se encuentra en estado líquido.
Este proceso de calentamiento del líquido puede continuar, como máximo, hasta que se alcanza la
temperatura de ebullición. Al llegar a dicho punto, todo el calor entregado se utiliza para transformar el
material del estado líquido al gaseoso. Este proceso se ilustra en el Gráfico 4.5, donde se muestra una
típica curva de calentamiento.

Fuente: <http://corinto.pucp.edu.pe/quimicageneral/contenido/56-cambios-de-estado-diagramas-de-calentamiento-diagramas
-de-fase.html>

4.4. El estado sólido

Los sólidos pueden ser de dos tipos distintos: cristalinos o amorfos. Un sólido cristalino es aquel cuyas
partículas se encuentran perfectamente ordenadas, ocupando posiciones bien definidas en una red
tridimensional y de acuerdo a un cierto patrón. Este patrón que se repite en las tres direcciones se conoce
como celda unitaria. El Gráfico 4.6 muestra algunos ejemplos de celdas unitarias. Los sólidos
cristalinos suelen tener superficies planas, con caras que forman ángulos bien definidos entre sí.

Fuentes: <https://www.doitpoms.ac.uk/tlplib/electromigration/alternatives.php?printable=1>, <https://crystallography365.w
ordpress.com/2014/10/27/solid-carbon-dioxide/> y <https://www.transtutors.com/questions/cesium-chloride-forms-a-simpl
e-cubic-lattice-in-which-cs-ions-are-at-the-corners-and-725450.htm>.

Los sólidos amorfos son aquellos cuyas partículas no tienen una estructura ordenada, por lo que
carecen de formas y caras bien definidas. Estos sólidos se generan cuando, debido a su forma o tamaño,
las moléculas del material no logran disponerse de manera regular. A nivel molecular, un sólido amorfo es
como un líquido, solo que sus partículas no tienen la capacidad de moverse unas sobre otras. Por este
motivo, hay quien considera a los sólidos amorfos como líquidos sobreenfriados. Además, mientras que
los sólidos cristalinos tienen puntos de fusión bien definidos, los sólidos amorfos solo se van
reblandeciendo en forma paulatina al ser calentados. Esto corresponde a la visión de un líquido
sobreenfriado con una viscosidad extremadamente grande, que por aumento de la temperatura disminuye
su viscosidad a valores normales y recupera su capacidad de fluir. Entre los sólidos amorfos más
conocidos podemos destacar el vidrio y la cera utilizada para depilación.

4.5. El estado líquido

El estado líquido, como ya se describió, es un estado en el cual las partículas que componen el material
están muy próximas entre sí, pero no ocupan posiciones fijas, sino que pueden desplazarse unas sobre
otras. A nivel macroscópico hay dos propiedades muy importantes que caracterizan el estado líquido: la
viscosidad y la tensión superficial.

La viscosidad es una propiedad de los líquidos que mide la facilidad con que fluyen. Por ejemplo, el aceite
utilizado para lubricar los motores o la vaselina son líquidos que fluyen con lentitud y dificultad, mientras
que el agua o el alcohol fluyen con gran facilidad. Esto se debe a que el aceite del motor y la vaselina
tienen mayor viscosidad que el agua y el alcohol. Los líquidos suelen ser transportados de un punto a otro
a través de cañerías. Cuanto mayor es la viscosidad del líquido, más difícil resulta el transporte y más
costoso en términos de la energía requerida.

La viscosidad de los líquidos depende de la temperatura. Como regla general, a mayor temperatura menor
viscosidad. En algunos casos, como el del agua y el alcohol, la viscosidad del líquido es independiente de
las fuerzas que se apliquen para provocar su deformación y su movimiento; tales líquidos reciben el
nombre de fluidos newtonianos. En otros casos, como el de los pegamentos o las mezclas de agua y
almidón, la viscosidad depende de la fuerza aplicada para deformar el líquido; entonces, el líquido se
clasifica como no newtoniano.

El siguiente video muestra el extraño comportamiento de una mezcla no newtoniana de agua y maicena.
¡Se puede incluso caminar sobre ella!

Video no disponible
Este video no está disponible.

<https://www.youtube.com/watch?v=QPg2XkGXF1I>

[Consulta: 12 de abril 2017].

Otra característica importante de los líquidos es que su superficie y su seno tienen propiedades diferentes.
En buena medida, es correcto considerar la superficie de un líquido como una “piel”, aunque muy
delicada, que lo recubre. Esta delicada piel que envuelve al líquido es la responsable de que forme
pequeñas gotas al ser dispersado y permite que ciertos insectos puedan caminar sobre la superficie del
agua sin hundirse.

Fuente: <http://www.dailymail.co.uk/sciencetech/article-2225904/How-pond-skater-walk-water-Its-hairy-legs-oars-reveal
-scientists.html>.

Este comportamiento aparentemente extraño de la superficie se debe a que las moléculas que están en el
seno del líquido son atraídas en todas las direcciones por las moléculas que las rodean. Sin embargo, esto
no ocurre con las moléculas que están en la superficie del líquido, ya que hay muy pocas moléculas de la
sustancia en cuestión en la fase gaseosa. Por este motivo, las moléculas de la superficie son atraídas hacia
el seno del líquido, lo que tiende a reducir el área superficial. Debido a este comportamiento se requiere
energía para agrandar la superficie de un líquido, y la tensión superficial es una medida de la energía
requerida para lograr tal efecto. A mayor tensión superficial, más difícil es agrandar el área de la
superficie del líquido.

4.6. El estado gaseoso

De los tres estados de agregación, el estado gaseoso es el más sencillo de describir, especialmente cuando
el volumen que ocupa el gas es grande en comparación con la cantidad de moléculas que tiene. En tales
circunstancias, las partículas que componen el gas están muy separadas entre sí y se dice que el gas está
“diluido”. Todos los gases diluidos se comportan exactamente de la misma manera, independientemente
de cuál sea la sustancia que se encuentra en el estado gaseoso. Cuando se cumplen esas condiciones se
dice que el gas se comporta como un gas ideal.

Fuente: adaptado de <http://slideplayer.com/slide/6930323/>.

Hay tres parámetros o variables que se pueden utilizar para describir el estado de una masa dada de gas.
Estas variables son el volumen que ocupa el gas, que se representa con la letra V; la presión que ejerce el
gas sobre las paredes del recipiente que lo contiene, que se representa con la letra P, y la temperatura a la
que se encuentra el gas, que se representa con la letra T. Todos los experimentos realizados con gases que
se comportan como ideales demuestran que estos tres parámetros no pueden variarse de manera
arbitraria, sino que, si uno de ellos se mantiene constante, las variaciones de los otros dos están
perfectamente correlacionadas. En los próximos párrafos desarrollaremos este tema con mayor
profundidad.

Comenzamos considerando una masa dada de gas mantenida a temperatura constante. En tales
condiciones se observa que la presión que ejerce el gas es inversamente proporcional al volumen que este
ocupa. ¿Qué significa esto en términos prácticos? Que si la presión se duplica, el volumen se reduce a la
mitad; si la presión se cuadruplica, el volumen se reduce a un cuarto, y si la presión se multiplica por diez,
entonces el volumen se reduce a un décimo. Obviamente, vale también lo opuesto. Si la presión se reduce
a la mitad, el volumen se duplica; si P se reduce a un cuarto, V se cuadruplica, y si P se reduce a un décimo
de su valor inicial, entonces el volumen se multiplica por diez.

Fuente: adaptado de <http://slideplayer.com/slide/3836528/>.

Expresado en forma matemática, la proporcionalidad inversa se indica mediante:

 

 

+

+

+

+

+

+

En un recipiente cerrado se alcanza un equilibrio entre evaporación y condensación. Se dice entonces que el
ambiente está saturado de vapor. Si el recipiente está abierto no se puede alcanzar el equilibrio y, eventualmente,
todo el líquido se evapora.

A la izquierda, la evaporación: ocurre en la superficie del líquido y tiene lugar en un amplio rango de
temperaturas. A la derecha, la ebullición: compromete a toda la masa de líquido; para cada presión externa, tiene
lugar a una temperatura dada.

+

Ec es la energía cinética (de movimiento). Ep es la energía potencial (de interacción). Notar que durante la fusión y
ebullición la temperatura permanece constante.

+

+

La tensión superficial permite que algunos insectos caminen sobre el agua sin hundirse.

+

+

Notar cómo el volumen del gas contenido en el cilindro se reduce a la mitad cuando se duplica la presión ejercida
sobre el émbolo a cantidad de gas y temperatura constantes.

P = C
V

+

 Química I
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Gráfico 4.9. Representación gráfica de la Ley de Boyle-Mariotte

Gráfico 4.10. Representación gráfica de la Ley de Charles y Gay-Lussac a presión
constante
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(4.2)

Gráfico 4.11. Comparación entre las escalas Celsius y Kelvin

LLeer con atención

(4.3)

 

donde C es una constante que depende de la temperatura; cuanto mayor sea la temperatura a la cual se
mantiene el gas, mayor será la constante C. La ley descrita por la ecuación 4.1 se conoce como Ley de
Boyle y Mariotte, en honor a los dos científicos que la descubrieron en forma independiente.

Ley de Boyle-Mariotte: a temperatura constante, el volumen de una masa dada de gas es inversamente
proporcional a la presión ejercida sobre él. Matemáticamente, la Ley de Boyle-Mariotte se expresa con la
ecuación 4.1.

Fuente: adaptado de <https://www.shutterstock.com/es/image-vector/boyle-mariotte-law-313511729>.

Otra ley de los gases, conocida como la Ley de Charles y Gay-Lussac, describe lo que ocurre con el
volumen de un gas si se varía su temperatura mientras su presión y la cantidad de gas se mantienen
constantes. En tales circunstancias se observa que los cambios de volumen son proporcionales a los
cambios de temperatura. El Gráfico 4.10 muestra estas variaciones y cada una de las rectas representadas
se corresponde con un valor alternativo de presión constante a la que se mantuvo el gas mientras se
variaba su temperatura.

Fuente: adaptado de <https://byjus.com/chemistry/charless-law-relationship-between-temperature-volume/>.

La parte coloreada de las rectas del Gráfico 4.10 corresponde a valores efectivamente medidos del
volumen a diferentes temperaturas. Por otra parte, los valores representados con una línea punteada no
son valores medidos sino que son los valores que el volumen “debería” tener si siguiera siendo válida la
recta observada a temperaturas más altas. Cuando asumimos que el comportamiento registrado en
determinadas condiciones es válido en condiciones diferentes a las que se utilizaron para hacer el registro,
estamos haciendo una extrapolación. En el caso del Gráfico 4.10, las rectas representadas como líneas
punteadas corresponden a un comportamiento extrapolado. Ahora bien, es muy importante observar que
todas las rectas extrapoladas alcanzan un volumen igual a cero a la misma temperatura. La temperatura a
la que el volumen se hace cero es -273,15 °C. Dicha temperatura se conoce como cero absoluto y es la
mínima temperatura que puede registrarse.

La escala Kelvin

En nuestro país es habitual medir la temperatura en la escala Celsius (también llamada centígrada). Así
solemos decir que la temperatura es, por ejemplo, 10  °C, lo que puede leerse como diez grados
centígrados o diez grados Celsius.

El cero de la escala Celsius corresponde a la temperatura de fusión normal del hielo, mientras que al
punto de ebullición normal del agua se le asigna un valor de 100 °C. Estos son los llamados puntos fijos
de la escala Celsius que determinan el valor de un grado centígrado como la centésima parte del rango de
temperatura que va desde el punto de fusión normal del agua hasta su punto de ebullición normal.

La escala absoluta de temperatura, también llamada escala Kelvin, tiene intervalos de temperatura
iguales a los de la escala centígrada, pero tiene corrido el cero. En particular, el punto de fusión del agua
corresponde a 273,15 kelvin (se escribe 273,15 K) y el punto de ebullición normal del agua corresponde a
373,15 K. Por tanto, pasar de la escala centígrada a la Kelvin es sencillo, simplemente hay que sumar
273,15 al valor de la temperatura en grados centígrados.

 

T(K) = T(°C) + 273,15.

 

Anteriormente se mencionó que la temperatura más baja alcanzable es -273,15  °C. De acuerdo con la
ecuación recién mostrada, dicho punto corresponde a 0 K. Por lo tanto, en la escala Kelvin no son posibles
los valores negativos de temperatura. A pesar de que la presentación de esta escala puede parecer
anecdótica, es importante tener en cuenta que la escala Kelvin tiene un rol fundamental en muchas ramas
de la ciencia, en general, y en la descripción del comportamiento de los gases ideales, en particular.

La Ley de Charles y Gay-Lussac se puede enunciar de una forma muy sencilla si la temperatura se mide en
la escala Kelvin: a presión constante el volumen de un gas es directamente proporcional a su temperatura
absoluta.

Fuente: adaptado de <https://www.aplusphysics.com/courses/honors/thermo/temperature.html>.

Una tercera ley muy importante para describir el comportamiento de los gases es la Ley de Avogadro.
Establece que diferentes gases, si ocupan el mismo volumen y tienen las mismas presión y temperatura,
entonces tienen también el mismo número de moléculas.

Ley de Avogadro: volúmenes iguales de gases diferentes, medidos en iguales condiciones de presión y
temperatura, contienen igual número de partículas.

Las tres leyes de los gases que hemos visto hasta ahora pueden resumirse en una única ecuación, llamada
ecuación general de los gases ideales. Establece que, si multiplicamos la presión del gas por su
volumen y lo dividimos por el producto obtenido al multiplicar la temperatura absoluta por el número de
moles (ver Unidad 2), el resultado debe ser una constante. Dicha constante se representa con la letra R y
se llama constante de los gases. Matemáticamente, la ecuación general de los gases ideales se representa
como:

 

 

donde n es el número de moles. El valor adoptado por la constante R depende de las unidades que se
utilicen para medir presión y volumen. En donde no puede haber ambigüedades es en la temperatura, que
siempre debe ser expresada en Kelvin.

Actividades

1. Sobre la base de los datos contenidos en la siguiente tabla, indique cuál de las sustancias listadas se
funde y cuál sublima en las condiciones normales de la superficie terrestre.

Sustancia Temperatura del
punto triple

Presión del punto
triple

Acetileno -80,7 °C 1,2 atm

Amoníaco -77,8 °C 0,06 atm

Arsénico 820 °C 35,8 atm

Zinc 420 °C 0,006 atm

 

2. Indique si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas. En caso de que la afirmación sea
falsa, realice los mínimos cambios necesarios para volverla verdadera.

a. El cambio de fase directo de sólido a gas se llama sublimación.
b. La ropa recién lavada y tendida se seca porque el agua entra en ebullición.
c. Cuando se entrega calor a un sólido en su punto de fusión la temperatura permanece constante

hasta que todo el sólido se ha transformado en líquido.
d. Los líquidos no tienen forma ni volumen propio.

 

3. Si se duplica la presión de un gas mantenido en un recipiente cerrado a temperatura constante, ¿qué
ocurre con el volumen del gas?
 

4. Si se calienta un gas mantenido en un recipiente de volumen constante, ¿su presión aumenta o
disminuye?
 

5. ¿A cuántos grados Celsius equivalen 298 kelvin? El punto de ebullición del amoníaco es de
-33,34 °C. Exprese el punto de ebullición del amoníaco en kelvin.
 

6. Dos muestras de gas están contenidas en recipientes cerrados de igual volumen y tienen la misma
temperatura. Si la presión de la muestra A es el triple que la presión de la muestra B, ¿cuál es la
relación del número de partículas que hay en cada recipiente?

+

+

El gráfico permite representar, en una sola imagen, un conjunto infinito de situaciones, como la ejemplificada en el
Gráfico 4.8.

+

+

+

+

= RP×v
n×T
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Gráfico 5.3. Dilución

Gráfico 5.1. Composición del aire

Distintas presentaciones de solución fisiológica

 Mediciones de masa

 Mediciones de volúmenes

 Medición de volúmenes con pipetas automáticas

Es importante notar que al expresar el factor de dilución no se hace referencia a la cantidad de solución
que se debe diluir.

En muchos laboratorios, la preparación de soluciones se hace rutinariamente y es una operación que
requiere respetar una serie de consideraciones para que el resultado sea aceptable. En el siguiente video
se presenta el procedimiento de laboratorio para la preparación de soluciones a partir de solutos sólido o
líquido.

Pueden darse situaciones en las cuales, debido a las condiciones en que fue preparada la solución, exista
una cantidad de soluto disuelta mayor que la que indica el valor de solubilidad. A estas soluciones se las
llama sobresaturadas. Estas soluciones son inestables y, finalmente, el exceso de soluto disuelto termina
separándose de la solución (como sólido, líquido o gas, de acuerdo con su estado de agregación en las
condiciones del ensayo).

La solubilidad de un soluto en un determinado solvente está dada por la concentración de la solución que
contiene la máxima cantidad posible de soluto disuelto para la cantidad disponible de solvente, a una
cierta temperatura y presión. Para expresar la solubilidad, puede emplearse cualquiera de las unidades
de concentración antes mencionadas.

Un ejemplo donde la concentración debe respetarse estrictamente es la solución salina fisiológica, también
conocida como solución fisiológica. La misma contiene 0,9 gramos de NaCl disueltos en 99,1 gramos de
agua. Es decir, contiene 0,9 gramos de NaCl disueltos en la cantidad de agua necesaria para formar 100
gramos de solución. Esta solución es muy usada en medicina; entre otras funciones, como suero para
pacientes deshidratados y en la diálisis. Si su concentración no se respeta estrictamente, las células
sanguíneas pueden resultar dañadas, tanto si la solución contiene una proporción mayor de NaCl como
una proporción menor.

Es importante destacar que la especificación de la concentración de una solución requiere expresar la
cantidad de soluto presente en una cierta cantidad de solvente o de solución. La especificación de la
concentración de una solución permite conocer cuantitativamente la composición de la solución, dato
muy valioso en ámbitos de la salud, del medio ambiente y de la industria alimenticia, por mencionar
algunos ejemplos.

La solubilidad de solutos sólidos como el NaCl en agua y en otros solventes líquidos no varía mucho con
los cambios de presión. Por este motivo, no suele indicarse el valor de presión, aunque se asume que se
está bajo condiciones de presión no demasiado alejadas de la presión atmosférica normal a nivel del mar
(1 atmósfera).

La fracción molar se calcula del siguiente modo. Si se tiene una solución formada por un soluto y un
solvente, es decir, dos componentes, se tendrá una fracción molar para el soluto, que se anota x , y un
valor de fracción molar para el solvente, x . Se calculan mediante:

soluto

solvente

 

Xsoluto= 
ns

nsoluto+

(5.1)Xsolvente = nsolu

Si la solución tuviera dos solutos entonces la fórmula presentada en la ecuación 5.1 debería aplicarse(5.2)
a cada uno de los solutos, obteniendo x  y x , además de la fracción molar del solvente. En estesoluto1 soluto2

caso, el denominador será igual a la sumatoria de los moles del soluto 1, el soluto 2 y el solvente. Por
ejemplo:
X

nsolut

O sea, en el numerador siempre va el número de moles del componente en cuestión, mientras que en(5.3)
el denominador va la suma de la cantidad de moles de todos los componentes de la solución.

La ventaja de trabajar con unidades de concentración que dependan de la masa es que la masa de
cualquier muestra es independiente de la temperatura a la que se realice la medición. En cambio, el
volumen de una muestra cambia al cambiar la temperatura. En consecuencia, los valores de
concentración que usen algún volumen (soluto, solvente y/o solución) deberán estar acompañados de la
temperatura a la que se determinó la concentración.

y se dice 10x (por diez veces).

Alternativamente, esta dilución de 10 veces se puede expresar como dilución 1:10 (y se lee “uno en diez”).

(5.4)

En el ejemplo presentado, la concentración disminuyó de 1M a 0,1M, entonces, el factor de dilución(5.5)
será:
f =

Se llama factor de dilución al cociente entre ambas concentraciones expresadas en la misma unidad de
concentración. Si se coloca como numerador el valor de la solución más concentrada, entonces el factor de
dilución se expresa en veces (X). Tomando como ejemplo las soluciones del Gráfico 5.4.b:
factor de diluc

  
 

La flecha de dos puntas representa precisamente la situación de equilibrio, parte del sólido se disuelve
mientras que, a la misma velocidad, una cantidad equivalente de iones abandonan la solución y pasan a
formar parte del sólido no disuelto. En la Unidad 4 se presentó otro caso de equilibrio dinámico al tratar
la presión de vapor.

(5.6)

Como se mencionara anteriormente, el proceso de disolución a nivel molecular puede explicarse por el
balance entre dos factores: el factor energético y el factor entrópico. A fin de comprender de qué manera
estos factores condicionan el proceso de disolución, vamos primero a definirlos y analizarlos por

Además del ejemplo mencionado, son muchas las situaciones en las que la especificación de la
concentración de la solución es un aspecto importante para lograr el resultado buscado. Especificar la
concentración simplemente requiere explicitar la cantidad de soluto contenida en determinada cantidad
de solvente o de solución, y existen diferentes maneras estandarizadas de expresar estas relaciones. Cada
una de estas formas constituye una unidad de concentración. A las unidades de concentración suele
dividírselas en dos grandes grupos: las unidades físicas y las unidades químicas. Son unidades físicas las
que utilizan unidades de masa o volumen para las proporciones de soluto, solvente y solución. En cambio,
las unidades químicas utilizan el mol u otras magnitudes vinculadas con definiciones propias de la
química.

 

Tabla 5.1. Unidades de concentración

Medida

% p/p
o también
% m/m

% p/v
o también
% m/v

% v/v

Unidad 

Por ciento peso en peso (o
porciento masa en masa)

Definición

Gramos de soluto contenidos en
100 gramos de solución

Por ciento peso en volumen (o
porciento masa en volumen)

Gramos de soluto contenidos en
100 ml de solución

Por ciento volumen en volumen Mililitros de soluto contenidos
en 100 ml de solución

Miligramos de soluto contenidas
en un kilogramo de solución

Moles de soluto contenidos en
1000 ml de solución

Moles de soluto contenidos en
1000 gramos de solvente

ppm Partes por millón

M Molaridad

m Molalidad

xsoluto

x
Fracción molar Número de moles del

(fracción molar del soluto;
componente dado, dividido por
el número total de moles de los
distinto componentes presentes
en la solución

solvente

fracción molar del solvente)

Una solución es una mezcla homogénea de dos o más componentes. Esta definición ya fue presentada en
la Unidad 1, así como los tipos de soluciones que pueden encontrarse de acuerdo con el estado de
agregación de sus componentes y las definiciones de soluto y solvente. Recordemos que el término
componente indica cada una de las sustancias puras que forman parte de una mezcla. Esta unidad
incluye una descripción más detallada de las soluciones.

Cuando mezclamos, a 20 °C y presión atmosférica normal a nivel del mar, 50 gramos de NaCl en 100
gramos de agua, el dato de solubilidad nos indica que solo 36 gramos de NaCl podrán disolverse, mientras
que los 14 gramos restantes quedarán sin disolver. Cuando una solución, a una dada temperatura y
presión, tiene la concentración correspondiente a su solubilidad, se dice que la solución está
saturadaN. La mejor forma de asegurar la preparación de una solución saturada es agregar más soluto
que el correspondiente a la solubilidad. La presencia de sólido sin disolver garantiza que la solución con la
que está en contacto tiene disuelta la máxima cantidad de soluto posible.

Las soluciones se pueden preparar a partir de soluto y solvente puros, aunque otro procedimiento de
rutina en los laboratorios es la preparación de una solución de una dada concentración a partir de otra
más concentrada. En este último procedimiento se agrega solvente a la solución concentrada hasta lograr
la concentración deseada. Cotidianamente preparamos diluciones, por ejemplo, al mezclar agua con
lavandina, o cuando el café está muy fuerte y le agregamos agua. En el laboratorio se requiere más
rigurosidad y se realiza de igual modo que el procedimiento mostrado en el apartado anterior para solutos
líquidos. A la solución original se la suele llamar solución concentrada y a la obtenida por agregado de
solvente solución diluida (Gráfico 5.3).

En la Unidad 1 se indicó que, a diferencia de los compuestos, las mezclas pueden tener proporciones
variables de sus componentes. Por ejemplo, se pueden preparar muchísimas –en teoría, infinitas–
soluciones de cloruro de sodio en agua, distinguiéndose cada una por la proporción entre estos
componentes. El término concentraciónN se usa para especificar la cantidad de soluto disuelta en una
cantidad dada de solvente o de solución. La especificación de la concentración de una solución con
frecuencia es importante, dado que, para determinados fines, normalmente es necesario emplear una
concentración definida. Cuando la concentración de una solución es alta se dice que la solución es
concentrada, y cuando es de baja a muy baja, diluida. Los límites entre estos dos extremos son arbitrarios.

En general, una cantidad dada de solvente puede disolver hasta una cierta cantidad máxima de soluto. El
valor de esta cantidad máxima está determinado por la temperatura y presión. Existen algunos casos, sin
embargo, en los que soluto y solvente pueden formar soluciones en cualquier proporción. Un ejemplo de
este tipo lo constituye el par etanolN-agua. Estas dos sustancias son solubles o miscibles en todas las
proporciones.

A veces es necesario pasar de una unidad de concentración que depende del volumen de solución a otra
que depende de la masa de la solución. Por ejemplo, si se quiere pasar de la unidad % v/v (o también
% p/v) a % p/p o viceversa. Para realizar estas conversiones de unidades se necesita contar con el valor de
la densidad de la solución a la temperatura a la que se ha especificado la unidad que depende del
volumen. La densidadN de la solución es la relación entre la masa de una porción de esa solución y el
volumen que ocupa a una dada temperatura:
δsolución(T) =

 

Cuando la proporción de soluto disuelta es muy baja se suelen usar las partes por millónN como forma
de expresar la concentración. En este caso se debe establecer la relación entre las partes de soluto,
presentes cada un millón de partes de la solución. Por ejemplo, si la cantidad de soluto se expresa en
miligramos, habrá que establecer los miligramos de soluto presentes cada un millón de miligramos de
solución. Un millón de miligramos de solución es un kilogramo de solución. También puede utilizarse las
partes por millón en volúmenes (por ejemplo, ml de soluto contenidos en 1 x 10  ml de solución). Estas6

dos formas de trabajar con las partes por millón no dan el mismo resultado, no son equivalentes, por lo
que siempre habría que indicar si se utiliza masa (ppmm) o volumen (ppmv). Muchas veces se da por
sobreentendido a qué tipo de partes por millón se hace referencia, de acuerdo al tipo de solución; así, en el
aire se suelen usar las ppmv y se indican simplemente como ppm.

Retomando las unidades de concentración y a modo de ejemplo, si se desea preparar una solución
10% p/p de glucosa en agua, para hacer 100 gramos de esta solución deberán mezclarse 10 gramos de
glucosa con 90 gramos de agua. Una concentración expresada como por ciento volumen en volumen
expresa el volumen de soluto disuelto cada 100 volúmenes de la solución. Esta unidad es útil para
describir soluciones de dos líquidos o soluciones formadas por gases. Por ejemplo, la concentración de
oxígeno del aire es de 21% v/v, lo que implica que 21 ml de oxígeno están contenidos en 100 ml de aire o,
en forma equivalente, que 21 litros de oxígeno están contenidos en 100 litros de aire (Tabla 5.2). Esta
forma de expresar la concentración también se usa para expresar la graduación alcohólica de las bebidas.
En este caso, la graduación alcohólica suele expresarse como la concentración % v/v (ml de alcohol etílico
contenidos en 100 ml de bebida).

 

Tabla 5.2. Composición del aire seco a nivel del mar

Componente

Nitrógeno, N2

Oxígeno, O2

Argón, Ar

Dióxido de carbono, CO

Neón, Ne

2

Helio, He

Metano, CH4

Criptón, Kr

Hidrógeno, H2

Óxido nitroso, N O

Monóxido de carbono, CO

Xenón, Xe

2

Ozono, O

Porcentaje en volumen

78,085

20,946

0,934

0,0314

0,00182

0,000524

0,00015

0,00011

0,000058

0,000031

0,00001

8,7 x 10-6

-6

3 (1-50) x 10

Amoníaco, NH
-7

3 (0,01-1) x 10

Mientras la temperatura y la presión se mantengan constantes, el sistema formado por la incorporación
de 50 gramos de NaCl en 100 gramos de agua mantendrá la misma cantidad de sólido sin disolver. Sin
embargo, si analizáramos los iones Na  y Cl presentes en la fase solución y en el sólido, comprobaríamos
que hay un recambio permanente de los iones entre la solución y el sólido no disuelto. Es decir, aunque el
sistema se presente a simple vista (nivel macroscópico) sin cambios, a nivel de iones y moléculas hay un
recambio de iones entre la solución y el soluto sin disolver. Sin embargo, este recambio respeta el número
total de iones disueltos, tanto de Na  como de Cl . Dicho en otras palabras, simultáneamente están
ocurriendo a la misma velocidad tanto la disolución como el pasaje a sólido (cristalización) de las
partículas de soluto. De esta manera, las cantidades de soluto en la solución, por un lado, y en el sólido,
por otro, se mantienen constantes. Se dice que el sistema está en un estado de equilibrio dinámico,
porque macroscópicamente se mantiene invariante en sus propiedades, pero este aparente reposo no es
tal, sino que es consecuencia de procesos opuestosN que ocurren a la misma velocidad. Este equilibrio
dinámico puede representarse mediante una ecuación química:

+ –

+ –

 

NaCl(s) ↔ Na

En este apartado trataremos con mayor detalle los factores que gobiernan el proceso de disolución,
centrándonos en particular en lo que ocurre en las soluciones acuosas. En general, los factores que afectan
el proceso de disolución pueden clasificarse en dos grandes clases: los energéticos y los entrópicos. Ambos
se discutirán en el apartado siguiente, y podemos decir por ahora que una sustancia será soluble o no en
un determinado solvente de acuerdo al balance entre los factores energéticos y entrópicos. Es importante
notar que los factores energéticos dependen de las fuerzas de interacción entre las partículas presentes
antes y después de formar la solución. Algunas de estas interacciones se estudiaron en la Unidad 3,
cuando se discutieron las interacciones entre moléculas, también llamadas fuerzas intermoleculares. Para
la siguiente discusión debemos agregar, además, las interacciones entre moléculas e iones y entre iones.
En el caso de moléculas polares tendremos las interacciones ion-dipolo y en el caso de moléculas no
polares tendremos las interacciones ion-dipolo inducido. Los iones entre sí interaccionan por atracciones
o repulsiones ion-ion, que no son otra cosa que fuerzas entre partículas cargadas, como las que se
estudiaron en la Unidad 2, cuando se discutió la fuerza de atracción entre el núcleo de un átomo y sus
electrones. La principal diferencia es que, en el caso de los iones, la fuerza es atractiva si sus cargas son de
diferente signo y es repulsiva en caso contrario. Para referir al conjunto de todas las fuerzas
intermoleculares vistas en la Unidad 3, más las interacciones entre iones y moléculas, se habla de
interacciones o fuerzas no covalentes. Por último, otra interacción no covalente muy importante en
el estudio de las soluciones acuosas, que no fue mencionada con anterioridad, es el puente de hidrógeno
que se describe en el siguiente texto aparte.

Uno de los solventes más comúnmente encontrado es el agua, y son muchos los ejemplos de soluciones
acuosas presentes en la vida cotidiana. Así, por ejemplo, en la sangre y en la leche, varias sustancias están
disueltas en agua. Otro ejemplo de soluciones acuosas lo constituye el agua de mar, dado que el agua
contiene una gran cantidad de sustancias disueltas, siendo el cloruro de sodio el soluto principal. Si bien
las soluciones acuosas son, tal vez, las más conocidas, debemos recordar (Unidad 1) que existen otros
tipos de soluciones, ya sea con otros solventes líquidos o con otros estados de agregación involucrados,
tanto del soluto como del solvente. La mayoría de los ejemplos de la presente unidad se referirán a
soluciones acuosas, pero debe tenerse en cuenta que muchos de los conceptos pueden extenderse a los
otros tipos de soluciones.

Si se agregan 10 gramos de NaCl a 100 gramos de agua a 20 °C, estos 10 gramos de NaCl se disolverán
completamente. Sin embargo, si se agregan a esta temperatura 50 gramos de NaCl a 100 gramos de agua,
parte del NaCl quedará como un sólido sin disolver en el fondo del recipiente. Por encima del sólido,
encontramos una solución de NaCl con la máxima cantidad de soluto que esa cantidad de agua es capaz de
disolver a esta temperatura y presión. En esta situación estamos en presencia de un sistema heterogéneo
formado por dos fases: la fase sólida y la fase solución. La máxima concentración que puede alcanzar un
soluto al ser disuelto en un dado solvente se denomina solubilidad. La solubilidad de una sustancia en
un determinado solvente depende de distintos factores que se discutirán más adelante. Un cambio de
temperatura, o en ciertos casos en la presión, puede modificar la solubilidad de una sustancia en un
determinado solvente. Por este motivo, es importante aclarar la temperatura y la presión a las cuales se
estableció la solubilidad del soluto en el solvente en cuestión. Para el caso del NaCl en agua, los ensayos de
laboratorio revelan que la solubilidad a 20 °C y presión atmosférica normal a nivel del mar es de 36
gramos de NaCl por cada 100 gramos de agua.

Familiarizarse con el vocabulario propio de las soluciones.
Conocer y manejar unidades de concentración sencillas.
Interpretar el proceso de disolución de una sustancia en términos de las interacciones no covalentes entre
soluto y solvente y de la reorganización del soluto y el solvente.
Diferenciar entre un proceso de disolución que involucra solo una transformación física de aquellos casos
en los que la disolución está mediada por una transformación química.
Conocer las propiedades coligativas.

+

Texto aparte +

5. Soluciones
Objetivos

5.1.3. Diluciones

5.1.1. Soluto y solvente

5.3.1. El proceso de disolución a nivel molecular

5.2.1. Soluciones saturadas, sobresaturadas y no saturadas

5.1.2. Concentración de una solución. Formas cuantitativas de expresar la
composición de una solución

5.2. Solubilidad

5.3. El proceso de disolución

5.1. Composición de las soluciones

Química I

Fracción molar

Materiales de laboratorio

Fuente: elaboración propia.
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Las cuatro primeras formas presentadas en la tabla corresponden a unidades físicas y las tres últimas a químicas. En la
unidad “partes por millón” se ha elegido una de las relaciones posibles, y la más usada, entre la cantidad de soluto y de
solución.

=

=10

soluto1

1M
0,1M

a. Representación esquemática de la preparación de una dilución.

Al comparar los valores de esta figura con los de la Tabla 5.2, podemos deducir que las ppm a las que alude el gráfico
son efectivamente ppmv.

b. La intensidad de color revela cuál es la solución concentrada a partir de la que se preparó la solución diluida. La
solución acuosa concentrada es 1 M (molar) en sulfato de cobre (II) (CuSO ) y la diluida 0,1 M (molar).4

Menú
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La solubilidad de los gases en cualquier solvente depende además de la presión. Los gases del aire –
principalmente, O  y N – no son muy solubles en agua a presiones y temperaturas cotidianas. Sin
embargo, la solubilidad de cualquier gas en solventes líquidos o sólidos aumenta al aumentar la
presión de dicho gas sobre el solvente (Gráfico 5.10).

2 2

El caso contrario se presenta en los gases, que en su mayoría son menos solubles en agua cuando la
temperatura de la solución aumenta. Este efecto se ve, por ejemplo, cuando dejamos agua de la
canilla a temperatura ambiente. A medida que el agua se va calentando, van apareciendo burbujas
pequeñasN que están formadas por el aire que estaba inicialmente disuelto en el agua. En el Gráfico
5.9 están
representadas las solubilidades de varios gases en agua como una función de la temperatura.

El cloruro de hidrógeno, en los ejemplos anteriores, al ionizarse prácticamente en un 100% cuando de
disuelve en agua, genera una mayor cantidad de iones que la misma cantidad de moles de amoníaco

La cantidad de soluto que puede disolverse en una determinada cantidad de solvente depende, como ya se
mencionara, del tipo e intensidad de las interacciones no covalentes que soluto y solvente puedan
establecer; también del factor entrópico, así como de la temperatura y la presión que regulan los aportes de
cada uno de estos factores.

La solubilidad en agua de gran parte de los compuestos iónicos aumenta al aumentar la
temperatura de la solución. En el Gráfico 5.8 están representadas las solubilidades de varias sustancias
iónicas en agua a distintas temperaturas. La solubilidad de las moléculas polares en agua suele también
incrementarse al aumentar la temperatura. Como se mencionara anteriormente, los cambios en la presión
no tienen un efecto notorio en la solubilidad de este tipo de solutos en agua y en otros solventes líquidos.

La mezcla de reacción, en este caso, está representada principalmente por los reactivos. Como los
procesos o reacciones de ionización generan iones, estas soluciones son conductoras de la electricidad.

Si la solución contiene muy poco cloruro de sodio, a medida que aumenta la distancia a los iones, las
moléculas de agua se orientan en forma cada vez más similar a la que tienen en el agua pura. ¿Cómo
interpretar la formación de esta solución y las interacciones mixtas que surgen entre los iones que
componen el soluto y las moléculas de solvente? Al formarse la solución, inicialmente las moléculas de
agua entrarán en contacto con los iones Na  y Cl  de la superficie de cada trocito de sal introducido.
Para que se forme la solución, es decir, la mezcla homogénea, es necesario que muchas moléculas de
agua entren en contacto con muchos de los iones Na  y Cl , no solo los de la superficie. A fin de que
este contacto sea posible, deberán romperse interacciones tanto entre los iones como entre las
moléculas de agua. Este proceso requiere energía, que suele aportarse mediante agitación, por
ejemplo, revolviendo o calentando.

+ –

+ –

Por otro lado, la formación de interacciones atractivas entre los iones y las moléculas de agua liberará
energía. Al formarse la solución, estos dos procesos estarán ocurriendo simultáneamente, aunque puede
ser necesario, como dijimos, un aporte inicial de energía. El balance energético de ruptura y formación de
interacciones en que hemos dividido el proceso de formación de una solución es uno de los aspectos que
define si cierto soluto será soluble en determinado solvente. En el caso del NaCl en agua, el balance de las
interacciones que se rompen y que se forman es positivo, pero pequeño. En cuanto a la entropía, tanto el
cloruro de sodio como el agua en la solución pueden asumir más orientaciones cuando están mezclados
que cada uno en estado puro. Este aumento en el número de orientaciones posibles corresponde a un
aumento de entropía, que juega a favor del proceso de disolución y supera al aspecto energético.

E =disolución

Δ

Este-ste +

Δ

Esto-sto +

Δ

Esto-ste 

Dado que
Δ
Esto-ste tiene signo opuesto a
Δ
Este-ste y

Δ
Esto-sto, el cambio de energía observado en el proceso de disolución,
Δ
Edisolución, puede ser positivo o negativo según cómo sean las contribuciones de los diferentes términos. Si
es negativo, durante el proceso de disolución se libera calor (la persona que realiza la disolución nota que
el recipiente se calienta). Por el contrario, si
Δ
Edisolución es positivo, el sistema se enfría.

El ejemplo del Gráfico 5.5 muestra que, para romper las interacciones presentes entre las partículas de
soluto por un lado y por otro entre las partículas de solvente, hace falta entregar energía al soluto y al
solvente. Estas energías están representadas mediante
Δ
Esto-sto0 y

Δ
Este-ste0. Por otro lado, cuando se forman las interacciones entre las partículas del soluto y del solvente se
libera energía, es decir
Δ
Esto-ste>0. En este ejemplo, la energía liberada es en valor absoluto menor que la requerida para romper
las interacciones (la suma de la energía necesaria para romper las interacciones está representada
mediante la flecha de color violeta). Se trata de un ejemplo con disolución con balance positivo de energía.

(5.7)

Los procesos de disolución presentados hasta este punto corresponden a transformaciones físicas. Así,
tanto el cloruro de sodio como el azúcar de mesa (sacarosa), por mencionar dos ejemplos, conservan su
identidad al disolverse en agua. Si se evapora el agua de estas soluciones se recuperarán los solutos
originales. Sin embargo, existen ejemplos en los cuales la disolución va acompañada de una reacción
química. En este caso, los factores y principios que condicionan y explican el proceso son diferentes de
los mencionados en la disolución como transformación física. Veremos algunos ejemplos de este tipo de
proceso al analizar la disolución de gases en agua y también en la Unidad 6.

G  =disolución

Δ
Edisolución – T

Δ
Sdisolución  

La termodinámica nos enseña que, a una dada temperatura y presión, un proceso ocurre si tiene un
Δ
G negativo y no ocurre si tiene un
Δ
G positivo. Así, el proceso de disolución ocurre espontáneamente si tiene, por ejemplo, un
Δ
Edisolución negativo y un
Δ
Sdisolución positivo. Por el contrario, no ocurre, por ejemplo, si tiene
Δ
Edisolución positivo y un
Δ
Sdisolución negativo. Para las otras posibilidades {
Δ
Edisolución<0,

Δ
Sdisolución<0} y {

Δ
Edisolución>0,

Δ
Sdisolución>0}, el proceso puede ocurrir o no de acuerdo a la magnitud de la contribución energética y
entrópica. Además, la temperatura modifica el peso o la importancia de la contribución entrópica, lo que
hace que la solubilidad varíe con la temperatura.

Para analizar las contribuciones energéticas y entrópicas, se verá a modo de ejemplo la disolución de un
compuesto iónico como el cloruro de sodio en agua. En estado sólido, sus iones están organizados en una
red tridimensional con interacciones entre los iones cuyo balance es a favor de las interacciones atractivas.
En el agua, sus moléculas interactúan principalmente por puentes de hidrógeno. Además, tanto en el
cloruro de sodio como en el agua estarán presentes las interacciones dipolo instantáneo-dipolo inducido.
En la solución, los iones Na  y Cl  interaccionarán con las moléculas de agua. Como el agua es una+ –

molécula polar o dipolar se dice que la interacción con los iones es ion-dipolo. Además, interaccionan por
la interacción dipolo instantáneo-dipolo inducido presente con mayor o menor intensidad entre todas las
partículas (átomos, moléculas o iones). Estas interacciones siempre están presentes porque se deben a la
existencia de la nube electrónica.

El Gráfico 5.6 muestra cómo se orientan los dipolos de las moléculas de agua, lo que produce
interacciones atractivas con los iones Na  y Cl .+ –

(5.8)

Alternativamente, el factor energético puede favorecer el proceso de disolución o tener prácticamente
ninguna contribución y el entrópico desfavorecerlo. Este caso se da con aquellos solutos que “ordenan
al solvente”. Por ejemplo, podemos mencionar algunas sustancias no polares que no se disuelven en
agua, como el hexano. En casos como este se produce una reorganización del agua alrededor de las
moléculas no polares, adoptando una estructura más rígida con menos orientaciones posibles que en el
agua líquida. Esta organización del agua en torno de las moléculas de sustancias no polares se llama
clatrato y su formación genera una disminución de la entropía, que es la responsable de la
insolubilidad del hexano y de otros hidrocarburos en agua (Gráfico 5.7).

Otro ejemplo del efecto de la presión del gas en su solubilidad es el de las bebidas gaseosas o vinos
espumantes. En estas bebidas el dióxido de carbono, CO , se disuelve en el líquido bajo presión. Al
abrir la botella, disminuye la presión del CO  sobre la solución y este entra en efervescencia, es
decir, el gas escapa de la solución. En las gaseosas, el CO se introduce a presión durante el proceso
de fabricación; en cambio, en el caso de los vinos espumantes, el CO  se genera como producto de la
fermentación durante el proceso de formación del vino, que se lleva a cabo en botellas cerradas, lo
que determina su acumulación.
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2

La Tabla 5.3 contiene las solubilidades en agua de algunos gases a diferentes temperaturas. Caber notar
que el N  y el O  muestran solubilidades muy bajas en agua. Sin embargo, los gases amoníaco, dióxido de2 2

azufre y, en menor medida, los dióxidos de carbono son mucho más solubles en agua que el N  y el O . La2 2

razón más importante de las mayores solubilidades observadas en la tabla, incluyendo también al CO , es2

que se produce una reacción química con el agua y, por lo tanto, se generan sustancias que son solubles en
agua. Veremos algunas de estas reacciones en los apartados siguientes y en la Unidad 6.
 

Tabla 5.3. Solubilidades a diferentes temperaturas de algunos gases en agua (expresadas
en gramos de soluto cada 100 gramos de solvente y a presión de 1 atmósfera)

 

Gas

Nitrógeno, N

Oxígeno, O

2

2

Temperatura

0 °C 0,0029

0,0069

0,335

20 °C

0,0019

0,0043

0,169

50 °C

0,0012

0,0027

0,076Dióxido 
CO2

Dióxido de azufre, SO

Amoníaco, NH

2

3

de carbono,

22,8

89,9

10,6

51,8

4,3

28,4

El enlace del HCl se rompe asimétricamente y el protón generado se incorpora a la molécula de agua,
dando el ion hidronio, HO . La estructura de Lewis del ion hidronio refleja que el H+ +

3  se ha unido a una
molécula de agua mediante la covalencia de un par de electrones. El cloruro de hidrógeno, HCl, es un gas
en condiciones ambientales y es un compuesto molecular. Este gas puede enfriarse y condensarse a
líquido, pero prácticamente tampoco en el estado líquido contiene iones. Sin embargo, cuando se disuelve
en agua, prácticamente el 100% de sus moléculas reaccionan. A la solución resultante se la denomina
ácido clorhídrico.

El amoníaco, como mencionamos anteriormente, también reacciona con el agua. Esta reacción es la
responsable de la alta solubilidad que presenta este gas en agua cuando se lo compara con otros gases –
como el N  y el O – y además genera iones –aunque la extensión de la ionización no es del 100%, como en2 2

el caso del cloruro de hidrógeno–. Podemos representar este proceso mediante las estructuras de Lewis de
las especies involucradas:

separado, para luego discutir cómo operan en conjunto.

Considerando el factor energético, para que se forme una solución es necesario vencer las fuerzas de
atracción entre las partículas que forman el soluto, a fin de separarlas para que se mezclen con las
partículas del solvente. También es necesario vencer las fuerzas de atracción entre algunas moléculas del
solvente, a fin de generar los huecos en los que estarán ubicadas las partículas de soluto. Para vencer estas
interacciones se requiere aportar energía, que generalmente se entrega en forma de calor. Dado que tanto
el soluto como el solvente ganan energía, se produce un cambio de energía positivo, o
Δ
E>0 para ambos. En la expresión anterior
Δ
significa “cambio”, matemáticamente es una diferencia, y E significa energía. Para ser más precisos,
podríamos decir que la energía requerida para vencer las interacciones entre partículas de soluto,
Δ
Esto-sto, y de solvente,
Δ
Este-ste, son ambas positivas. En estas expresiones “sto” significa soluto y “ste”, solvente.

Por otra parte, cuando se forma la solución se generan atracciones entre partículas de soluto y solvente. Y
así como para romper fuerzas atractivas se necesita aportar energía, cuando se forman interacciones
atractivas el sistemaN libera energía. El sistema en este caso es la solución. De manera tal que el cambio
de energía debido a las interacciones soluto-solvente,
Δ
Esto-ste, es menor a cero. Finalmente, el cambio de energía total del proceso de disolución es la suma de
todas estas contribuciones:

Δ

Cuando los compuestos iónicos se disuelven en agua, sus iones se disocian. La disociación es la separación
de los iones ya presentes en el compuesto iónico a medida que sus cristales se van disolviendo. Algunas
moléculas también tienen la capacidad de generar iones por reacción química cuando se disuelven en agua,
produciéndose una ionización. Este proceso no es una disociación debido a que los iones no estaban
presentes en las moléculas antes de que fueran disueltas. La ionización es la formación de iones que ocurre
junto con la disolución debido a una reacción química entre la sustancia molecular y el solvente agua. Si
bien las reacciones químicas serán tratadas especialmente en la siguiente unidad, podemos adelantar
algunos de sus aspectos, como es la representación mediante ecuaciones. Por ejemplo, el cloruro de
hidrógeno, un compuesto molecular, se ioniza cuando se disuelve en agua. Se puede representar este
proceso mediante las estructuras de Lewis de las sustancias involucradas:

Si comparamos, por ejemplo, las soluciones acuosas de NaCl y de azúcar (sacarosa), a simple vista ambas
soluciones presentarán el mismo aspecto: serán incoloras y transparentes. No obstante, los dos solutos – el
cloruro de sodio y la sacarosa– están presentes de manera distinta en la solución. Esta diferencia es
responsable de la buena conductividad eléctrica de la solución de cloruro de sodio y de la mala
conductividad eléctrica de la solución de sacarosa, a pesar de que tanto el cloruro de sodio sólido como el
agua pura son malos conductores de la electricidad. Cabe recordar que para que haya conducción eléctrica
es necesaria la presencia de partículas cargadas con libertad de movimiento (Unidad 3). En la solución de
cloruro de sodioN, los iones sodio y los iones cloruro se encuentran separados y rodeados de agua. Así, una
solución acuosa de cloruro de sodio contiene iones disueltos, y a las sustancias que en solución acuosa
generan iones se las denomina electrolitos. En cambio, la sacarosa no forma iones al disolverse en agua,
y a este tipo de sustancias se las denomina no electrolitos. La diferencia radica en que el cloruro de
sodio es un compuesto iónico y la sacarosa un compuesto molecular, y que en ambos procesos de
disolución la transformación es física (no ocurre cambio químico).

Para analizar el factor entrópico se requiere hablar de la entropía de un sistema material. La entropía
se anota con S (letra “ese mayúscula”) y es una función un poco más difícil de analizar que la energía. La
razón de esta dificultad es que el concepto de entropía solo puede racionalizarse cuando se logra
establecer la conexión entre la descripción macroscópica del material y su descripción a nivel
microscópico. En la descripción macroscópica es necesario indicar la composición, la temperatura, la
presión, etc. En general, con indicar unos pocos parámetros alcanza para establecer el llamado “estado
macroscópico”. Sin embargo, a nivel molecular, un dado estado macroscópico se corresponde con un
número muy grande de estados microscópicos. Por ejemplo, la energía total del sistema material puede
estar distribuida de diferentes maneras entre las partículas que constituyen el material. Y cada una de
estas maneras es un estado microscópico diferente. La entropía es una propiedad de un sistema material
que indica cuántos estados microscópicos del mismo se corresponden con el estado macroscópico
observado. Cuanto mayor es el número de estados microscópicos compatibles, mayor es la entropía.

Para el estudio del proceso de disolución, es necesario considerar la llamada entropía
conformacional, que mide el número de maneras en las que pueden acomodarse, en el espacio
tridimensional, las partículas que componen el sistema material. Como pasa con el factor energético,
también en el caso de la entropía se comparan estos estados de un sistema para determinar cómo varía la
entropía (aumenta o disminuye o permanece constante) cuando el sistema pasa de uno de estos estados al
otro. En el caso del proceso de disolución, se evaluará el cambio de entropía cuando soluto y solvente
inicialmente separados se mezclan para formar la solución.

El cambio de entropía que acompaña a la disolución,
Δ
Sdisolución, puede tomar valores positivos o negativos, de acuerdo a cómo se modifique la estructura

del
solvente y del soluto. Por ejemplo, se puede tomar el caso de un soluto sólido que se disuelve en agua. En
la disolución, las partículas del soluto tienen mayor cantidad de maneras de disponerse que en el sólido.
Por lo tanto, el soluto aporta un cambio de entropía positivo al proceso de disolución
Δ
Ssto>0. En cambio, el solvente puede tener un cambio de entropía positivo o negativo. Para el proceso de
disolución en su conjunto puede, entonces, tener un
Δ
Sdisolución = 

Δ
Ssto+

Δ
Sste, tanto positivo como negativo.

Finalmente, para saber si la disolución va a ocurrir o no tenemos que considerar un tercer parámetro, que
se llama variación de energía libre,
Δ
G. Esta se relaciona con las variaciones de energía y entropía de acuerdo a la siguiente fórmula:
Δ
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Fuente: elaboración propia.

Fuente: Brown, Le May y Bursten (2009: 497).

Fuente: Brown, Le May y Bursten (2009: 497).

Fuente: <http://slideplayer.es/slide/154399/>.

Fuente: <http://www.mikeblaber.org/oldwine/BCH4053/Lecture03/Lecture03.htm>
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3/images/12/Solubilidad+de+Gases+-+Influencia+de+la+Presi%C3%B3n.jpg> .

La ley matemática que describe la relación directamente proporcional entre solubilidad de los gases en
una solución y su presión sobre la solución se denomina Ley de Henry, y puede consultarse en textos de
química general universitaria como los mencionados en la bibliografía.

No se pueden generalizar los aspectos energéticos y entrópicos de la disolución del NaCl en agua a otros
compuestos iónicos en agua. Una de las cuestiones a considerar es la carga de los iones.

Un aumento de entropía puede entonces compensar un balance energético desfavorable y determinar que
aun con este balance energético un soluto sea soluble en un determinado solvente. También puede darse,
como vimos para los solutos no polares en agua, que sea la disminución de la entropía el factor
determinante de la insolubilidad.

De este modo, para analizar la solubilidad de un determinado soluto en un determinado solvente,
siempre habrá que analizar las contribuciones tanto del factor energético como del entrópico. La variación
de energía libre,

Δ
G, reúne ambas contribuciones, además de incluir a la temperatura como otra variable a considerar.

El cambio en la solubilidad de los gases con la presión tiene importantes consecuencias para las personas
que practican buceo. Los buzos respiran aire que tiene una presión mayor que la normal (aire
comprimido). El aire contiene nitrógeno, N , que es muy poco soluble en la sangre a la presión normal. Por
ello, cuando estamos al nivel del mar, la cantidad de N  que se disuelve en la sangre es muy baja. Sin
embargo, a grandes profundidades la presión es mucho mayor, y este aumento de presión hace que se
disuelva mucho más N  en la sangre. Si un buzo que está sumergido a grandes profundidades asciende
bruscamente, la disminución de la solubilidad del N  que ocurre durante el ascenso determina la
formación de burbujas en la sangre que, aunque pequeñas, pueden romper las paredes de los capilares o
bloquearlos, lo que impediría la llegada de oxígeno a los tejidos, generando una embolia. El riesgo de
embolia disminuye si en la mezcla de gases contenida en los tubos se reemplaza el N  por helio. El helio es
menos soluble en la sangre que el N  y, al mismo tiempo, sus átomos son lo suficientemente pequeños
como para atravesar las paredes de los capilares sin dañarlas.
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La presión de los gases por encima de la solución es 1 atmósfera.

La descompresión modifica la solubilidad de los gases en la sangre.

a. A una dada temperatura, al aumentar la presión del gas sobre el agua, más gas se disuelve.

b. Solubilidad de distintos gases en agua en función de la presión del gas sobre el agua, a una dada temperatura.

La flecha violeta representa la suma de las energías para romper las interacciones entre las partículas del soluto y, por
otro lado, la de las partículas del solvente.

Se forman estructuras similares a las del hielo cuando las moléculas de agua rodean a moléculas de un soluto no polar.
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Gráfico 5.11. Ley de Raoult

Gráfico 5.13. Presión osmótica

Gráfico 5.12. Descenso de la presión de vapor

DondeΔTe = T

T

Donde

 

 

Donde:R: es la constante general de los gases.T: temperatura.c: concentración molar efectiva en partículas de la solución.

: molalidad de la solución.

 

Descenso crioscópico:

ΔT  = K  ×mf f

e
: temperatura de ebullición.Ke: constante ebulloscópica (depende del solvente).m

: temperatura de fusión del solvente puro.T

Cuantitativamente, la presión osmótica,
π
, puede calcularse mediante la siguiente expresión:
π = R × T × c

f
: temperatura de fusión del solvente en la solución.

m

: molalidad de la solución.

 

Es interesante aclarar que en las ecuaciones (5.8) y (5.9) la molalidad de la solución es la molalidad
efectiva de partículas. Así, si la solución tiene como soluto a un electrolito fuerte, el número de partículas
efectivas en la solución es el número de iones presentes. Por ejemplo, 1 mol de NaCl en agua generará 2
moles de partículas (1 mol de Na  y 1 mol de Cl ) porque es un electrolito fuerte. Esta cantidad de cloruro+ –

de sodio tendrá el mismo efecto en las temperaturas de ebullición y de congelación del agua que cualquier
otro soluto que aporte 2 moles de partículas, por ejemplo 2 moles de sacarosa (un no electrolito) o 1 mol
de KF, un electrolito fuerte, por plantear dos ejemplos.

 

Donde:

Psolvente es la presión de vapor del solvente en la solución.

Xsolvente es la fracción molar del solvente en la solución.

Posolvente es la presión del solvente puro.

 

En el Gráfico 5.11 se muestra la representación de esta ley.

François Marie RaoultN estudió distintos problemas de la fisicoquímica, pero sin duda su nombre está
asociado a su trabajo con las propiedades de las soluciones.

Es conveniente notar que, como la fracción molar de soluto siempre es un número menor a 1,0, la presión
de vapor del solvente en solución siempre es menor a la del solvente puro. A nivel microscópico, la Ley de
Raoult puede explicarse recordando que, como se vio en la Unidad 4, las moléculas de líquido que pasan a
la fase vapor son las que están en la interfase líquido-gas. En una solución, algunas moléculas del soluto se
ubican en la interfase, lo que disminuye la fracción de moléculas de solvente presentes en ella (Gráfico
5.12). Esto reduce la probabilidad de que las moléculas del solvente pasen a la fase vapor, y por este
motivo su presión de vapor también disminuye.

disuelta en agua. Aquellas sustancias que en solución acuosa presentan prácticamente el 100% de sus
unidades disociadas o ionizadas se denominan electrolitos fuertes. El ácido clorhídrico es un
electrolito fuerte. En cambio, el amoníaco es un electrolito débil, dado que solo un porcentajeN de sus
moléculas se ionizan por reacción con el agua.

Antes de avanzar con este tema, es oportuno indicar que una sustancia se dice volátil si tiene una elevada
presión de vapor y no volátil si su presión de vapor es baja. Necesitamos estas definiciones porque las
descripciones se centrarán en esta unidad en sistemas formados por solvente volátil y soluto no volátil.

Su trabajo con soluciones radicó en determinar que la presión de vapor del solvente en solución es menor
que la del solvente puro a la misma temperatura. También investigó el cambio de la temperatura de
congelación del solvente en una solución respecto de la temperatura de congelación del solvente puro.

Raoult formuló la ley matemática, ahora conocida como Ley de Raoult, que permite calcular el descenso
de la presión de vapor del solvente en una solución respecto del solvente puro:
 

P

Para poder discutir la presión osmótica, necesitamos considerar lo que ocurre cuando una solución se
pone en contacto con otra solución más diluida o con el solvente puro a través de una membrana
semipermeable. Esta situación es esquematizada en el Gráfico 5.13. Allí se ve que la fracción de moléculas
de solvente del lado de la solución concentrada, situada a la derecha de la membrana, es menor que la
fracción del lado de la solución diluida. Por este motivo es más probable que las moléculas del solvente
pasen de izquierda a derecha que de derecha a izquierda. Este proceso lleva a que la solución concentrada
vaya diluyéndose, mientras que la solución diluida se va concentrando.

El pasaje de solvente desde una fase pura, o desde una solución diluida, hacia una solución concentrada
puede evitarse si se ejerce una presión extra del lado del solvente puro (o de la solución diluida). Se define
como presión osmótica de una solución a la presión extra que hay que ejercer sobre la solución para evitar
el pasaje de solvente puro hacia ella.
En el Gráfico 5.13 se presenta la situación en que una solución acuosa tiene un soluto no volátil.

(5.9)

(5.10)

(5.11)

En el Gráfico 5.12, supongamos que el solvente es agua y el soluto una sustancia no volátil. Entonces
pasarán al vapor las moléculas de agua y no las del soluto. La situación es diferente cuando tanto el
solvente como el soluto son volátiles. En ese caso, en el vapor encontraríamos partículas de ambos
componentes de la mezcla, cada uno ejerciendo su presión parcial, y se trataría de una solución con
solvente-soluto volátiles.

El fundamento de estas propiedades es también que el soluto diluye al solvente y baja así la tendencia del
solvente a escapar de la solución. Como se mencionó en la Unidad 3, una sustancia entra en ebullición
cuando su presión de vapor iguala la presión externa. Sin embargo, como lo muestra la Ley de Raoult, la
presión de vapor de solvente sobre la solución es inferior a la del solvente puro. Por lo tanto, para igualar
la presión externa, será necesario aumentar aún más la temperatura, lo que implica un incremento de su
temperatura de ebullición.

Tanto el aumento ebulloscópico como el descenso crioscópico pueden describirse cuantitativamente, en el
caso de soluciones con soluto no volátil, mediante las siguientes ecuaciones:
 

Aumento ebulloscópico:

ΔTe=Ke×m

 

9. Para higienizar una herida se coloca el contenido de un frasco de un antiséptico en un recipiente y se
agrega agua. ¿Cuál o cuáles de las siguientes opciones son correctas?

a. El volumen de solución aumenta
b. La masa del soluto disminuye
c. La masa del solvente aumenta.
d. La concentración final del antiséptico es menor que en el frasco original.

 

10. A continuación, se muestran una serie de soluciones acuosas del mismo soluto no volátil, pero de
distinta concentración. Dada la coloración que tienen, no es sencillo determinar a simple vista cuál
es la más concentrada. ¿Cómo podría determinar cuál es la más concentrada utilizando alguna
propiedad coligativa?

Por motivos de simplicidad, se considerarán soluciones con un solo soluto y un solo solvente aunque el
análisis puede extenderse a mezclas con más de un soluto. Todas estas propiedades son importantes en
distintos procesos, tanto a escala de laboratorio como industrial, por la repercusión que tienen, por
ejemplo, en los procesos de purificación de sustancias o de separación de los componentes de una mezcla.

El agregado de un soluto a un solvente modifica ciertas propiedades del solvente. Se ha observado que,
para soluciones diluidas, las leyes que describen estos cambios son comunes a todos los solutos y
solventes. En particular, la magnitud del cambio observado depende de la concentración del soluto
disuelto y no de su identidad. Al conjunto de estos cambios que no dependen de la identidad del soluto
sino de su concentración se los denomina propiedades coligativas (del latín colligare, unirse). Las
propiedades coligativas descansan en el mismo fundamento: “Los solutos simplemente diluyen al
solvente” (ANDREWS, 1976).

Más precisamente, es correcto decir que la presencia de soluto hace que el solvente sea menos propenso a
cambiar de fase, a dejar la solución. Las cuatro propiedades coligativas son:

1. El descenso de la presión de vapor del solvente en solución respecto del solvente puro.
2. El aumento del punto de ebullición del solvente en solución respecto del solvente puro (aumento

ebulloscópico).
3. El descenso del punto de congelación del solvente en solución respecto del solvente puro (descenso

crioscópico).
4. La presión osmótica.

1. Se prepara una solución acuosa de glucosa, disolviendo 13,5 gramos de glucosa, C H O , en 1006 12 6

gramos de agua. Calcule la concentración de esta solución expresándola en % p/p y en molalidad
(m).
 

2. Un jarabe antialérgico tiene como principio activo a la difenilhidramina. Se lo comercializa con una
concentración de 2,5 g/l (2,5 gramos de fenilhidramina por litro de jarabe). Para un adulto se
recomienda no superar los 100 mg de fenilhidramina por día. Si el jarabe debe tomarse cada 8
horas, ¿qué volumen de jarabe hay que administrar al paciente por toma?
 

3. Considerando el Gráfico 5.8, indique si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas, y
transforme las sentencias falsas para que resulten verdaderas:

a. A 40 °C el cloruro de potasio, KCl, es más soluble en agua que el cloruro de sodio, NaCl.
b. Una solución acuosa de NaCl que, a 40 °C, contiene 20 gramos de sal en 100 gramos de agua

es una solución saturada.
c. A 70 °C se prepara una solución acuosa de clorato de potasio, KClO , que contiene 20 gramos3

de soluto en 100 gramos de solución. Si se enfría a 20 °C el sistema tendrá una sola fase.
d. A 20 °C se disuelven 10 gramos de NaCl en 100 gramos de agua. A esta solución se le agregan

30 gramos más de NaCl y se aumenta la temperatura de la solución a 90 °C. A esta
temperatura la solución está saturada.

 

4. Una pizca de un cierto compuesto iónico se disuelve en agua. Suponiendo que el catión que lo forma
tiene fórmula A  y el anión B , represente los iones en la solución.
 

+2 -2

5. Cuando se disuelve hidróxido de sodio sólido, NaOH, en agua, la solución resultante es un excelente
conductor de la electricidad. Cuando se disuelve metanol en agua, la solución no conduce la
electricidad. ¿Qué sugiere este comportamiento en cuanto a los tipos de enlace presentes en el
hidróxido de sodio y en el metanol?
 

6. Los líquidos anticongelantes y los refrigerantes que se usan, por ejemplo, en los motores pueden ser
el mismo producto. ¿Por qué?
 

7. Se tiene un vaso de jugo (350 ml) que contiene 39 gramos de sacarosa.
a. Se trasvasan 100 ml a otro recipiente, ¿qué concentración de sacarosa tendrán estos 100 ml de

jugo?
b. A los 100 ml anteriores se les agrega agua hasta completar un volumen de 200 ml, ¿cuál será la

concentración de sacarosa?
 

8. En las siguientes figuras están representadas tres soluciones formadas por los mismos componentes.
Los circulitos blancos corresponden al soluto y el fondo de color al solvente.

a. ¿Cuál de ellas es la más concentrada?
b. ¿Cómo podría prepararse la más diluida a partir de las otras?
c. ¿Cuál es el factor de dilución entre la más concentrada y la más diluida?

+

Puede afirmarse que:

El siguiente enlace incluye material sobre la ósmosis y su relación con las células.

<https://es.khanacademy.org/science/biology/membranes-and-transport/diffusion-and-osmosis/a/os
mosis> [Consulta: 5 de septiembre 2017].

Para profundizar este análisis y extenderlo a soluto y solvente volátiles, puede consultarse: Atkins, Peter
y  De Paula, Julio (2008), Química-Física, 8  ed., Editorial Médica Panamericana, Buenos Aires.va

El aumento del punto de ebullición del solvente en la solución respecto del solvente puro parece un
concepto nuevo, pero lo aplicamos a diario, cuando salamos el agua donde vamos a cocinar fideos, por
ejemplo. ¿Cómo se podría comprobar si en el agua salada el agua hierve en nuestra cocina a temperaturas
mayores que 100 °C?

Electrolito fuerte es toda sustancia que está fuertemente disociada o ionizada en solución acuosa.
Todos los compuestos iónicos son electrolitos fuertes, aunque el grado de disociación depende de la
concentración de la solución. Algunas sustancias moleculares también lo son.
Electrolito débil es toda sustancia que está débilmente ionizada en agua. Por lo general, los
electrolitos débiles son compuestos moleculares que generan iones por ionización y no por
disociación. Son ejemplos de electrolitos débiles el amoníaco, el ácido acético y muchos otros ácidos
orgánicos.
No electrolito es toda sustancia que no se disocia ni se ioniza en agua. Los azúcares son no
electrolitos, y la urea es otro ejemplo.

No hay que confundir solubilidad de una sustancia con su comportamiento como electrolito o no
electrolito. El amoníaco, por ejemplo, tiene una solubilidad considerable en agua y, sin embargo, no todas
sus moléculas están ionizadas.

Actividades

5.5. Propiedades coligativas

5.5.2. Ley de Raoult

5.5.3. Aumento ebulloscópico, descenso crioscópico y presión osmótica

Fuente: basado en <http://www3.uah.es/edejesus/resumenes/QG/Tema_9.pdf>.

Fuente: <http://es.slideshare.net/regina_estrella_14/propiedades-coligativas-del-agua>.

Fuente: basado en <http://es.slideshare.net/MarianelaCarrioF/fisicoquim-de-los-liq-corporales-3269354>.

Fuente: <https://community.asdlib.org/imageandvideoexchangeforum/2011/06/21/standard-addition/>.
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La temperatura de ebullición del agua aumenta en el agua salada.

La presión de vapor del solvente en la solución es directamente proporcional a su fracción molar.

En presencia del soluto (esferas amarillas), hay menos moléculas del solvente en la superficie (en nuestros ejemplos
casi siempre el solvente es agua).

Referencias: pv, presión de vapor; ph, presión hidrostática.

a. La presión de vapor del solvente en el recipiente con solvente puro será mayor que la del solvente en el recipiente
con solución. Así, el solvente se evaporará del recipiente donde está puro y condensará en el que contiene la
solución.

b. Ídem anterior, pero uno de los recipientes contiene una solución más diluida que el otro.
c. Entre ambas soluciones se interpone una membrana semipermeable; h es la altura de la columna de solución y

la presión osmótica es la presión que hay que ejercer para evitar este desplazamiento de la columna de líquido.
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6. Racciones químicas: cinética y equilibrio
Objetivos

6.4.3. Reacciones redox

6.4.2. Reacciones de precipitación

6.4.1. Reacciones de neutralización

2
 

o como:

 

80 H +40 O

Una reacción de neutralización es una reacción entre un ácido y una base. Por ejemplo:

 

HCl(aq) + Na

 

La reacción así escrita es formalmente correcta; sin embargo, notamos que no representa con fidelidad la
realidad del proceso que intenta describir, dado que, en solución acuosa, NaCl, HCl y NaOH se
encuentran disociados. Por tanto, una manera más fidedigna de representar este cambio químico sería:

 

H (aq) + Cl+ −

 

La ecuación así escrita recibe el nombre de ecuación iónica completa. Tiene la virtud de mostrar
claramente que algunos de los iones presentes en la solución no participan de la reacción (o sea, no sufren
ningún cambio químico). A estas especies se las llama espectadores. En este caso, los iones que actúan
como espectadores de la reacción son Cl (aq) y Na (aq), ya que se encuentran como reactivos y como- +

productos, y en las mismas cantidades. Por simplicidad, en general se prefiere no agregar las especies
espectadoras en la ecuación química, lo que da lugar a la llamada ecuación iónica neta. En este caso sería:

 

H (aq) + OH+

 

Notamos que esta es la ecuación iónica neta correspondiente a todas las reacciones de neutralización
entre ácidos y bases fuertes en solución acuosa. En cambio, si el ácido y la base no se encuentran
mayoritariamente disociados en solución, lo adecuado es escribir la ecuación con sus fórmulas
moleculares (como la primera ecuación de esta sección).

Algunas reacciones ocurren solo si el sistema alcanza una temperatura muy alta. En la ecuación química
este hecho se representa poniendo un símbolo
Δ
sobre la flecha. Por ejemplo:

 

MgCO (s)ΔC

 

nos indica que el cinc sólido reacciona con ácido clorhídrico en solución acuosa para formar cloruro de
cinc, también en solución acuosa, e hidrógeno gaseoso.

 

Debido a que los precipitados generalmente coalecen y se depositan en el fondo del recipiente donde se
lleva a cabo la reacción, la aparición del precipitado muchas veces se representa escribiendo una flecha
que señala hacia abajo, a la derecha del compuesto que precipita. Por ejemplo:

 

NaCl(aq) + Ag

 

En una reacción redox, se dice que una especie se oxida cuando aumenta su número de oxidación y que
se reduce si disminuye su número de oxidación. Asimismo, se califica como oxidante a la especie que
se reduce (porque ha provocado la oxidación de otra especie), mientras que se llama reductor a la
especie que se oxida (porque ha provocado la reducción de otra especie).

,
 

el cinc aumenta su número de oxidación de 0 a +2, mientras que cada átomo de hidrógeno lo disminuye
de +1 a 0. La ecuación iónica neta para la reacción anterior es:
 

Zn(s) + 2H (a+

Para respetar el principio de conservación del número y tipo de átomos se escribe, delante de la fórmula
de cada molécula, un número entero o fraccionario. Los valores a utilizar deben elegirse de manera tal
que, al sumar los átomos de cada clase a la izquierda de la flecha, se obtenga la misma cantidad que a la
derecha. Por ejemplo, la ecuación de formación del agua escrita anteriormente se puede corregir
precediendo las moléculas de H  y H O con un número 2:2 2

 

2H  +O  → 2

2 2
 

porque  lo importante son las relaciones entre coeficientes estequiométricos y no los coeficientes mismos.
En todos los casos presentados se cumple que la relación entre el número de moléculas de hidrógeno (o de
agua) y de oxígeno es dos:

 

2/1 = 10/5 =

2 2
 

De esta manera, hay cuatro átomos de hidrógeno del lado de los reactivos, ya que hay dos moléculas de
este elemento y cada una de ellas tiene dos átomos; y hay cuatro átomos de hidrógeno del lado de los
productos, ya que hay dos moléculas de agua y cada una de ellas tiene dos átomos de hidrógeno. De la
misma manera se puede constatar que el número de átomos de oxígeno a derecha e izquierda es dos.
Cuando una ecuación química expresa correctamente cuáles son los reactivos y los productos de la
reacción, y si además el número de átomos de cada especie a izquierda y derecha de la flecha es el mismo,
se dice que la ecuación química está balanceada o equilibrada. Los números que preceden a la fórmula de
cada elemento se denominan coeficientes estequiométricos.

3

 

indica que es necesario calentar para lograr que el carbonato de magnesio se descomponga en dióxido de
carbono y óxido de magnesio. Por último, a veces también es importante indicar que la reacción solo
ocurre a velocidades apreciables en presencia de un catalizador. En la ecuación química, la presencia del
catalizador se indica escribiendo su fórmula sobre la flecha que va de reactivos a productos. Por ejemplo,
la oxidación de dióxido de azufre a trióxido de azufre no ocurre a velocidades apreciables en ausencia de
catalizador. Pero si se agrega pentóxido de vanadio, que cataliza esta reacción, la reacción progresa hacia
productos a una velocidad mayor. En la ecuación química estos hechos se representan por:

 

2 

Una cantidad muy importante de reacciones químicas ocurren en solución. En este apartado
presentaremos algunos de los tipos de reacciones más importantes en dicho medio. Para facilitar la
comprensión de los temas que aquí se tratan, es importante tener presente la definición de electrolitos,
dada en la Unidad 5, así como las definiciones de ácidos y bases que se presentan a continuación.

La composición del sistema cambia durante una transformación o reacción química. A nivel molecular,
esto implica que algunas de las sustancias originalmente presentes se transforman en sustancias nuevas.
En ocasiones, estos cambios son tan lentos que resultan imperceptibles y otras veces son instantáneos.
Una misma reacción, incluso, puede ocurrir con diferentes velocidades si se modifican sus condiciones.
En esta unidad se mostrará cómo se suelen representar esquemáticamente los cambios químicos
mediante ecuaciones y se discutirá con detalle cuál es el contenido de información de tales ecuaciones. Por
último se analizarán los factores que afectan la velocidad de las reacciones químicas.

En una reacción redox, cambia el número de oxidación de al menos dos átomos del sistema. Por ejemplo,
en la reacción presentada al comienzo de la unidad:

 

Zn(s) + 2HCl(

En muchas ocasiones, para describir un cambio químico es relevante especificar el estado de agregación
de los reactivos y productos. Por ejemplo, la ecuación

 

Zn(s) + 2HCl(

En general, los compuestos que precipitan en solución acuosa son sales. Por tanto, las reacciones de
precipitación pueden ser reacciones de neutralización, en las que un ácido y una base forman una sal poco
soluble y agua. La otra posibilidad es que se trate de una reacción de intercambio de iones entre dos sales
solubles para dar una sal insoluble, como el caso recién visto de la combinación entre el cloruro de sodio y
el nitrato de plata. En cualquier caso, el requisito indispensable para que una reacción de neutralización o
de cualquier otro tipo sea de precipitación es que la sal que se forma tenga escasa o nula solubilidad en
agua.

Las diferentes sustancias químicas pueden ser inestables y modificarse, dando como resultado otras
sustancias distintas de las iniciales. En estos casos, decimos que ha ocurrido un cambio o reacción
química. Las sustancias químicas presentes inicialmente, que van desapareciendo por efecto de la
reacción, se denominan reactivos, mientras que las correspondientes a las sustancias que se forman
como consecuencia de la reacción se denominan productos.

Los cambios químicos se representan mediante ecuaciones químicas. Estas proveen gran cantidad de
información acerca de la reacción, aunque no toda la información que uno podría requerir. A fin de
analizar el contenido de información de una ecuación química, comenzaremos con un ejemplo simple y
relativamente familiar: la reacción de formación de agua.
El agua se forma por combinación de hidrógeno y oxígeno. Para representar este cambio, ya sea en papel o
en una pantalla, se escriben los reactivos a la izquierda del renglón, separados entre sí por un signo más
(+), luego se escribe una flecha apuntando hacia la derecha. Finalmente, a la derecha de la flecha se
escriben los productos también separados por un signo más. A veces, reactivos y productos se separan por
una flecha que apunta en ambos sentidos. De acuerdo con los criterios antedichos, la reacción de
formación de agua podría escribirse como:
 

Hidrógeno + o

 

Así escrita, la ecuación indica que hidrógeno y oxígeno se combinan para formar agua. La flecha con doble
sentido se utiliza en aquellos casos en los que se quiere enfatizar que la reacción en cuestión puede ocurrir
en ambos sentidos. En este caso se podría utilizar la doble flecha para destacar que el agua también puede
descomponerse para producir hidrógeno y oxígeno. Sin embargo, como ese proceso no ocurre en forma
apreciable en las condiciones ambientales normales, se utilizará la flecha simple.

Es importante destacar que la notación de la ecuación anterior es ambigua, ya que no explicita si los que
reaccionan son átomos de hidrógeno y oxígeno (H y O), o si son sus moléculas (H  y O ). En el caso del2 2

oxígeno, este podría incluso presentarse también como ozono (O ). Asumiendo que los que reaccionan3

son H  y O , que es la situación usualmente encontrada, la transformación química podría representarse2 2

por:

 

H  + O  → H

El primer paso para escribir una ecuación química balanceada es conocer todos los reactivos y productos
de dicha reacción y escribir correctamente sus fórmulas químicas. Estas fórmulas brindan información
sobre el número de cada tipo de átomos, tanto del lado de los reactivos como de los productos. Por
ejemplo, para la reacción entre el metano y el oxígeno que forma dióxido de carbono y agua, se comienza
escribiendo las fórmulas de reactivos y productos a un lado y otro de la flecha:

 

CH  +O  →

Decimos que un ácido es un ácido fuerte cuando en solución se encuentra totalmente disociado. Por
ejemplo el HNO es unácidofuerteporqueensoluciónseencuentra casi totalmente disociadoenH  y+

3

NO . En este caso “casi totalmente disociado” significa que la proporción de HNO  presente en la-
3 3

solución es tan baja que resulta imperceptible o extremadamente difícil de medir. Por el contrario, existen
otros ácidos que se disocian parcialmente. Un ejemplo de ellos es el ácido cianhídrico (HCN). Cuando esta
sustancia se disuelve en agua hay una alta proporción de HCN, aunque hay también algo de H  y CN . Por
último, debemos destacar que las bases también se pueden clasificar como fuertes y débiles de acuerdo a
la proporción en la que se disocian.

+ -

Es necesario reflexionar acerca de la información que provee una ecuación química balanceada. La
ecuación anterior en su forma más estricta indica que cada vez que dos moléculas de hidrógeno se
combinan o reaccionan con una molécula de oxígeno se generan dos moléculas de agua. Pero en realidad
la ecuación indica más que eso, ya que muestra las proporciones en las que se combinan los reactivos. Con
esa consideración, la ecuación significa que, cuando se forma agua a partir de sus elementos, el número de
moléculas de hidrógeno que se consumen es el doble del número de moléculas de oxígeno y es igual al
número de moléculas de agua que se forman. En otras palabras, lo relevante en la ecuación no son los
coeficientes estequiométricos de cada compuesto, sino las proporciones entre ellos. La reacción anterior
podría representarse en forma igualmente correcta como:

 

10 H +5 O2

4 2
 

Luego se cuenta el número de átomos de cada tipo a izquierda y derecha de la flecha. En el ejemplo
presentado hay un átomo de carbono, cuatro de hidrógeno y dos de oxígeno a la izquierda, mientras que a
la derecha hay uno de carbono, dos de hidrógeno y tres de oxígeno.

Cuando los números a izquierda y derecha no coinciden, se agregan los coeficientes estequiométricos que
sean necesarios delante de la fórmula de cada compuesto. Un coeficiente N delante de la fórmula del
compuesto X significa que la fórmula del compuesto X se repite N veces. O, lo que es equivalente, que N
moléculas del compuesto X participan en la reacción. En el ejemplo considerado, la ecuación puede
balancearse agregando el coeficiente 2 delante de las fórmulas de O  y H O. La ecuación balanceada2 2

entonces queda:

 

CH  + 2O  →4 2

Un tercer conjunto muy importante de reacciones que ocurren en solución acuosa son las llamadas
reacciones de óxido-reducción o simplemente reacciones redox. Sin embargo, es importante notar
que las reacciones redox ocurren no solo en solución acuosa sino también en soluciones no acuosas, en
fase gaseosa o sobre superficies sólidas.

Para poder determinar si una reacción dada es una reacción redox, primero necesitamos saber qué es el
número de oxidación de un átomo.

Las reacciones de precipitación en solución acuosa son aquellas reacciones en las que se forma un
compuesto sólido insoluble en agua (precipitado) por combinación de dos compuestos solubles. Por
ejemplo, si se hace reaccionar un nitrato de plata (AgNO ) con cloruro de sodio (NaCl), en solución
acuosa, se observa la formación de un sólido de color blanco correspondiente al cloruro de plata (AgCl),
mientras que el nitrato de sodio queda en solución. La ecuación química completa que representa a este
cambio es

3

 

NaCl(aq) + Ag

Es importante notar que el número de oxidación es una propiedad de un átomo en un compuesto. No es
una propiedad intrínseca del átomo. El número de oxidación del cloro, por ejemplo, puede ser -1, +1, +3,
+5 y +7, dependiendo del compuesto que se esté considerando.

De acuerdo con la definición dada, para determinar el número de oxidación de un elemento en un
compuesto es necesario tener una tabla periódica o alguna tabla más simple en la que aparezcan listadas
las electronegatividades de todos los elementos. Afortunadamente, unas pocas reglas sencillas alcanzan
para determinar el número de oxidación de la mayoría de los compuestos. Estas reglas se enuncian a
continuación.

2 2
 

Así escrita, la ecuación provee información clara acerca de cuáles son los reactivos y cuáles son los
productos de la reacción; y también muestra que la reacción inversa no es relevante. No obstante, tiene
una deficiencia fundamental por la cual no es fiel al proceso que verdaderamente ocurre a nivel molecular.
En una reacción química los átomos no se crean ni se destruyen. Solo se destruyen algunas uniones
químicas y se crean otras. En otras palabras, al ocurrir la reacción los átomos se reordenan y/o reagrupan
de manera diferente, pero no pueden aparecer o desaparecer. Si se analiza la ecuación anterior, puede
apreciarse que del lado de los reactivos hay dos átomos de hidrógeno y dos átomos de oxígeno, por lo que,
así escrita, la ecuación implícitamente sugiere que desaparece un átomo de oxígeno al ocurrir la reacción,
cosa que es absolutamente falsa.

Comprender el lenguaje simbólico de las ecuaciones químicas como representaciones de los cambios
químicos.
Entender las implicancias cuantitativas de una ecuación química.
Conocer los principales tipos de reacciones que ocurren en solución.
Adquirir el concepto de velocidad de reacción y conocer los factores que la afectan.
Adquirir el concepto de equilibrio químico y conocer los factores que lo afectan.

6.1. Introducción

6.4. Reacciones en solución acuosa

6.3. Balanceo de ecuaciones químicas

6.2. Representación de los cambios químicos

Química I

Fuente: <https://zh.wikipedia.org/wiki/>.

Fuente: <https://salamarkesa.com/que-es-una-reaccion-quimica/>.

Fuente: <https://www.emaze.com/@AOTLFIFQ/Chemical-Reactions>.

Fuente: <https://glosariofisicayquimica.blogspot.com.ar/2016/01/reacciones-de-precipitacion.html>.

Fuente: <https://oxidodebario.blogspot.com.ar/2012/04/reacciones-exotermicas-y-endotermicas.html>.
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Justamente, la presencia del ion HO+
3 (aq) es lo que le confiere acidez a dichas bebidas. La expresión

simplificada de la reacción anterior es:

 

CO (aq) + H

En una reacción química los átomos no se crean ni se destruyen, solo cambia la forma en la que están
combinados.

Un catalizador es una sustancia cuya presencia altera la velocidad de una reacción, pero no es un reactivo
ni un producto. La acción de los catalizadores se tratará con mayor detalle en el subapartado 6.5.4.

 

Este uso es correcto en tanto y en cuanto se tenga presente que es una representación simplificada, ya que
el H  nunca está libre en solución acuosa, sino que siempre se encuentra hidratado (o sea, como HO+ +

3 ).

Otros ácidos de este tipo son HF, HBr, HI, H S, HNO  y H SO . Hay también sustancias que son ácidas a
pesar de no tener átomos de H en sus moléculas. El ejemplo más común es el CO , que es un compuesto
gaseoso a temperatura y presión ambiente. Sin embargo, cuando se disuelve en agua, cosa que ocurre en
la soda y otras bebidas gaseosas, participa de la siguiente reacción:

2 3 2 4

2

 

CO (aq) + 2H

Se define como número o estado de oxidación de un átomo en un compuesto a la carga que tendría ese
átomo si el compuesto fuera iónico y los electrones de los enlaces en los que dicho átomo participa se
adjudicaran al elemento más electronegativo.

Existen diferentes definiciones sobre lo que es una sustancia ácida o una básica. En este MDM se
discutirán las definiciones dadas por Svante ArrheniusN, ya que son las más simples y son adecuadas
para comprender el comportamiento de las soluciones acuosas.

Se define como ácida a una sustancia que en solución acuosa forma iones HO+
3  (llamados iones hidronio)

Por ejemplo, el HCl es un ácido porque en agua participa de la siguiente reacción, que ya presentamos en
la Unidad 5:

 

HCl(aq) + H 

Podemos entender esta reacción pensando que un ion H  pasa del HCl al HO, dejando un anión Cl+ –

Al escribir una ecuación iónica, la suma de las cargas eléctricas a la izquierda de la flecha debe ser igual
que a la derecha. Se dice en tal caso que la reacción está equilibrada en carga. Como ya se explicó, la
reacción también debe estar equilibrada con respecto al número de átomos de cada elemento, lo que
conlleva a que esté equilibrada en masa.

El peróxido y el superóxido son dos iones moleculares formados por el oxígeno. Sus fórmulas son: O
(peróxido) y O  (superóxido). El oxígeno forma peróxidos y superóxidos cuando se combina con

-2
2

-1
2

metales muy reactivos, como los del grupo I. Son ejemplos de esta clase de compuestos el peróxido de
sodio, Na O , y el superóxido de potasio, KO . Pero, sin lugar a duda, el peróxido más conocido es el
peróxido de hidrógeno, H O , comúnmente llamado agua oxigenada. Los peróxidos y superóxidos son
compuestos inestables que se descomponen liberando oxígeno para formar el óxido correspondiente.

2 2 2

2 2

Para ser correcta, una ecuación química debe estar balanceada (o equilibrada). Esto significa que el
número de átomos de cada elemento a un lado y otro de la flecha debe ser el mismo.

Como se ha discutido en esta sección, en una reacción química no cambia el número de átomos de cada
elemento. Solo cambia la manera en la que los átomos están unidos formando compuestos. Considerando
esta información, junto con el hecho de que cada átomo tiene una masa definida, se infiere que en una
reacción química no hay variación en la masa total del sistema. En otras palabras, si la reacción se lleva a
cabo en un recipiente cerrado, de manera tal que los reactivos o productos no puedan escapar, la masa del
sistema antes de que ocurra  y al final de la reacción será la misma. Asimismo, es correcto afirmar que la
masa de los productos obtenidos debe ser, necesariamente, igual a la masa de los reactivos a partir de los
cuales se formaron.

2

2
 y el

HO . Es importante notar que el ion H+ +

3
 es simplemente un protón, ya que el átomo de hidrógeno no

tiene otros electrones. Muchas veces, por simplicidad, en las reacciones de los ácidos en agua se omite la
molécula de agua y se escribe directamente:

 

HCl(aq) → C

Como ejemplo para la determinación de los números de oxidación consideraremos al tetracloruro de
carbono, cuya fórmula es CCl . En este compuesto el carbono está unido a los átomos de cloro por
uniones covalentes polares debido a que el cloro es más electronegativo que el carbono. Si el compuesto
fuera iónico, cosa que ocurriría si la diferencia de electronegatividades fuera aún mayor, cada uno de los
átomos de cloro se quedaría con el par de electrones que comparte con el carbono. De esta manera, el
carbono perdería cuatro electrones quedando con una carga +4, mientras que cada uno de los cuatro
átomos de cloro ganaría un electrón, quedando con una carga -1. Por tanto, en el tetracloruro de carbono,
el número de oxidación del carbono es +4 y el del cloro es -1.

4

2 2
 

Esta expresión nos permite ver que la acción del CO es descomponer el HO, quitándole unionOH-
2 2

 ; por
esa vía se libera el ion H  que le da acidez a la solución.+

De acuerdo con la definición de Arrhenius, una base es una sustancia que libera iones OH  cuando se–

disuelve en agua. El ion OH  recibe el nombre de hidroxilo u oxhidrilo. Así, por ejemplo, son bases los–

compuestos iónicos llamados hidróxidos, los cuales están formados por iones OH . Los hidróxidos más–

comunes son Na(OH), K(OH), Ca(OH) , Al(OH) , Fe(OH) . Todos estos compuestos son electrolitos que,2 3 3

al disolverse en agua, liberan los iones OH . Por ejemplo:–

 

Ca(OH) (aq)2
 

También hay sustancias que son básicas, pero que no tienen el ion OH  en sus fórmulas, sino que lo–

generan al reaccionar con H O. El ejemplo más común de este tipo es el amoníaco, cuya fórmula es NH .2 3

El amoníaco es gaseoso a temperatura y presión ambiente, pero cuando se disuelve en agua participa de
la siguiente reacción, que ya presentamos en la Unidad 5:

 

NH (aq) + H3 2

El número o estado de oxidación de un átomo:

1. Es cero para cualquier sustancia neutra que contiene átomos de un solo elemento; por ejemplo: O ,2

P4, Al.
2. Es igual a la carga del ion en iones que contienen átomos de un solo elemento; por ejemplo, para

Ca =+2.++

3. Es igual a +1 para el H, excepto cuando se combina con los metales para formar hidruros.
4. Es igual a -2 para el O, excepto en los óxidos y superóxidos.
5. Los elementos de los grupos I y II tienen números de oxidación +1 y +2, respectivamente.
6. La suma de los números de oxidación de una molécula neutra es igual a cero.
7. La suma de los números de oxidación de un ion molecular es igual a la carga del ion.

Ácidos y bases

Peróxidos y superóxidos

+

+

+

+

+

+

+

+

+

+

+

+

+

+

+

Virutas de zinc se disuelven en ácido clorhídrico y liberan hidrógeno.

Cuando ocurre una reacción química, la composición del sistema cambia con el tiempo. Este caso, además, es un
ejemplo de reacción química con disolución, tal como se discutió en la Unidad 5 (soluciones).

Una molécula de metano se combina con dos de oxígeno molecular para formar una molécula de dióxido de carbono
y dos moléculas de agua.

Una ecuación química debe ser una representación fidedigna de un cambio químico. En ella se muestran las
proporciones en las que se combinan las moléculas de los reactivos y la proporción entre las moléculas de reactivos
consumidos y de productos formados.

V2O

SO +O →2 2
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Sin embargo, para la reacción entre Br  y H , la ley es:2 2

 

v =

  

Es importante notar que en este último caso la Ley de velocidad ni siquiera tiene la forma más común, que
es la de la ecuación (6.3). En situaciones como esta no es correcto hablar de orden de reacción. Las leyes
de velocidad, en general, deben ser determinadas empíricamente.

En situaciones más complejas, la ley de velocidad puede tener formas funcionales más complejas, puede
tener más de un término y puede requerir más de una constante de velocidad. En cualquier caso, la
información necesaria debe obtenerse experimentalmente. Una vez que se dispone de todos esos datos se
puede utilizar la Ley de velocidad para predecir cómo cambian las concentraciones con el tiempo.

Por este motivo, para obtener la Ley de velocidad se hacen numerosos experimentos en los que se mide la
velocidad de la reacción en diferentes condiciones. Finalmente se propone una ley, una expresión
matemática, que sea capaz de dar cuenta de los resultados obtenidos en los experimentos realizados. Nada
garantiza, sin embargo, que la misma ley sea válida en condiciones muy diferentes a las utilizadas en los
experimentos por los cuales se la determinó. Por lo tanto, las leyes de velocidad solo son válidas dentro de
un cierto rango de condiciones que generalmente se dan a conocer cuando se publican los resultados de la
investigación de la reacción.

Tabla 6.1. Experimentos para analizar el equilibrio en la reacción
N2O  ↔ 2NO4

a temperatura constante de 100 °C

Experimento

1

2

3 

[N O ]

0,0 0,0

0,0200 

2 4 0 [NO ]

0,0200

0,0300

0,0 

2 0 [N O ]

0,00140

0,00180

0,00452 

2 4 e [NO ]

0,0172

0,0243

0,0310

2 e

2 2
 

Finalmente, para obtener la reacción neta se deben sumar ambas etapas, obteniendo:

 

2SO +O →

K

0,21

0,21

0,21

c

El coeficiente de velocidad k –como se dijo en el apartado anterior– depende fuertemente de la
temperatura. Esto significa que las velocidades de las reacciones son muy sensibles a los calentamientos o
enfriamientos que el sistema reactivo pueda sufrir. Al igual que la Ley de velocidad, la dependencia de k
con la temperatura debe ser determinada empíricamente. Sin embargo, el comportamiento observado en
la mayoría de los casos puede predecirse por una ley conocida como la Ley de ArrheniusN:

Las leyes de velocidad de las reacciones químicas varían enormemente de una reacción a otra. Incluso
reacciones similares pueden tener leyes de velocidad muy diferentes. Por ejemplo, en la reacción entre I  y
H2 para dar HI, la ley de velocidad es:

2

v = k[I ][H ]2 2

Si bien en principio el cociente (c  - c ) / (t  - t ) depende del intervalo de tiempo considerado, se observa
que, a medida que la diferencia t  - t  se hace más y más chica, el cociente se aproxima a un valor único y
definido. Matemáticamente, este valor definido tiene un nombre: es la derivada de la concentración
con respecto al tiempo, que se representa como dc/dt.

2 1 2 1

2 1

 

v =
  

Cuando la reacción química ocurre en un único evento a nivel molecular, se dice que la reacción es simple
o elemental. Sin embargo, la mayoría de las reacciones no ocurren en un único evento, sino que tienen
lugar a partir de una concatenación o sucesión de eventos elementales. Cada uno de estos eventos se
denomina paso o etapa de la reacción, y las reacciones que ocurren en muchos pasos se denominan
reacciones complejas.

Es importante destacar que no todas las reacciones siguen la Ley de Arrhenius. Pero, en general, esta ley
se cumple en la mayoría de los casos si la reacción se estudia en un rango relativamente pequeño de
temperaturas. Si el rango de T se amplía, por ejemplo a unos 1000 K, entonces se observan desviaciones.

Utilizando el concepto de derivada de la concentración en función del tiempo, es posible dar una
definición unívoca de la velocidad de una reacción, pero es necesario considerar un último detalle que se
presenta cuando los reactivos y/o productos tienen diferentes coeficientes estequiométricos. Se tomará
como ejemplo una reacción de disociación genérica:

 

A→2A

Hasta ahora hemos considerado que las reacciones químicas ocurren en un solo sentido de modo
significativo, es decir que solo pueden ocurrir de reactivos a productos. En muchos casos esta suposición
es acertada. Por ejemplo, el hidrógeno molecular se combina con el oxígeno molecular para dar agua, pero
en condiciones normales el agua no se descompone por sí sola en hidrógeno y oxígeno molecular.

Sin embargo, en la mayoría de los casos, la suposición de que la única reacción que ocurre
apreciablemente es la que va desde los reactivos a los productos es errónea: los productos también pueden
combinarse para dar los reactivos. La Tabla 6.1 muestra lo que ocurre con las concentraciones en la
reacción de descomposición de N O  en NO ,2 4 2

 

NO ↔2NO

Para los valores usualmente hallados en la energía de activación de las reacciones químicas, se encuentra
que k puede modificarse en varios órdenes de magnitud para cambios de T de entre 100 a 300 K. Por este
motivo se vuelve imposible realizar un gráfico de k versus T en una escala lineal, ya que ello requeriría un
eje de ordenadas muy grande. Es por esto que se suele utilizar para el eje de ordenadas una escala
logarítmica. Es más común aún mostrar la dependencia de k con T representando el logaritmo natural de
k en función de la inversa de la temperatura. Al proceder de esta manera, si se cumple la ecuación de
Arrhenius, el gráfico que se obtiene es una recta de cuya pendiente se puede evaluar k. Los gráficos de
ln(k) versus 1/T se denominan gráficos de Arrhenius. Por otra parte, si al representar ln(k) versus 1/T
se obtiene una curva en vez de una recta, eso significa que la energía de activación depende de la
temperatura. Tal comportamiento se considera como una desviación respecto de la Ley de Arrhenius.

A partir de estos gráficos cabe preguntarse: ¿cómo puede definirse la velocidad de una reacción? ¿Cómo
se percibe, en un gráfico de concentraciones en función del tiempo, el hecho de que una reacción sea más
rápida que otra? Intuitivamente, es claro que cuanto mayor sea el cambio observado en la concentración
de alguna especie, para un intervalo definido, mayor será la velocidad de la reacción. Esto sugiere que
podría calcularse la velocidad de una reacción midiendo la concentración de un reactivo o producto a dos
tiempos diferentes, t  y t , y dividiendo el cambio de concentración por el intervalo de tiempo
transcurrido:

1 2

 

v =

 

donde v es la velocidad de la reacción, mientras que c  y c  son las concentraciones observadas a t  y t . El2 1 2 1

problema con esta definición es que, a menos que las gráficas de concentración en función del tiempo
sean líneas rectas, el valor de velocidad calculado dependerá del intervalo de tiempo transcurrido entre t2

y t . Con los datos provistos en el Gráfico 6.6, podemos comprobarlo haciendo el cociente entre el cambio1

de concentración de N O  en el intervalo de tiempo entre 0 y 2 minutos, o entre 0 y 6 minutos. Incluso2 5

para un mismo intervalo de tiempo, por ejemplo de 2 minutos, no se obtiene el mismo valor de velocidad
si se toman las concentraciones a 0 y 2 minutos que a 2 y 4 minutos.

Concluimos, por tanto, que el cálculo de la velocidad de reacción mediante la fórmula anterior no es
apropiado ya que no provee un valor único. Esta variación en los valores de velocidad obtenidos se debe a
que son un promedio de las velocidades observadas en el período considerado.

2 4
 

cuando se empieza con diferentes cantidades de estos gases. Las filas de la tabla corresponden a diferentes
experimentos. En cada experimento, la reacción se inicia con las concentracionesN de N O  y NO2 4 2

indicadas en las columnas [N O ]  y [NO ] , respectivamente. Aquí el subíndice “0” hace referencia a que2 4 0 2 0

son concentraciones iniciales. Además, se observa que la reacción deja de progresar cuando las
concentraciones son las indicadas en las columnas [N O ]  y [NO ] . En este caso, el subíndice “e” hace2 4 e 2 e

referencia a que son las concentraciones alcanzadas en el equilibrio, cuando ya no ocurre reacción neta en
ningún sentido. Analizando los datos de la tabla puede observarse que, ya sea que la reacción se inicie
habiendo solo [N O ] o habiendo solo [NO ], cuando el proceso alcanza la posición donde no hay un2 4 2

avance neto de la reacción ambos compuestos están presentes en el medio. Estas observaciones
demuestran que la reacción puede ocurrir en un sentido o en otro, y que se alcanza una situación en la que
ambas especies coexisten mientras que sus concentraciones se mantienen constantes. La última columna
de la tabla lleva el título de K , que es el símbolo utilizado para indicar la constante de equilibrio escrita enc

función de las concentraciones. En este caso, la constante K  está dada por:c

La cinética química es la rama de esta ciencia que estudia la velocidad de las reacciones químicas y los
factores que la afectan. Este estudio es de enorme importancia práctica, ya que en innumerables ocasiones
es necesario controlar las reacciones para hacer que ocurran con más rapidez o más lentamente; o para
que se favorezcan ciertos productos en vez de otros. Los estudios de cinética química han permitido, entre
otras cosas, modificar los productos de la combustión de un automóvil antes de que sean despedidos a la
atmósfera, y evitar la corrosión de las juntas en cañerías industriales o el deterioro de los alimentos. En
este apartado se discutirán los aspectos básicos de cinética química, con los cuales el lector interesado
podrá luego abordar estudios más específicos.

Cuando se estudia una dada reacción química, es muy importante conocer de qué factores depende su
velocidad. Si se conocen estos factores es posible modificar las condiciones existentes, a fin de favorecer o
desfavorecer la reacción de acuerdo a nuestras necesidades o conveniencia.

La velocidad de las reacciones, en general, depende de múltiples factores, pero dos de ellos son los más
importantes: la temperatura y la composición de la mezcla reaccionante. La ecuación que indica cómo la
velocidad de una reacción depende de la composición de la mezcla reaccionante se conoce como Ley de
velocidad. En la mayoría de los casos la Ley de velocidad puede escribirse como:
 

α β

(6.5)

(
(6.2)

En otras palabras, la derivada de la concentración con respecto al tiempo es el valor único y definido que
alcanza el cociente (c  - c ) / (t  - t ) en el límite en que el intervalo t -t  se vuelve infinitesimalmente
pequeño.

2 1 2 1 2 1

(6.4)

(6.7)

(6.1)

Como ya se ha analizado, cuando ocurre una reacción química hay un cambio en la composición del
sistema. Sin embargo, este cambio no ocurre en forma instantánea, sino que se desarrolla en un período
de tiempo, lo que permite observar cómo las concentraciones de las especies involucradas van cambiando
paulatinamente. Algunas reacciones son extremadamente lentas y los cambios que ellas producen solo se
aprecian en el transcurso de años. Por ejemplo, la oxidación de un trozo de hierro dejado a la intemperie
no ocurre en un día ni en una semana, sino que requiere más tiempo para volverse apreciable. Por el
contrario, otras reacciones son extremadamente rápidas y tienen lugar en el lapso de millonésimas de
segundo o, incluso, menos.

Algunas reacciones químicas, a nivel molecular, ocurren en un único evento. Este evento puede ser, por
ejemplo, una colisión entre dos moléculas. Si dicha colisión tiene la energía y la geometría adecuada,
ocurre que las moléculas originales se transforman en nuevas moléculas. En otras ocasiones, una única
molécula se puede disociar o isomerizar.

En una reacción de disociación, un enlace de una molécula se rompe y la molécula original se divide en
dos fragmentos (Gráfico 6.10.b). En una isomerización puede cambiar la manera en la que están unidos
los átomos (Gráfico 6.10.c). O sea, en una reacción de isomerización, una molécula es transformada en
otra que posee los mismos átomos, pero dispuestos en forma distinta.

  (6.3)

En esta expresión [A] significa concentración de A, [B] significa concentración de B y así siguiendo. Las
especies A, B, C, etc., que aparecen en la Ley de velocidad pueden ser reactivos, productos o cualquier otra
especie presente en el medio. Por su parte, los exponentes
α, β
y
γ
se conocen como órdenes de reacción. Así, alfa es el orden de reacción con respecto al compuesto A,
beta es el orden de reacción con respecto a B, etc. La suma de todos los órdenes de reacción que aparecen
en la Ley de velocidad se llama orden global de la reacción. Por último, la constante k que establece la
proporcionalidad entre la velocidad y las potencias de las concentraciones es un parámetro específico de
cada reacción que depende fuertemente de la temperatura y se denomina constante de velocidad o
coeficiente de velocidad.

Como ejemplo de una reacción compleja se considerará la reacción entre SO (g) y O (g) para dar SO (g).
Si en el medio reaccionante solo se encuentran presentes el SO (g) y el O (g), la reacción ocurre a
velocidades tan bajas que la formación de productos resulta imperceptible. Por este motivo se suele decir
que en estas condiciones la reacción no ocurre. No obstante, hay diversas especies que con su presencia
hacen que la oxidación de SO  a SO  ocurra a velocidades perceptibles. Una de ellas es, como
mencionamos anteriormente, el pentóxido de vanadio, V O , que es un compuesto sólido en las
condiciones de temperatura y presión a las que generalmente se lleva a cabo esta reacción. En este caso, el
SO (g) y el O (g) se adhieren a la superficie del sólido y sobre ella suceden una gran variedad de
transformaciones que finalmente conducen a la formación de SO (g). Este proceso es muy complejo y, por
lo tanto, no se abordará en profundidad en este apartado. En cambio, se estudiará la reacción entre SO (g)

2 2 3

2 2

2 3

2 5

2 2

3

2

y O (g) en presencia de NO(g). En este caso, tiene lugar una reacción por etapas, tal como se muestra
debajo:

2

 

O  + 2NO →2

 
SO +NO →

2 2
 

En la primera etapa, una molécula de O  se encuentra con dos de NO y se forman dos moléculas de NO .2 2

En la segunda etapa, una molécula de SO  reacciona con una de NO  y se forma el SO . Debido a que en la2 2 3

primera etapa se forman dos de NO  y en la segunda se consume solo una, una representación más2

fidedigna del proceso sería:

 

O  + 2NO →2

 
2SO + 2NO

Usualmente las concentraciones en la constante de equilibro suelen expresarse en molaridad. Lo que
muestra la última columna de la Tabla 6.1 es que, independientemente del hecho de que las
concentraciones iniciales y finales de cada experimento sean distintas, el valor de K  es siempre el mismo,
siempre y cuando se mantenga constante la temperatura del experimento. Justamente es la constancia de
este valor, en particular su independencia de las concentraciones iniciales y finales, la que da origen al
nombre constante de equilibrio.

c

a

  (6.6)

En esta expresión, R es la constante general de los gases, T es la temperatura absoluta, mientras que A y
Ea son dos parámetros independientes de la temperatura denominados factor de frecuencia y energía
de activación, respectivamente. Ambos parámetros varían de reacción en reacción y, por lo tanto, deben
ser determinados de manera experimental para cada caso de interés.

De acuerdo con la ecuación de Arrhenius, la manera en que se modifica k al variar T depende de la
magnitud y el signo de la energía de activación. Si E  es positiva, entonces k aumenta al aumentar T;a

mientras que si E  es negativa, k disminuye al aumentar T. La gran mayoría de las reacciones tienena

energía de activación positiva y, por ende, se aceleran al calentar el sistema. Por otra parte, si E  es muya

grande significa que k es muy sensible a los cambios de T. Contrariamente, si E  es próximo a cero (1),a

entonces k varía muy poco con T. Por último, es importante destacar que para E  positiva, un valor grandea

de E  implica una velocidad de reacción muy baja. Las variaciones de k como función de T se muestran ena

el Gráfico 6.8 para el caso de una energía de activación positiva.

Siguiendo con el mecanismo de oxidación de SO  a SO , se puede apreciar que el NO  se forma en la
primera etapa de la reacción y luego se consume en la segunda, por lo que tampoco hay un cambio neto en
el número de moléculas de este compuesto antes y después de la reacción. Sin embargo, hay una
diferencia muy grande en el rol que tienen el NO y el NO  en el mecanismo analizado. Dado que el NO  se
produce en la primera etapa, su presencia no es necesaria para que se inicie la reacción. Por el contrario,
la propia reacción irá generando el NO  necesario a medida que el SO  se vaya consumiendo. Así, si al
inicio de la reacción no había nada de NO , tampoco habrá nada cuando la reacción concluya al
consumirse alguno de los reactivos. En otras palabras, el NO  solo está presente durante el transcurso de
la reacción: ni antes ni después. Una sustancia que, sin ser reactivo ni producto, se forma en alguna de las
etapas de una reacción y se consume en una etapa posterior se denomina intermediario de reacción.
En general, los intermediarios están presentes durante el transcurso de la reacción, pero no antes ni
después. Su presencia no se requiere para que la reacción se inicie, pero sí es necesaria para que la
reacción pueda proceder. Así, por ejemplo, si se logra eliminar selectivamente el intermediario de una
reacción química, las etapas posteriores a su formación no pueden ocurrir y la reacción se detiene o deja
de ocurrir a velocidades apreciables.

2 3 2

2 2

2 2

2

2

2 2
 

La ecuación que representa a la reacción neta es la que muestra la trasformación de reactivos en
productos y que omite toda especie involucrada en las etapas intermedias que no sea ni reactivo ni
producto. Así, muchas de las ecuaciones químicas presentadas a lo largo de esta unidad involucran una
serie de pasos intermedios. El listado de todos los pasos de una reacción compleja se denomina
mecanismo de la reacción.

Por ejemplo, el mecanismo de la reacción anterior tiene varios puntos que son para destacar. Por un lado,
es importante notar la presencia o la participación de dos especies, el NO y el NO , que no aparecen en la2

reacción neta. De allí que cuando ocurre una reacción compleja, la simple estequiometría de la reacción (o
sea, la reacción neta) no proporciona toda la información posible sino solo una parte de ella.

Por otro lado, de acuerdo con el mecanismo indicado, se requieren dos moléculas de NO para dar inicio a
la reacción. En ausencia de NO, la reacción no sucedería porque no podría iniciarse. Luego, en el segundo
paso se regeneran dos moléculas de NO. El resultado neto es que no se forma ni se consume ninguna
molécula de NO. Por lo tanto, la cantidad que estaba presente antes de iniciarse la reacción es la misma
que estará presente cuando la reacción concluya. Cuando un compuesto no se crea ni se consume en una
reacción química, pero su presencia es necesaria para que la reacción proceda a velocidades apreciables,
se dice que ese compuesto es un catalizador de la reacción en cuestión. En un mecanismo de reacción,
un catalizador siempre aparece primero como reactivo de una de las etapas y luego como producto de una
etapa posterior. La participación del catalizador en los diferentes pasos del mecanismo explica por qué esa
sustancia modifica la velocidad de la reacción a pesar de no ser ni un reactivo ni un producto.

2
 

Esta ecuación indica que, por cada molécula de A  que desaparece, se forman dos átomos de A. Por tanto,2

la velocidad de aparición de los átomos de A debe ser el doble de la velocidad con que desaparecen las
moléculas de A . Por este motivo, la concentración de A aumenta con una velocidad que duplica a la2

velocidad con que disminuye la concentración de A . Cabe preguntarse, entonces, ¿cuál de estas dos2

velocidades se define como la velocidad de la reacción?

Se define como velocidad de una dada reacción química a la velocidad con que cambian las
concentraciones de las especies que tienen coeficiente estequiométrico 1. Si la especie tiene coeficiente
estequiométrico 2, entonces la velocidad de la reacción es la mitad de la velocidad con que cambia su
concentración; si el coeficiente estequiométrico es 3, entonces la velocidad es 1/3 de la velocidad con que
cambia su concentración. En otras palabras, si se mide la velocidad con que cambia la concentración de
una especie que participa en una reacción química, la velocidad de la reacción se calcula dividiendo la
velocidad del cambio de concentración por el coeficiente estequiométrico de la especie en cuestión.
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Texto aparte +

6.6. Equilibrio químico

6.5. Elementos de cinética química

6.5.3. Ley de Arrhenius

6.5.2. Ley de velocidad

6.5.4. Reacciones simples y complejas

6.5.1. Velocidad de las reacciones químicas

Fuente: elaboración propia.

Fuente: <https://schoolbag.info/chemistry/central/131.html>.

Fuente <http://www.educarchile.cl/ech/pro/app/detalle?id=133178>.

Fuente: adaptado de <https://www.chem.fsu.edu/chemlab/chm1046course/integrated.html>.

Fuente: adaptado de <https://www.originkorea.com/index.php/2016-04-29-08-58-29/header-colors/2016-06-27-05-08-29>.

La Ley de velocidad de una reacción es una ecuación que expresa cómo la velocidad de la reacción
depende de las concentraciones de las especies presentes en el medio de reacción.

Las etapas de un mecanismo, cuando ocurren en orden sucesivo, dan como resultado el cambio químico
observado en la reacción compleja.

Se denominan pasos o etapas de una reacción compleja a cada una de las reacciones simples que, al
ocurrir de manera sucesiva, dan lugar a la transformación química correspondiente a la reacción
compleja.

Catalizadores negativos: son sustancias que se utilizan para hacer que una reacción sea más lenta. Así,
por ejemplo, el ácido del limón y de otros cítricos enlentece el proceso de oxidación de la materia orgánica
con el oxígeno del aire. El tetraetilo de plomo se utilizaba antiguamente en la nafta como antidetonante.

La Ley de Arrhenius tiene innumerables aplicaciones. No solo en las plantas industriales y petroquímicas
donde se elaboran los compuestos requeridos por las diferentes industrias, sino también en nuestras
casas. Una de las aplicaciones más habituales de la Ley de Arrhenius en nuestra vida cotidiana está
relacionada con la cocción y la conservación de los alimentos. No es un secreto para nadie que los
alimentos se cocinan más rápido si son sometidos a altas temperaturas. Lo que quizás muchos pueden no
saber es que esas velocidades de cocción siguen, en muchos casos, una ley de Arrhenius en la que cada
tipo de alimento tiene su propia energía de activación. Así, por ejemplo, la cocción de alimentos con alto
contenido de proteínas como un bife o una pechuga de pollo tiene una energía de activación que es casi
25% más elevada que la observada en la cocción de tortas y galletitas.

Por otra parte, todos nosotros guardamos cotidianamente alimentos en la heladera para que duren más
tiempo. El hecho de que estos se mantengan en buen estado cuando son conservados en la heladera se
relaciona con que la velocidad a la que se reproducen las bacterias sigue, también, una ley de Arrhenius.
El gabinete de una heladera está, por lo general, a una temperatura de 4 °C, mientras que el ambiente
normal de una casa está, aproximadamente, a 23 °C. Por este motivo, una leche pasteurizada puede durar
unos 20 días si es guardada en la heladera, pero dura menos de un día si se la deja afuera.
Fuente: <https://aaccipublications.aaccnet.org/doi/abs/10.1094/CC-82-0053>.

Decimos que un parámetro cambia en un orden de magnitud cuando se modifica por un factor de 10,
aproximadamente. Por ende, cuando hablamos de “varios órdenes de magnitud”, estamos hablando de
factores de 100, 1.000, 10.000, etcétera.

¿Cuándo usamos la Ley de Arrhenius?

Fuente: elaboración propia.
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a. Evento bimolecular

b. Disociación (evento unimolecular)

c. Isomerización (evento unimolecular)

Se aprecia que la velocidad de reacción es muy sensible a los cambios de temperatura.

Las velocidades instantáneas corresponden a la derivada de la concentración en función del tiempo.

b. Se muestra cómo van cambiando con el tiempo las concentraciones de las diferentes especies involucradas en la
reacción de descomposición de N O  en NO  y O .2 5 2 2

a. Se muestra en forma esquemática lo que ocurre, a nivel molecular, durante el transcurso de una reacción química
del tipo

A → B
.

K =C

k(T) = Ae

=lim

v = k[A] [B]

dc
dt

c −c
t2 −t

2 1

1

[N O  ]2 e2

[N  O ]2 4 e

−E/R

k  [H  ][Br  ]
1+k  [H Br]/[

1 2 2

2

Nota: las concentraciones están expresadas en escala de molaridad.

https://schoolbag.info/chemistry/central/131.html
https://schoolbag.info/chemistry/central/131.html
http://www.educarchile.cl/ech/pro/app/detalle?id=133178
http://www.educarchile.cl/ech/pro/app/detalle?id=133178
https://www.chem.fsu.edu/chemlab/chm1046course/integrated.html
https://www.chem.fsu.edu/chemlab/chm1046course/integrated.html
https://www.originkorea.com/index.php/2016-04-29-08-58-29/header-colors/2016-06-27-05-08-29
https://www.originkorea.com/index.php/2016-04-29-08-58-29/header-colors/2016-06-27-05-08-29
https://aaccipublications.aaccnet.org/doi/abs/10.1094/CC-82-0053
https://aaccipublications.aaccnet.org/doi/abs/10.1094/CC-82-0053
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Gráfico 6.12. Evolución de un sistema reactivo al equilibrio

6. 

 

7. La reacción de oxidación de NH (g) es:3

 

la constante de equilibrio se expresa de la siguiente manera:

 

Para esta reacción, la constante de equilibrio se define como:

 

K =C

 

Donde p(X) representa la presión parcial del componente X en el equilibrio.

3. Balancee las siguientes ecuaciones químicas.
a. 

NO(g) + O (g

C2H (g) + HC

Na(s) + H O(l

2

4

2

b. 

c. 

 

4. A partir de las ecuaciones balanceadas del ejercicio anterior, calcule:
a. ¿Cuántas moléculas de O  reaccionan con 1.500 moléculas de NO?2

b. ¿Cuántos moles de HCl se requieren para formar 3 moles de C H Cl?2 5

c. ¿Cuántos átomos de Na se requieren para producir un mol de moléculas de H ?2

5. Determine el número de oxidación de cada uno de los átomos de los siguientes compuestos:
a. CaH2

b. CO
c. CH OH
d. MnO K

3

4

 

En el apartado anterior se mostró la expresión de la constante K  para la reacciónc

N2O  ↔ 2NO4
. En este se analizará el caso más general. Para ello consideraremos una reacción genérica de ecuación
balanceada:

 

aA+bB⇌cC

a. Clasifique las siguientes reacciones como de neutralización, precipitación o redox.
b. En el caso de las reacciones redox, identifique el oxidante y el reductor, e indiqué cómo

cambiaron sus números de oxidación.

1. a. El nitrógeno (N ) y el hidrógeno (H ) se combinan para formar amoníaco (NH ). Escriba una2 2 3

ecuación química balanceada que represente dicho cambio.
b. El etileno (C H ) reacciona con el oxígeno (O ) para formar dióxido de carbono (CO ) y agua2 4 2 2

(H O). Escriba por lo menos dos ecuaciones balanceadas alternativas para esta reacción
teniendo en cuenta que lo importante no son los coeficientes estequiométricos en sí, sino la
relación entre ellos.

2

 

2. Escriba la ecuación iónica completa y la ecuación iónica neta para la reacción de precipitación entre
cloruro de sodio y nitrato de plata.

A pesar del nombre “constante de equilibrio”, la K  de una reacción no es una constante absoluta, sino que
depende de la temperatura. Esta dependencia con T es causada, a su vez, por la dependencia de las
velocidades de reacción directa e inversa. Así, las constantes de velocidad de ambas reacciones se
modifican al variar la temperatura, pero no se modifican en la misma proporción, lo que hace variar la
relación de las concentraciones en el equilibrio. Tanto la experiencia experimental como las deducciones
de termodinámica teórica indican que, si una reacción absorbe calor, aumenta su K  al aumentar la
temperatura. Por el contrario, las reacciones que desprenden calor disminuyen su K  al aumentar la
temperatura.

c

c

c

Cuando los componentes de una reacción están todos en fase gaseosa, la constante de equilibrio puede
expresarse en función de la presión que ejerce cada gas por separado; en ese caso, la constante de
equilibrio se simboliza con K . Por ejemplo, si la reacciónP

aA+bB⇌cC
ocurre en fase gaseosa, la situación de equilibrio se puede analizar en términos de K , dada porP

Es importante notar que en el cálculo de K solo se pueden utilizar las concentraciones de equilibrio. En la
ecuación anterior, este aspecto fue destacado mediante la utilización del subíndice “e”. Sin embargo, en
muchos libros de texto, este punto no se destaca de igual manera, lo que puede llevar a creer que cualquier
concentración es válida para calcular la constante de equilibrio. Esa creencia es falsa. Si en lugar de
utilizar las concentraciones de equilibrio se emplean concentraciones arbitrarias, lo que se está calculando
es el cociente arbitrario de reacción Q:

c 

 

Q =

  

  (6.12)

Cabe notar que la proporción de H  en fase gaseosa se indica por su presión, mientras que el cinc sólido2

no aparece mencionado en la constante.

(6.11)

(6.9)

(6.8)

Es importante notar que el equilibrio químico siempre es un equilibrio dinámico, al igual que el equilibrio
de fases. Esto significa que la condición de equilibrio, evidenciada por la ausencia de reacción neta, no se
alcanza cuando hay ausencia de reacciones químicas sino cuando las reacciones directa e inversa ocurren
a la misma velocidad. La evolución de un sistema reactivo hacia la situación de equilibrio se ilustra en el
Gráfico 6.12, tomando como ejemplo una reacción esquemática
A ↔ B
, que podría corresponder a una reacción de isomerización o de disociación. En el momento inicial solo
está presente el reactivo A y, por ende, solo puede ocurrir la reacción directa. Al cabo de un tiempo, la
concentración de B es apreciable y por ello se vuelve apreciable la reacción inversa. Sin embargo, la
velocidad de la reacción directa es mayor a la velocidad de la inversa, por lo que la reacción neta sigue
siendo la reacción directa y la concentración de B sigue aumentando. Como este proceso consume A y
produce B, enlentece la velocidad directa e incrementa la velocidad inversa. Claramente, el proceso solo
puede continuar hasta que ambas velocidades se igualan, ya que en ese momento dejan de variar las
concentraciones.

Si en un momento dado la velocidad a la que se forma el nitrógeno es de 0,5 moles/s, ¿cuál es la
velocidad de formación de agua? ¿Y la velocidad con la que desaparece el amoníaco?
 

8. Una reacción genérica de tipo
A + B→ C +
es de primer orden en A y segundo orden en B. Escriba la ley de velocidad de la reacción.
 

9. Para el siguiente mecanismo de reacción escriba la reacción neta e identifique reactivos, productos,
intermediarios y catalizadores (si los hubiere).

NO(g) + Br (g2

Muchos sistemas reactivos involucran reactivos o productos que están en diferentes fases. Cabe por tanto
que veamos cuáles son las expresiones para la constante de equilibrio en esos casos.

Si alguna de las especies que participan de la reacción están en solución mientras que otras son gases,
entonces la constante de equilibrio se expresa en función de las concentraciones molares de los
componentes en solución y de las presiones parciales de los componentes en el vapor. Finalmente, si en la
reacción se forman o consumen sólidos, estos no aparecen en la expresión de la constante de equilibrio.
Por ejemplo, para la reacción:

 

Zn(s) + 2HCl(

(6.10)

Como su nombre lo indica, Q puede tomar cualquier valor, desde cero cuando no hay productos, hasta
infinito cuando no hay reactivos. El valor de K , por el contrario, es único para una temperatura dada.
Cuando se prepara un sistema reactivo con concentraciones diferentes a las de equilibrio, el sistema
reacciona en un sentido o en otro. Esta reacción neta, a su vez, produce modificaciones en las
concentraciones de todos los componentes y, por ende, se modifica Q. Eventualmente, la reacción neta se
detiene porque el sistema ha llegado al equilibrio. En ese momento (solo en ese momento), las
concentraciones alcanzadas son las de equilibrio, por lo que Q es igual a K .

c

c

Un valor elevado de K  indica que, cuando se alcanza el equilibrio, la proporción de productos a reactivosc

es grande. Por el contrario, un valor de K  muy pequeño indica que el sistema deja de reaccionar cuandoc

la proporción de productos a reactivos es pequeña. A veces, la constante de equilibrio es tan grande que
las concentraciones de reactivos presentes en el equilibrio son despreciables. Incluso puede ocurrir que
sean tan bajas que no puedan ser medidas. En estos casos decimos que la reacción es completa o
irreversible. Por el contrario, una reacción con un K  extremadamente bajo, tal que las concentraciones dec

productos en el equilibrio no sean detectables, es una reacción que prácticamente no ocurre.

Fuente: <https://edublognss.wordpress.com/2013/04/16/chemical-equilibrium/>.

Fuente: adaptado de <https://wps.prenhall.com/wps/media/objects/3083/3157090/blb1501.html>.

<https://www.youtube.com/watch?v=d9YiX5dY86Y> [Consulta: 31 de agosto 2017].

Podemos expresar en palabras la regla general para escribir la constante de equilibrio K : la constante K
está dada por el producto de las concentraciones de productos, cada uno elevado a su correspondiente
coeficiente estequiométrico, dividido por el producto de las concentraciones de los reactivos, cada uno
elevado a su correspondiente coeficiente estequiométrico.

c c

Aunque el agua no se descompone espontáneamente en hidrógeno y oxígeno en condiciones normales, es
posible llevar a cabo la reacción mediante el pasaje de una corriente eléctrica. Este procedimiento recibe el
nombre de electrólisis, que significa “romper mediante electricidad”. El siguiente video muestra un
experimento casero de electrólisis del agua.

6.6.3. Equilibrios heterogéneos

6.6.1. La constante de equilibrio

6.6.2. Equilibrio y velocidad de las reacciones químicas

Actividades

Science Bits
Vídeo experimento: Electrólisis del agua

Mirar en

A la izquierda, el experimento se inicia solo con N O . Cuando aún hay poco NO  sigue habiendo una reacción neta
de reactivos a productos. Finalmente se alcanza una situación en la que las concentraciones dejan de variar. En ese
momento el sistema está en equilibrio químico. En la representación de la ecuación, el equilibrio se indica por una
doble flecha, señalando en ambos sentidos.
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QUÍMICA I DIRECCIÓN DE MATERIALES DIDÁCTICOS
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7. Química nuclear

7.1. Descubrimiento de la
radiactividad

7.2. Transformaciones
nucleares

7.3. La masa y la energía

7.4. Efectos biológicos de
la radiación

Actividades

Para ampliar

Para ampliar

Para ampliar

Para reflexionar

Lectura recomendada

Gráfico 7.7. Desintegración del 

Gráfico 7.8. Serie radiactiva del
U

U

Gráfico 7.4. Banda de estabilidad nuclear

Gráfico 7.5. Poder de penetración de la radiación

Gráfico 7.2. Polonio y radio, dos elementos radiactivos

Gráfico 7.6. Desintegración con emisión de partículas alfa

Gráfico 7.3. La fuerza nuclear fuerte es de muy corto alcance

Gráfico 7.1. Efecto de la radiación emitida por un mineral de uranio sobre papel
fotográfico
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Alfa

Beta

Gamma

Radiación

 

Captura electrónica 

 

Captura electrónica 

Naturaleza

Núcleo de helio

Electrones

Radiación
electromagnética

+2

-1

0

Carga* Masa**

6,65 x 10

9,11 x 10

0

Los apartados siguientes tratarán las consecuencias de la
transformaciones que se derivan de ello. Se describirán,
desintegración nuclear.

Tabla 7.1. Principales características de las radiacionesα, β y γ

Cuando esta transformación le ocurre a un núcleo específico, como por ejemplo el
131
  53 I
, la ecuación que la representa es:

 
131
  53
  

En el caso de la desintegración gamma, no hay cambio en el número de protones ni de neutrones del
núcleo afectado. Lo que hay es una liberación de radiación electromagnética de alta energía. En general, la
emisión de rayos gamma acompaña a las otras transformaciones nucleares. Para dar una descripción
completa de los tipos de desintegración que pueden sufrir los núcleos inestables, se incluyen la captura
electrónica y la emisión de positrones, que se representan por las siguientes ecuaciones:

 

Emisión de positrón 

Simbología

Una de las ecuaciones más famosas de la Física y que ya fue mencionada en la Unidad 1 es:

 
E 
  

Poder de
penetración

Poco

Regular

Mucho

En el caso de la emisión betaN, se generan electrones de alta energía a costa de la transformación de un
neutrón, transformación que puede resumirse como:

A continuación, se presentarán en forma más detallada las respuestas a las preguntas planteadas. Para
ello se considerará el modelo atómico actual estudiado en la Unidad 2.

inestabilidad de ciertos núcleos y las
por último, los principales tipos de

 

 

Cuando la desintegración de un núcleo es acompañada por emisión
α
o
β
se genera un nuevo núcleo con diferente número de protonesN, llamado núcleo hijo. Es decir, se
generan átomos de otro elemento distinto al de partida. En la emisión de partículas
α
(núcleos de átomos de helio) se genera un núcleo hijo con cuatro unidades menos de número másico y dos
unidades menos de número atómico (Gráfico 7.6).

Cuando se produce una descomposición radiactiva, el tipo de átomos resultante, la velocidad con que se
produce y las cantidades finalmente obtenidas dependen de cuál fue el núcleo original que sufrió la
descomposición. Algunos núcleos se desintegran con rapidez, mientras que otros son relativamente
estables. Sin embargo, la mayoría de los procesos de transmutación tienen una cosa en común: todos
emiten radiación alfa (núcleos de He). Por lo tanto, los científicos de esa época se preguntaron: ¿por qué
siempre se generan núcleos de helio en los procesos de transmutación de núcleos inestables? Tampoco se
sabía por qué algunos núcleos eran estables y otros no. El descubrimiento del neutrón aportó parte de las
respuestas pendientes. En 1934, la primogénita de los Curie, Iréne, y su esposo Frédéric JoliotN
descubrieron que la radiactividad puede ser producida artificialmente.N Al igual que Pierre y Marie, esta
pareja también obtuvo el premio Nobel por sus descubrimientos. Estos hallazgos desencadenaron una
serie de progresos en el ámbito de las transformaciones nucleares, como la fisión y la fusión nuclear.

En el gráfico se puede observar la proporción entre protones y neutrones que resulta en núcleos
inestables. También se ve que no existen núcleos estables a partir del elemento bismuto (elemento con
Z = 83). De ahí en más, todos los elementos son radiactivos.

El poder de penetración de la radiación está relacionado con la capacidad de esta para atravesar
materiales. Por ejemplo, la radiación
α
es la menos penetrante. Unas cuantas hojas de papel son suficientes para detenerla. Una lámina delgada
de aluminio detiene a la radiación
β
y hace falta una pared de plomo para detener la radiación
γ
. En la Tabla 7.1 se resumen las principales propiedades de los tres tipos de radiación.

Las descomposiciones radiactivas con emisión de partículas alfa dan cuenta de la mayor parte de los
átomos de helio presentes en la Tierra. Estos átomos son abundantes en las estrellas, donde se forman por
un proceso distinto, la nucleosíntesis. La emisión alfa es típica de los átomos muy pesados; por este
motivo suele encontrarse helio asociado a depósitos de uranio o torio. Esta transformación también se
puede representar mediante una ecuación:

 

A

(7.3)

  (7.1)

La ecuación 7.1 representa sucintamente toda la descripción dada antes en palabras. Además, muestra que
la suma de los números másicos de los átomos presentes a la derecha de la flecha (productos de la
desintegración) debe ser igual al número másico del átomo a la izquierda de la flecha. Lo mismo pasa con
los números atómicos. Podemos ejemplificar la desintegración anterior con el uranio, el más conocido de
los elementos radiactivos (Gráfico 7.7).

(7.8)

  (7.9)

Conociendo la cantidad de C presente inicialmente, la velocidad de la descomposición de este isótopo y
la cantidad de C presente en la pieza en la actualidad, es posible calcular el tiempo transcurrido desde
que ese ser vivo dejó de incorporar carbono a su organismo. Dado que en realidad no se conoce
exactamente la cantidad inicial de C, se asume que es igual a la cantidad actualmente presente en la
atmósfera. Esta suposición es válida si el tiempo transcurrido desde el deceso del organismo en cuestión
es inferior a 50 mil años. Para datar cosas más antiguas se usa la velocidad de desintegración de U a
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238

206
Pb.

Para detectar y medir la radiación de un objeto se utilizan diversos aparatos. Uno de los más conocidos es
el contador Geiger, que emplea la capacidad de la radiación de ionizar los materiales con los que
interacciona. Esta ionización genera corrientes eléctricas que pueden ser detectadas por los dispositivos
electrónicos.

0
(7.10)

Esta ecuación fue planteada por Einstein en su teoría de la relatividad y establece que la masa es una
forma de energía y, por lo tanto, pueden interconvertirse. En particular la fórmula indica la equivalencia
entre la energía en reposo de un sistema, E y su masa, m. La constante c que aparece en la ecuación es
la velocidad de la luz en el vacío (3 x 10  m/s).

0, 
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De acuerdo con la fórmula de Einstein, cuando un sistema se transforma e intercambia energía tiene que
tener un cambio en su masa. Si gana energía su masa se incrementa y si pierde energía su masa
disminuye. Sin embargo, debido a que la velocidad de la luz es un número tan grande, y como además
aparece elevado al cuadrado en la ecuación, se necesita un cambio de energía muy grande para producir
un cambio apreciable en la masa. Así, por ejemplo, aunque algunas reacciones químicas desprenden
energía en forma de calor (como las reacciones de combustión), la cantidad de energía puesta en juego no
es suficiente para producir un cambio medible en la masa. Las mejores balanzas son capaces de detectar
variaciones de masa de 0,01 miligramo. Pero la energía liberada en una reacción química no alcanza, ni
remotamente, para producir este cambio en la masa. La situación es distinta en el caso de las reacciones

Como ha sucedido muchas veces en la historia de la ciencia, algunos hallazgos se producen mientras se
está investigando un problema o fenómeno diferente. Cuenta la historia que Henri BecquerelN estudiaba
minerales suponiendo que algunos de ellos, si eran iluminados con la luz del sol, podrían emitir luz más
tarde. Esta propiedad, llamada fosforescencia, ya había sido utilizada por los romanos para disponer de
fuentes de luz durante la noche. Como estas investigaciones transcurrían en París durante el invierno, la
luz del sol era escasa y Becquerel decidió posponer sus ensayos. A la espera de días soleados, guardó un
trozo del mineral de uranio con el que estaba trabajando en un cajón, envuelto en una tela oscura junto
con papel fotográfico y una cruz de Malta hecha en cobre. Varios días después encontró con sorpresa que
la imagen de la cruz de Malta estaba impresa en el papel fotográfico sin haber estado expuesto a la luz
solar. Concluyó que era el mineral de uranio el que había emitido radiación (el que “fotografió” a la cruz
de Malta) (Gráfico 7.1). Repitió el experimento y siempre obtuvo el mismo resultado. De esta manera
Becquerel descubrió la radiactividadN . Luego encomendó a su estudiante de doctorado, Maria Salomea
Sklodowska, seguramente más conocida como Marie CurieN , que continuara con estos estudios sobre el
uranio. Ella encontró que el torio se comportaba del mismo modo que el uranio, y trabajando en
colaboración con su esposo, Pierre CurieN, hallaron además otros dos elementos radiactivos a los que
llamaron polonio (por su Polonia natal) y radio (Ra) (Gráfico 7.2).

(7.4)

A

ZX →   Y +Z−1

     A

(7.5)

El Gráfico 7.4 permite razonar acerca de qué tipo desintegración ocurrirá en un núcleo que no es estable,
es decir, en un núcleo que está por fuera de la zona o cinturón de estabilidad. ¿Qué podría esperarse de un
isótopo con exceso de neutrones? Si bien esta información está incluida en el gráfico, sería interesante
razonarla. El exceso de neutrones puede corregirse por emisión beta, avanzando así hacia el cinturón de
estabilidad. Muchas veces sucede que la estabilidad no se alcanza con un solo paso de desintegración y
entonces tienen lugar varias desintegraciones sucesivas hasta alcanzar un núcleo estable. Estas secuencias
de desintegraciones se denominan series radiactivas. En el Gráfico 7.8 se representa a modo de
ejemplo la serie de desintegración del
238
  92 U
.

  

Un positrón tiene la misma masa que un electrón, pero carga positiva, de allí que se representa mediante
el símbolo
   0
+1e
. También se lo llama partícula beta positiva, β . Si analizamos qué ocurre en estas dos transformaciones,+

podemos resumirlo como:
 
Emisión de positrón 

(7.6)

1p
 1

→  n + 1    0
 0

(7.7)

Los experimentos realizados por Becquerel y los esposos Curie les valieron a los tres el premio Nobel de
Física de 1903. En 1899, André DebierneN, que trabajaba con los Curie, descubrió otro elemento
radiactivo, el actinio. También en 1899, Ernest RutherfordN comenzó a investigar la naturaleza de los
rayos emitidos por el uranio y encontró que, al emitir esos rayos, el uranio se transformaba en otro
elemento. Trabajando en colaboración con Frederick SoddyN, desarrollaron una teoría para explicar
estas transformaciones de los núcleos atómicos a la que llamaron decaimiento radiactivo. Tal vez la
conclusión conceptualmente más importante de sus hallazgos es que el núcleo atómico no es indivisible.
Hallaron además que la radiación emitida por el uranio y otros elementos radiactivos es bastante
compleja. Para Rutherford, estas emisiones estaban constituidas principalmente por tres tipos de
radiación, a las que llamó alfa (α), beta (β) y gamma (γ). Desde entonces se han encontrado otras formas
de radiación además de las descubiertas en el laboratorio de Rutherford. También determinó que la
radiación alfa consiste en partículas de carga positiva y la beta en partículas con carga negativa, mientras
que la gamma es radiación electromagnética de altísima energía. Es esta radiación la causante de las
imágenes que observó Becquerel. Superando varias dificultades experimentales, se demostró además que
las partículas alfa consisten en núcleos de átomos de helio (He ). Estos experimentos demandaron del+2

trabajo de muchos científicos reconocidos.

Tal como fue postulado por Rutherford, los tipos principales de emisiones producidas en las
descomposiciones radiactivas son tres: rayos
α
(alfa),
β
(beta) y
γ
(gamma). Cada una de estas emisiones difiere de las restantes por su carga, su masa o su poder relativo
de penetración (Gráfico 7.5). Es decir, cuando un núcleo inestable se transforma en otro, lo hace en la
mayoría de los casos emitiendo una o varias de estas tres radiaciones. Sin embargo, el tipo de emisión
observado para un mismo núcleo inestable es siempre el mismo y está relacionado con la causa de
inestabilidad nuclear. Por ejemplo, un núcleo con déficit de neutrones va a emitir partículas alfa.

Protones y neutrones se denominan nucleones por formar parte del núcleo atómico. Es necesario
considerar cómo se mantienen unidos los protones, teniendo en cuenta el tamaño del núcleo atómico, ya
que todos tienen carga eléctrica positiva y, por lo tanto, experimentan una fuerte repulsión mutua. Se
llama fuerza nuclear fuerteN a la fuerza que mantiene unidas a las partículas de los núcleos
atómicos. Estas fuerzas son relevantes, es decir, predominan por sobre otras fuerzas cuando la distancia
entre partículas es muy corta, como ocurre dentro del núcleo atómico. En particular, para que la fuerza
nuclear fuerte sea efectiva, las partículas involucradas deben estar a distancias menores a 10  metros. A-15

distancias mayores, la intensidad de estas fuerzas decae rápidamente y otras fuerzas –como las
electrostáticas– pasan a ser las dominantes. En otras palabras, la fuerza nuclear fuerte es de muy corto
alcance, mientras que las interacciones electromagnéticas o gravitatorias son de largo alcance (Gráfico
7.3). La otra característica diferencial de la fuerza nuclear fuerte es que ocurre entre protones, entre
neutrones o entre protones y neutrones. O sea, es una fuerza propia de los nucleones, que no existe entre
otro tipo de partículas.

Como se vio en la Unidad 2, todos los átomos de un mismo elemento contienen el mismo número de
protones. Además, si el átomo es neutro, el número de electrones es el mismo que el de protones. Sin
embargo, el número de neutrones de los núcleos de un mismo elemento puede variar, dando lugar a sus
diferentes isótopos (ver Unidad 2). Es importante saber que no todos los isótopos de un elemento son
igualmente estables. Por el contrario, la mayoría de los elementos tienen uno o más isótopos inestables
que se encuentran en la naturaleza en muy baja proporción, en comparación con sus isótopos estables. En
este apartado se describirá qué características de un núcleo lo vuelven inestable.

Un núcleo atómico es inestable si las repulsiones entre sus nucleones superan a la fuerza nuclear fuerte.
Cuando esto sucede, más temprano o más tarde, el núcleo termina desintegrándose de manera
espontánea. Al sufrir esta desintegración, además, emite rayos alfa, beta y/o gamma. Se dice que un
núcleo es radiactivo, o que es un radionúclido, si se desintegra espontáneamente.

La proporción entre los protones y neutrones de un núcleo influye en su estabilidad o inestabilidad. A
medida que aumenta el número de protones se requieren más y más neutrones para lograr un núcleo
estable. En general, los elementos de los tres primeros períodos de la tabla periódica tienen isótopos
estables, con un número de protones igual o muy similar al número de neutrones. Esta proporción se va
perdiendo para los elementos más pesados, por lo que se requiere una proporción cada vez mayor de
neutrones para alcanzar la estabilidad. En el Gráfico 7.4 se representa el número de neutrones frente al
número de protones para los isótopos estables de los distintos elementos. La zona coloreada en amarillo
corresponde a una situación de estabilidad. A medida que aumenta el número atómico Z, la zona de
estabilidad se desvía más y más de la situación en la que el número de protones es igual al número de
neutrones, señalada en el gráfico con una recta a 45° (es decir número de protones = número de
neutrones).

En las unidades anteriores se estudiaron trasformaciones químicas. En ellas solo los electrones están
involucrados: se reordenan de tal manera que rompen y/o forman nuevos enlaces entre los átomos del
sistema. Pero los núcleos de los átomos permanecen ajenos, sin cambios, durante las reacciones químicas.
Sin embargo, existen transformaciones que involucran a los núcleos y que corresponden a la química
nuclear. Todos los elementos, excepto el hidrógeno, se originaron por transformaciones nucleares.

El planeta Tierra ha sido radiactivo desde su formación hace 4500 millones de años. En realidad, la edad
de la Tierra puede calcularse analizando su radiactividad, particularmente la transformación de uranio en
plomo. Hemos oído y leído sobre desastres humanitarios relacionados con la radiación, pero también
sabemos de sus aplicaciones médicas, tanto en el diagnóstico como en el tratamiento de diversas
enfermedades. Comenzaremos esta unidad con una breve introducción histórica de cómo se descubrió
que ciertos elementos tienen núcleos atómicos inestables, los cuales transmutanN transformándose en
otros elementos.

El otro aspecto importante, además del tipo de emisión que acompaña a una desintegración radiactiva,
son los tiempos de la desintegración. Cada descomposición ocurre, en promedio, en un tiempo
característico. El conocimiento de estos tiempos característicos puede utilizarse, entre otras cosas, para
datar residuos fósiles; por ejemplo, para saber en qué época vivió un dinosaurio del cual solo quedan unos
pocos huesos fosilizados. En este caso, las determinaciones se basan en la cantidad del isótopo de carbono
con número másico 14 ( C) que hay en el material cuya antigüedad se quiere determinar. Cuando un
animal o una planta está vivo, tiene una proporción de C igual a la de la atmósfera, donde el elemento
carbono se encuentra formando CO . Sin embargo, cuando el animal o la planta mueren, deja de adquirir
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CO entornoyel14 de su 2 C que formaba parte de su organismo comienza a transmutar a nitrógeno. La
reacción nuclear que explica la disminución de C en el organismo muerto es la siguiente:14

 
14
  6

• Adquirir y emplear el vocabulario básico relacionado con el concepto de radiactividad.
• Reconocer las diferencias entre las reacciones nucleares y las reacciones químicas.
• Interpretar las transformaciones nucleares acompañadas por emisiones alfa, beta y gamma. Representar estas
transformaciones mediante ecuaciones.
• Diferenciar la fisión nuclear de la fusión nuclear.
• Conocer los riesgos biológicos de la exposición a la radiación.

H , E. (1987), 

<http://thales.cica.es/rd/Recursos/rd99/ed99-0504-01/tipos-rad.html>. 

, Addison Wesley, Wilmington, Capítulo 10.

<http://sedici.unlp.edu.ar/bitstream/handle/10915/46740/Documento_completo.pdf?sequence=1>
[Consulta: 8 de agosto 2017].

Los textos disponibles en los siguientes links permiten entender cómo se utiliza en medicina la medición
de la radiación para seguir la ruta de moléculas formadas por algún átomo radiactivo.

“Medicina nuclear”

<https://www.nibib.nih.gov/sites/default/files/Medicina%20Nuclear.pdf> [Consulta: 8 de agosto
2017].
Radiofármacos en medicina nuclear: fundamentos y aplicación clínica

(7.2)

7. Química nuclear
Objetivos

7.2.1. Nucleones e isótopos

7.2.2. Inestabilidad nuclear

7.2.3. Tipos de desintegración radiactiva

7.2.5. La velocidad de las desintegraciones

7.2.4. ¿Qué tipo de desintegración le ocurrirá a un núcleo inestable?

7.3. La masa y la energía

7.2. Transformaciones nucleares

7.1. Descubrimiento de la radiactividad

Química I

Fuente: <http://www7.uc.cl/sw_educ/qda1106/CAP4/4B/>.

Fuente: <http://www.slideshare.net/medinao/rayos-x-cristina-santos>.

Fuente: <https://radiactividadxxi.blogspot.com.ar/p/desintegracion.html>.

Fuente: <https://einstein.byu.edu/~masong/HTMstuff/textbookpdf/C25.pdf>

Fuente: <https://es.wikipedia.org/wiki/Henri_Becquerel#/media/File:Becquerel_plate.jpg>.

Fuente: <http://bibliotecadigital.ilce.edu.mx/sites/ciencia/volumen1/ciencia2/42/htm/sec_8.html>.

Fuente: <https://www.emiliosilveravazquez.com/blog/2013/08/15/la-conservacion-de-la-materia-y-el-neutrino/>

Fuentes: <https://www.sertox.com.ar/modules.php?name=News&file=phpslideshow¤tIDPic=2319> y <https://www.emaze.co
m/@AWFOZWZO/IC%C3%8DAR>.

ECHT

Tipos de radiactividad

Física en perspectiva

Fuente:elaboraciónpropia.
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El poder de penetración difiere según el tipo de radiación o de partícula.

A mayor Z, el número de neutrones requerido para estar en la zona de estabilidad supera al número de protones.

La cruz de Malta fue “fotografiada” por la radiación que recibió del mineral de uranio con que trabajaba Becquerel.

a. Dos protones se repelen a distancias considerables por la interacción electrostática.
b. Dos protones se atraen por la interacción nuclear fuerte si están muy cerca uno del otro.
c. Un neutrón se atrae con un protón cercano.
d. Dos neutrones cercanos se atraen.

Nota: flechas blancas, interacción electrostática; flechas negras, interacción nuclear fuerte. Los tamaños de las fuerzas
están a escalas (la fuerza nuclear fuerte supera en mucho a la repulsión electrostática).
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* La masa está expresada en gramos.

** Una unidad de carga representa 1,6 x 10  Coulomb, que es la carga de un protón expresada en Coulombios.-9
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Gráfico 7.10. Fisión del 

Gráfico 7.12. Fusión nuclear

U

Gráfico 7.11. Reacción de fisión en cadena

Gráfico 7.9. Energía media de enlace por nucleón

Gráfico 7.13. Acción directa e indirecta de la radiación ionizante sobre el ADN

 

 

Para completar la descripción histórica de 
recomendamos el siguiente video.

Las siguientes animaciones muestran la reacción en cadena.

la radiactividad natural y artificial, 

<https://energia-nuclear.net/que-es-la-energia-nuclear/fusion-nuclear> [Consulta: 8 de agosto 2017].

le

En las siguientes páginas hay una descripción del accidente nuclear de Fukushima y de los efectos de la
radiación sobre la flora y la fauna. A su vez se mencionan los lugares más radiactivos del mundo.

(7.11)

E

A

A

sabiendo que las masas son:

7. Después de analizar el siguiente video, 
cadena.

c. Calcule el cambio de energía para la desintegración de radio:
R

b. Enuncie qué tipo de emisión se espera de los siguientes isótopos.

8. Explique por qué los rayos gamma se utilizan para esterilizar jeringas descartables.

indique la utilidad de hacer más lenta una reacción en

 

 

5. Se estima que en un segundo 657 millones de toneladas de hidrógeno se transforman en 653
millones de toneladas de helio. ¿Cuánta energía se libera como consecuencia de la pérdida de masa?
 

6. a. Complete las siguientes ecuaciones:

El análisis de la masa de un núcleo estable como el de He permitió comprobar que es menor que la suma
de las masas de los dos protones y los dos neutrones que forman dicho núcleo. Esta pérdida de masa
observada en la formación de los núcleos estables se llama defecto de masa y está relacionada con la
interconversión de masa en energía planteada en la ecuación de Einstein. Así, la masa en defecto
corresponde a la energía que fue liberada al formarse el núcleo, que a su vez es igual a la energía que hay
que entregarle para desintegrarlo en dos protones y dos neutrones. A esta energía se la denomina
energía nuclear de enlace y es una medida de la estabilidad del núcleo. A mayor energía nuclear de
enlace, más estable es el núcleo considerado. Cuando la energía nuclear de enlace se divide por el número
de nucleones involucrados, se obtiene la energía media de enlace por nucleón que permite comparar la
estabilidad de distintos núcleos (Gráfico 7.9).
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1. Luego de mirar el video, realice una lista de todas las actividades que aparecen allí y que son
consideradas dañinas para la salud. ¿Cómo corregiría estos hábitos dañinos? ¿Qué aspectos
positivos se pueden rescatar?

El Gráfico 7.9 muestra que la transformación de núcleos livianos en otros más pesados, la fusión de
núcleos, va acompañada de la emisión de una gran cantidad de energía (aún más que la fisión). Para que
la fusión de dos núcleos tenga lugar, es necesario que estos colisionen a altísimas velocidades. Esta
situación es muy difícil de lograr (y controlar) en un laboratorio. Es por ello que no existen reactores
nucleares basados en la fusión nuclear. Sin embargo, estas colisiones tan violentas ocurren en el Sol y en
otras estrellas que se encuentran a muy altas temperaturas. A la fusión que ocurre en estas condiciones de
temperatura se la llama fusión termonuclear (Gráfico 7.12).

En el Gráfico 7.10 se muestran algunos de los productos obtenidos por esta fisión (solo los más
importantes). En realidad, los productos son muchos más que los allí mostrados: se ha determinado que
se forman diferentes isótopos de 35 elementos, lo que conduce a más de 200 núcleos distintos (muchos de
ellos inestables). Un aspecto interesante de este proceso es que los neutrones liberados en la fisión de un
núcleo de U sirven para desencadenar nuevas fisiones de los núcleos de U que quedan sin
descomponer, si es que se encuentran en una cantidad apreciableN. Se da entonces un proceso en
cadena en el que se libera una enorme cantidad de energía (Gráfico 7.11). Tales reacciones son las que

235 235

proporcionan la energía de los reactores nucleares.

nucleares, que ponen en juego cantidades de energía muchísimo mayores que las de las reacciones
químicas.

El Gráfico 7.9 permite observar que la energía de enlace por nucleón crece a medida que aumenta el
número másico hasta, aproximadamente, el valor de A = 56 y luego comienza a decrecer. Esto nos
muestra que los núcleos con A < 56 pueden ganar estabilidad uniéndose a otros núcleos; y que los núcleos
con A > 56 ganan estabilidad rompiéndose en fragmentos más pequeños. El primer proceso recibe el
nombre de fusión nuclear y el segundo el de fisión nuclear.

Cuando un sistema pasa de una situación de menor estabilidad a una de mayor estabilidad lo hace
cediendo energía. Esto ocurre porque los estados comparativamente más estables siempre son los de
menor energía. Por ello, cuando ocurren procesos como la fusión nuclear o la fisión nuclear, que llevan a
la formación de núcleos más estables, se liberan grandes cantidades de energía.

2. Explique qué tipo de emisión se esperaría de un elemento con número atómico 100. ¿Cómo se
lograría bajar simultáneamente el número de protones y de neutrones? Justifique su respuesta.
¿Qué esperaría para los núcleos con una relación de protones a neutrones por debajo de la zona de
estabilidad?
 

3. Plantee la ecuación nuclear que describe la desintegración del U a Pb; para ello, utilice la238 206

bibliografía. ¿Cuál es el isótopo más abundante del plomo y por qué se puede usar al isótopo de
número másico 206 para el fechado de rocas?
 

4. a. Para ejemplificar con valores numéricos las energías liberadas por cambios en la masa,
establezca una comparación entre el valor que acompaña a la combustión de 1 mol de metano,
CH, con un cambio en la masa de 9,9 x 10-9

4
 gramos, y el que acompaña a la desintegración de

1 mol de U con emisión alfa y que implica un cambio de masa de 4,6 x 10  gramos.238 -3

b. La masa del núcleo del átomo de helio con número másico 4 es de 4,0015 uma. Compare este
valor con el resultado de sumar las masas de los dos protones y los dos neutrones que lo
forman, utilizando los datos presentados en la Tabla 2.1.

 

Tabla 2.1. Propiedades de las partículas subatómicas

Partícula

Protón

Neutrón

Electrón

Masa (uma)

1,0073

1,0087

1/1836

Carga*

Positiva (+1)

Nula (0)

Negativa (-1)

Posición

Núcleo atómico

Núcleo atómico

Alrededor del núcleo

La fisión nuclear es el proceso de obtención de energía en el que se basan los armamentos y las centrales
nucleares, y consiste en la división de un núcleo atómico. Esta división es inducida externamente en
algunos núcleos inestables como U, cuyas interacciones atractivas debidas a la fuerza nuclear fuerte son
solo ligeramente mayores que las interacciones repulsivas. En el caso del U, el choque con un neutrón
es suficiente para desencadenar el proceso de fusión que tiene distintos productos (serie radiactiva),
dando una combinación de núcleos más pequeños (Gráfico 7.10).

235

235

En el caso del ADN, los daños generados son:

1. Cambio o pérdida de una base nitrogenada.
2. Ruptura de puentes de hidrógeno entre las dos cadenas.
3. Ruptura de enlaces covalentes dentro de cada cadena en una o ambas cadenas.
4. Ruptura de cadenas y formación de uniones covalentes entre los productos de ruptura.

Algunos de estos cambios pueden ser reparados por la maquinaria celular, mientras que otros no,
quedando alterada así la información genética de la célula. El ADN en estos casos ha sufrido una
mutación. El daño final o resultante dependerá de qué cambio haya quedado en el ADN y en qué tipo de
células haya ocurrido. Por ejemplo, en un embrión, donde cada célula está comprometida en el destino de
muchísimas más, el daño será importantísimo. En cambio, una lesión en el ADN de una célula de la piel
de un adulto puede ser menos nociva en cuanto al compromiso de esa célula en la generación de otras.
Pero el daño existe y la exposición a estas radiaciones puede provocar con el tiempo alteraciones celulares
muy graves aun en el adulto, como es, por ejemplo, el cáncer de piel. Los tejidos más afectados por la
radiación son los que muestran activa división celular, es decir, los que tienen su ADN en replicación,
como los que forman los glóbulos rojos y los blancos.

En razón de estos mismos daños, la radiación se emplea para la destrucción de células enfermas en el
tratamiento del cáncer por radioterapia. En estos casos, el tipo de radiación y su energía deben estar
controlados estrictamente para atacar solo a las células cancerosas, que tienen un ritmo de división
mucho mayor que el de otras células.

La energía liberada en las trasformaciones nucleares puede cambiar la energía de los electrones presentes
en los átomos y moléculas que forman las células, y también puede ionizarlos. En el segundo caso, la
radiación se llama radiación ionizante y es más perjudicial para los seres vivos que la radiación que
solamente promueve los electrones a niveles más altos de energía o que aumenta la energía de vibración,
rotación o traslación de las moléculas (radiación no ionizante).

Al irradiar células, tejidos u organismos, las moléculas de agua son las que absorben la mayor parte de la
energía, simplemente porque son las moléculas más abundantes en los seres vivos. Debido a esta
preponderancia, se toma como valor de referencia para considerar la peligrosidad de una radiación a la
energía necesaria para producir la ionización de las moléculas de agua. Este valor es 1216 kJ por mol de
moléculas de agua. Tanto la radiación alfa, como la beta, la gamma, los rayos X y parte de la radiación UV
pueden proporcionar esta energía y aún más. Se genera una gran cantidad de iones que supera con
amplitud a la cantidad naturalmente presente en las células. Esta energía es transmitida luego a otras
moléculas presentes en la célula, generando alteraciones y/o produciendo fragmentos moleculares
altamente reactivos llamados radicales libres. Se trata de átomos o moléculas que contienen un
electrón desapareado de una capa externa. Este electrón desapareado es la causa de la altísima reactividad
de los radicales libres, que tienden a unirse con casi cualquier otro átomo o molécula cercano para aparear
dicho electrón. Para tomar como ejemplo, podemos analizar los efectos que los radicales libres tienen en
el ADN. El agua puede generar radicales libres, que son los que reaccionan con las macromoléculas, pero
también la radiación puede actuar directamente sobre ellas (Gráfico 7.13).

7.3.2. Fisión nuclear

7.3.3. Fusión nuclear

7.3.1. Defecto de masa
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Las condiciones para la fusión se dan en el Sol y en otras estrellas, pero son difíciles de recrear en los laboratorios.

* Tomamos como unidad de carga la carga del protón.
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	6. Racciones químicas: cinética y equilibrio Objetivos
	Comprender el lenguaje simbólico de las ecuaciones químicas como representaciones de los cambios químicos. Entender las implicancias cuantitativas de una ecuación química. Conocer los principales tipos de reacciones que ocurren en solución. Adquirir el concepto de velocidad de reacción y conocer los factores que la afectan. Adquirir el concepto de equilibrio químico y conocer los factores que lo afectan.
	6.1. Introducción
	La composición del sistema cambia durante una transformación o reacción química. A nivel molecular, esto implica que algunas de las sustancias originalmente presentes se transforman en sustancias nuevas. En ocasiones, estos cambios son tan lentos que resultan imperceptibles y otras veces son instantáneos. Una misma reacción, incluso, puede ocurrir con diferentes velocidades si se modifican sus condiciones. En esta unidad se mostrará cómo se suelen representar esquemáticamente los cambios químicos mediante ecuaciones y se discutirá con detalle cuál es el contenido de información de tales ecuaciones. Por último se analizarán los factores que afectan la velocidad de las reacciones químicas.
	Gráﬁco 6.1. Cambio químico

	6.2. Representación de los cambios químicos
	Las diferentes sustancias químicas pueden ser inestables y modificarse, dando como resultado otras sustancias distintas de las iniciales. En estos casos, decimos que ha ocurrido un cambio o reacción química. Las sustancias químicas presentes inicialmente, que van desapareciendo por efecto de la reacción, se denominan reactivos, mientras que las correspondientes a las sustancias que se forman como consecuencia de la reacción se denominan productos. Los cambios químicos se representan mediante ecuaciones químicas. Estas proveen gran cantidad de información acerca de la reacción, aunque no toda la información que uno podría requerir. A fin de analizar el contenido de información de una ecuación química, comenzaremos con un ejemplo simple y relativamente familiar: la reacción de formación de agua. El agua se forma por combinación de hidrógeno y oxígeno. Para representar este cambio, ya sea en papel o en una pantalla, se escriben los reactivos a la izquierda del renglón, separados entre sí por un signo más (+), luego se escribe una flecha apuntando hacia la derecha. Finalmente, a la derecha de la flecha se escriben los productos también separados por un signo más. A veces, reactivos y productos se separan por una flecha que apunta en ambos sentidos. De acuerdo con los criterios antedichos, la reacción de formación de agua podría escribirse como:  
	Hidrógeno + o  
	Así escrita, la ecuación indica que hidrógeno y oxígeno se combinan para formar agua. La flecha con doble sentido se utiliza en aquellos casos en los que se quiere enfatizar que la reacción en cuestión puede ocurrir en ambos sentidos. En este caso se podría utilizar la doble flecha para destacar que el agua también puede descomponerse para producir hidrógeno y oxígeno. Sin embargo, como ese proceso no ocurre en forma apreciable en las condiciones ambientales normales, se utilizará la flecha simple. Es importante destacar que la notación de la ecuación anterior es ambigua, ya que no explicita si los que reaccionan son átomos de hidrógeno y oxígeno (H y O), o si son sus moléculas (H2 y O2). En el caso del oxígeno, este podría incluso presentarse también como ozono (O3). Asumiendo que los que reaccionan son H2 y O2, que es la situación usualmente encontrada, la transformación química podría representarse por:  
	H +O →H
	  Así escrita, la ecuación provee información clara acerca de cuáles son los reactivos y cuáles son los productos de la reacción; y también muestra que la reacción inversa no es relevante. No obstante, tiene una deficiencia fundamental por la cual no es fiel al proceso que verdaderamente ocurre a nivel molecular. En una reacción química los átomos no se crean ni se destruyen. Solo se destruyen algunas uniones químicas y se crean otras. En otras palabras, al ocurrir la reacción los átomos se reordenan y/o reagrupan de manera diferente, pero no pueden aparecer o desaparecer. Si se analiza la ecuación anterior, puede apreciarse que del lado de los reactivos hay dos átomos de hidrógeno y dos átomos de oxígeno, por lo que, así escrita, la ecuación implícitamente sugiere que desaparece un átomo de oxígeno al ocurrir la reacción, cosa que es absolutamente falsa.

	Leer con atención
	En una reacción química los átomos no se crean ni se destruyen, solo cambia la forma en la que están combinados.
	Para respetar el principio de conservación del número y tipo de átomos se escribe, delante de la fórmula de cada molécula, un número entero o fraccionario. Los valores a utilizar deben elegirse de manera tal que, al sumar los átomos de cada clase a la izquierda de la flecha, se obtenga la misma cantidad que a la derecha. Por ejemplo, la ecuación de formación del agua escrita anteriormente se puede corregir precediendo las moléculas de H2 y H2O con un número 2:  
	2H +O →2
	  De esta manera, hay cuatro átomos de hidrógeno del lado de los reactivos, ya que hay dos moléculas de este elemento y cada una de ellas tiene dos átomos; y hay cuatro átomos de hidrógeno del lado de los productos, ya que hay dos moléculas de agua y cada una de ellas tiene dos átomos de hidrógeno. De la misma manera se puede constatar que el número de átomos de oxígeno a derecha e izquierda es dos. Cuando una ecuación química expresa correctamente cuáles son los reactivos y los productos de la reacción, y si además el número de átomos de cada especie a izquierda y derecha de la flecha es el mismo, se dice que la ecuación química está balanceada o equilibrada. Los números que preceden a la fórmula de cada elemento se denominan coeficientes estequiométricos.


	Leer con atención
	Para ser correcta, una ecuación química debe estar balanceada (o equilibrada). Esto signiﬁca que el número de átomos de cada elemento a un lado y otro de la ﬂecha debe ser el mismo.

	Gráﬁco 6.2. Información brindada por una ecuación química equilibrada
	Es necesario reflexionar acerca de la información que provee una ecuación química balanceada. La ecuación anterior en su forma más estricta indica que cada vez que dos moléculas de hidrógeno se combinan o reaccionan con una molécula de oxígeno se generan dos moléculas de agua. Pero en realidad la ecuación indica más que eso, ya que muestra las proporciones en las que se combinan los reactivos. Con esa consideración, la ecuación significa que, cuando se forma agua a partir de sus elementos, el número de moléculas de hidrógeno que se consumen es el doble del número de moléculas de oxígeno y es igual al número de moléculas de agua que se forman. En otras palabras, lo relevante en la ecuación no son los coeficientes estequiométricos de cada compuesto, sino las proporciones entre ellos. La reacción anterior podría representarse en forma igualmente correcta como:  
	10 H +5 O2
	  o como:  

	80 H +40 O
	  porque  lo importante son las relaciones entre coeficientes estequiométricos y no los coeficientes mismos. En todos los casos presentados se cumple que la relación entre el número de moléculas de hidrógeno (o de agua) y de oxígeno es dos:  
	2/1 = 10/5 =



	6.3. Balanceo de ecuaciones químicas
	El primer paso para escribir una ecuación química balanceada es conocer todos los reactivos y productos de dicha reacción y escribir correctamente sus fórmulas químicas. Estas fórmulas brindan información sobre el número de cada tipo de átomos, tanto del lado de los reactivos como de los productos. Por ejemplo, para la reacción entre el metano y el oxígeno que forma dióxido de carbono y agua, se comienza escribiendo las fórmulas de reactivos y productos a un lado y otro de la flecha:  
	CH +O →
	  Luego se cuenta el número de átomos de cada tipo a izquierda y derecha de la flecha. En el ejemplo presentado hay un átomo de carbono, cuatro de hidrógeno y dos de oxígeno a la izquierda, mientras que a la derecha hay uno de carbono, dos de hidrógeno y tres de oxígeno. Cuando los números a izquierda y derecha no coinciden, se agregan los coeficientes estequiométricos que sean necesarios delante de la fórmula de cada compuesto. Un coeficiente N delante de la fórmula del compuesto X significa que la fórmula del compuesto X se repite N veces. O, lo que es equivalente, que N moléculas del compuesto X participan en la reacción. En el ejemplo considerado, la ecuación puede balancearse agregando el coeficiente 2 delante de las fórmulas de O2 y H2O. La ecuación balanceada entonces queda:  

	CH4 + 2O2 →
	Gráﬁco 6.3. Reacción de oxidación del metano
	Para ampliar
	Como se ha discutido en esta sección, en una reacción química no cambia el número de átomos de cada elemento. Solo cambia la manera en la que los átomos están unidos formando compuestos. Considerando esta información, junto con el hecho de que cada átomo tiene una masa deﬁnida, se inﬁere que en una reacción química no hay variación en la masa total del sistema. En otras palabras, si la reacción se lleva a cabo en un recipiente cerrado, de manera tal que los reactivos o productos no puedan escapar, la masa del sistema antes de que ocurra  y al ﬁnal de la reacción será la misma. Asimismo, es correcto aﬁrmar que la masa de los productos obtenidos debe ser, necesariamente, igual a la masa de los reactivos a partir de los cuales se formaron.
	En muchas ocasiones, para describir un cambio químico es relevante especificar el estado de agregación de los reactivos y productos. Por ejemplo, la ecuación  
	Zn(s) + 2HCl(
	  nos indica que el cinc sólido reacciona con ácido clorhídrico en solución acuosa para formar cloruro de cinc, también en solución acuosa, e hidrógeno gaseoso.

	Gráﬁco 6.4. Ejemplo de reacción con disolución
	Algunas reacciones ocurren solo si el sistema alcanza una temperatura muy alta. En la ecuación química este hecho se representa poniendo un símbolo Δ sobre la flecha. Por ejemplo:  
	MgCO (s)ΔC
	  indica que es necesario calentar para lograr que el carbonato de magnesio se descomponga en dióxido de carbono y óxido de magnesio. Por último, a veces también es importante indicar que la reacción solo ocurre a velocidades apreciables en presencia de un catalizador. En la ecuación química, la presencia del catalizador se indica escribiendo su fórmula sobre la flecha que va de reactivos a productos. Por ejemplo, la oxidación de dióxido de azufre a trióxido de azufre no ocurre a velocidades apreciables en ausencia de catalizador. Pero si se agrega pentóxido de vanadio, que cataliza esta reacción, la reacción progresa hacia productos a una velocidad mayor. En la ecuación química estos hechos se representan por:  
	2
	SO2+O2→

	Leer con atención
	Un catalizador es una sustancia cuya presencia altera la velocidad de una reacción, pero no es un reactivo ni un producto. La acción de los catalizadores se tratará con mayor detalle en el subapartado 6.5.4.


	6.4. Reacciones en solución acuosa
	Una cantidad muy importante de reacciones químicas ocurren en solución. En este apartado presentaremos algunos de los tipos de reacciones más importantes en dicho medio. Para facilitar la comprensión de los temas que aquí se tratan, es importante tener presente la definición de electrolitos, dada en la Unidad 5, así como las definiciones de ácidos y bases que se presentan a continuación.
	Leer con atención
	Ácidos y bases
	Existen diferentes deﬁniciones sobre lo que es una sustancia ácida o una básica. En este MDM se discutirán las deﬁniciones dadas por Svante ArrheniusN, ya que son las más simples y son adecuadas para comprender el comportamiento de las soluciones acuosas. Se deﬁne como ácida a una sustancia que en solución acuosa forma iones HO+3
	(llamados iones hidronio)
	Por ejemplo, el HCl es un ácido porque en agua participa de la siguiente reacción, que ya presentamos en la Unidad 5:  
	HCl(aq) + H  
	Podemos entender esta reacción pensando que un ion H+ pasa del HCl al HO, dejando un anión Cl–
	 y el
	HO+. Es importante notar que el ion H+
	es simplemente un protón, ya que el átomo de hidrógeno no
	tiene otros electrones. Muchas veces, por simplicidad, en las reacciones de los ácidos en agua se omite la molécula de agua y se escribe directamente:  
	HCl(aq) → C
	  Este uso es correcto en tanto y en cuanto se tenga presente que es una representación simpliﬁcada, ya que
	el H+ nunca está libre en solución acuosa, sino que siempre se encuentra hidratado (o sea, como HO+3
	Otros ácidos de este tipo son HF, HBr, HI, H2S, HNO3 y H2SO4. Hay también sustancias que son ácidas a pesar de no tener átomos de H en sus moléculas. El ejemplo más común es el CO2, que es un compuesto gaseoso a temperatura y presión ambiente. Sin embargo, cuando se disuelve en agua, cosa que ocurre en la soda y otras bebidas gaseosas, participa de la siguiente reacción:  
	CO (aq) + 2H
	  Justamente, la presencia del ion HO+3
	(aq) es lo que le conﬁere acidez a dichas bebidas. La expresión
	simpliﬁcada de la reacción anterior es:   CO (aq) + H
	  Esta expresión nos permite ver que la acción del CO es descomponer el HO, quitándole unionOH-
	; por
	esa vía se libera el ion H+ que le da acidez a la solución. De acuerdo con la deﬁnición de Arrhenius, una base es una sustancia que libera iones OH– cuando se disuelve en agua. El ion OH– recibe el nombre de hidroxilo u oxhidrilo. Así, por ejemplo, son bases los compuestos iónicos llamados hidróxidos, los cuales están formados por iones OH–. Los hidróxidos más comunes son Na(OH), K(OH), Ca(OH)2, Al(OH)3, Fe(OH)3. Todos estos compuestos son electrolitos que, al disolverse en agua, liberan los iones OH–. Por ejemplo:  
	Ca(OH) (aq)
	  También hay sustancias que son básicas, pero que no tienen el ion OH– en sus fórmulas, sino que lo generan al reaccionar con H2O. El ejemplo más común de este tipo es el amoníaco, cuya fórmula es NH3. El amoníaco es gaseoso a temperatura y presión ambiente, pero cuando se disuelve en agua participa de la siguiente reacción, que ya presentamos en la Unidad 5:  
	NH3(aq) + H2
	Decimos que un ácido es un ácido fuerte cuando en solución se encuentra totalmente disociado. Por ejemplo el HNO es unácidofuerteporqueensoluciónseencuentra casi totalmente disociadoenH+3 y NO-3. En este caso “casi totalmente disociado” significa que la proporción de HNO3 presente en la solución es tan baja que resulta imperceptible o extremadamente difícil de medir. Por el contrario, existen otros ácidos que se disocian parcialmente. Un ejemplo de ellos es el ácido cianhídrico (HCN). Cuando esta sustancia se disuelve en agua hay una alta proporción de HCN, aunque hay también algo de H+ y CN-. Por último, debemos destacar que las bases también se pueden clasificar como fuertes y débiles de acuerdo a la proporción en la que se disocian.


	6.4.1. Reacciones de neutralización
	Una reacción de neutralización es una reacción entre un ácido y una base. Por ejemplo:  
	HCl(aq) + Na  
	La reacción así escrita es formalmente correcta; sin embargo, notamos que no representa con fidelidad la realidad del proceso que intenta describir, dado que, en solución acuosa, NaCl, HCl y NaOH se encuentran disociados. Por tanto, una manera más fidedigna de representar este cambio químico sería:  
	H+(aq) + Cl−  
	La ecuación así escrita recibe el nombre de ecuación iónica completa. Tiene la virtud de mostrar claramente que algunos de los iones presentes en la solución no participan de la reacción (o sea, no sufren ningún cambio químico). A estas especies se las llama espectadores. En este caso, los iones que actúan como espectadores de la reacción son Cl-(aq) y Na+(aq), ya que se encuentran como reactivos y como productos, y en las mismas cantidades. Por simplicidad, en general se prefiere no agregar las especies espectadoras en la ecuación química, lo que da lugar a la llamada ecuación iónica neta. En este caso sería:  
	H+(aq) + OH  
	Notamos que esta es la ecuación iónica neta correspondiente a todas las reacciones de neutralización entre ácidos y bases fuertes en solución acuosa. En cambio, si el ácido y la base no se encuentran mayoritariamente disociados en solución, lo adecuado es escribir la ecuación con sus fórmulas moleculares (como la primera ecuación de esta sección).

	Leer con atención
	Al escribir una ecuación iónica, la suma de las cargas eléctricas a la izquierda de la ﬂecha debe ser igual que a la derecha. Se dice en tal caso que la reacción está equilibrada en carga. Como ya se explicó, la reacción también debe estar equilibrada con respecto al número de átomos de cada elemento, lo que conlleva a que esté equilibrada en masa.

	6.4.2. Reacciones de precipitación
	Las reacciones de precipitación en solución acuosa son aquellas reacciones en las que se forma un compuesto sólido insoluble en agua (precipitado) por combinación de dos compuestos solubles. Por ejemplo, si se hace reaccionar un nitrato de plata (AgNO3) con cloruro de sodio (NaCl), en solución acuosa, se observa la formación de un sólido de color blanco correspondiente al cloruro de plata (AgCl), mientras que el nitrato de sodio queda en solución. La ecuación química completa que representa a este cambio es  
	NaCl(aq) + Ag
	  Debido a que los precipitados generalmente coalecen y se depositan en el fondo del recipiente donde se lleva a cabo la reacción, la aparición del precipitado muchas veces se representa escribiendo una flecha que señala hacia abajo, a la derecha del compuesto que precipita. Por ejemplo:  
	NaCl(aq) + Ag

	Gráﬁco 6.5. Reacción de precipitación
	En general, los compuestos que precipitan en solución acuosa son sales. Por tanto, las reacciones de precipitación pueden ser reacciones de neutralización, en las que un ácido y una base forman una sal poco soluble y agua. La otra posibilidad es que se trate de una reacción de intercambio de iones entre dos sales solubles para dar una sal insoluble, como el caso recién visto de la combinación entre el cloruro de sodio y el nitrato de plata. En cualquier caso, el requisito indispensable para que una reacción de neutralización o de cualquier otro tipo sea de precipitación es que la sal que se forma tenga escasa o nula solubilidad en agua.

	6.4.3. Reacciones redox
	Un tercer conjunto muy importante de reacciones que ocurren en solución acuosa son las llamadas reacciones de óxido-reducción o simplemente reacciones redox. Sin embargo, es importante notar que las reacciones redox ocurren no solo en solución acuosa sino también en soluciones no acuosas, en fase gaseosa o sobre superficies sólidas. Para poder determinar si una reacción dada es una reacción redox, primero necesitamos saber qué es el número de oxidación de un átomo.

	Leer con atención
	Se deﬁne como número o estado de oxidación de un átomo en un compuesto a la carga que tendría ese átomo si el compuesto fuera iónico y los electrones de los enlaces en los que dicho átomo participa se adjudicaran al elemento más electronegativo.

	Ejemplo
	Como ejemplo para la determinación de los números de oxidación consideraremos al tetracloruro de carbono, cuya fórmula es CCl4. En este compuesto el carbono está unido a los átomos de cloro por uniones covalentes polares debido a que el cloro es más electronegativo que el carbono. Si el compuesto fuera iónico, cosa que ocurriría si la diferencia de electronegatividades fuera aún mayor, cada uno de los átomos de cloro se quedaría con el par de electrones que comparte con el carbono. De esta manera, el carbono perdería cuatro electrones quedando con una carga +4, mientras que cada uno de los cuatro átomos de cloro ganaría un electrón, quedando con una carga -1. Por tanto, en el tetracloruro de carbono, el número de oxidación del carbono es +4 y el del cloro es -1.
	Es importante notar que el número de oxidación es una propiedad de un átomo en un compuesto. No es una propiedad intrínseca del átomo. El número de oxidación del cloro, por ejemplo, puede ser -1, +1, +3, +5 y +7, dependiendo del compuesto que se esté considerando. De acuerdo con la definición dada, para determinar el número de oxidación de un elemento en un compuesto es necesario tener una tabla periódica o alguna tabla más simple en la que aparezcan listadas las electronegatividades de todos los elementos. Afortunadamente, unas pocas reglas sencillas alcanzan para determinar el número de oxidación de la mayoría de los compuestos. Estas reglas se enuncian a continuación.

	Leer con atención
	El número o estado de oxidación de un átomo:
	1. Es cero para cualquier sustancia neutra que contiene átomos de un solo elemento; por ejemplo: O2,
	P4, Al.
	2. Es igual a la carga del ion en iones que contienen átomos de un solo elemento; por ejemplo, para
	Ca++=+2.
	3. Es igual a +1 para el H, excepto cuando se combina con los metales para formar hidruros. 4. Es igual a -2 para el O, excepto en los óxidos y superóxidos. 5. Los elementos de los grupos I y II tienen números de oxidación +1 y +2, respectivamente. 6. La suma de los números de oxidación de una molécula neutra es igual a cero. 7. La suma de los números de oxidación de un ion molecular es igual a la carga del ion.

	Texto aparte
	Para ampliar
	Peróxidos y superóxidos
	El peróxido y el superóxido son dos iones moleculares formados por el oxígeno. Sus fórmulas son: O-22 (peróxido) y O-12 (superóxido). El oxígeno forma peróxidos y superóxidos cuando se combina con metales muy reactivos, como los del grupo I. Son ejemplos de esta clase de compuestos el peróxido de sodio, Na2O2, y el superóxido de potasio, KO2. Pero, sin lugar a duda, el peróxido más conocido es el peróxido de hidrógeno, H2O2, comúnmente llamado agua oxigenada. Los peróxidos y superóxidos son compuestos inestables que se descomponen liberando oxígeno para formar el óxido correspondiente.
	En una reacción redox, cambia el número de oxidación de al menos dos átomos del sistema. Por ejemplo, en la reacción presentada al comienzo de la unidad:  
	Zn(s) + 2HCl(
	,  
	el cinc aumenta su número de oxidación de 0 a +2, mientras que cada átomo de hidrógeno lo disminuye de +1 a 0. La ecuación iónica neta para la reacción anterior es:  
	Zn(s) + 2H +(a
	  En una reacción redox, se dice que una especie se oxida cuando aumenta su número de oxidación y que se reduce si disminuye su número de oxidación. Asimismo, se califica como oxidante a la especie que se reduce (porque ha provocado la oxidación de otra especie), mientras que se llama reductor a la especie que se oxida (porque ha provocado la reducción de otra especie).




	6.5. Elementos de cinética química
	La cinética química es la rama de esta ciencia que estudia la velocidad de las reacciones químicas y los factores que la afectan. Este estudio es de enorme importancia práctica, ya que en innumerables ocasiones es necesario controlar las reacciones para hacer que ocurran con más rapidez o más lentamente; o para que se favorezcan ciertos productos en vez de otros. Los estudios de cinética química han permitido, entre otras cosas, modificar los productos de la combustión de un automóvil antes de que sean despedidos a la atmósfera, y evitar la corrosión de las juntas en cañerías industriales o el deterioro de los alimentos. En este apartado se discutirán los aspectos básicos de cinética química, con los cuales el lector interesado podrá luego abordar estudios más específicos.
	6.5.1. Velocidad de las reacciones químicas
	Como ya se ha analizado, cuando ocurre una reacción química hay un cambio en la composición del sistema. Sin embargo, este cambio no ocurre en forma instantánea, sino que se desarrolla en un período de tiempo, lo que permite observar cómo las concentraciones de las especies involucradas van cambiando paulatinamente. Algunas reacciones son extremadamente lentas y los cambios que ellas producen solo se aprecian en el transcurso de años. Por ejemplo, la oxidación de un trozo de hierro dejado a la intemperie no ocurre en un día ni en una semana, sino que requiere más tiempo para volverse apreciable. Por el contrario, otras reacciones son extremadamente rápidas y tienen lugar en el lapso de millonésimas de segundo o, incluso, menos.

	Gráﬁco 6.6. Los cambios de composición durante una reacción química
	A partir de estos gráficos cabe preguntarse: ¿cómo puede definirse la velocidad de una reacción? ¿Cómo se percibe, en un gráfico de concentraciones en función del tiempo, el hecho de que una reacción sea más rápida que otra? Intuitivamente, es claro que cuanto mayor sea el cambio observado en la concentración de alguna especie, para un intervalo definido, mayor será la velocidad de la reacción. Esto sugiere que podría calcularse la velocidad de una reacción midiendo la concentración de un reactivo o producto a dos tiempos diferentes, t1 y t2, y dividiendo el cambio de concentración por el intervalo de tiempo transcurrido:  
	v=   donde v es la velocidad de la reacción, mientras que c2 y c1 son las concentraciones observadas a t2 y t1. El problema con esta definición es que, a menos que las gráficas de concentración en función del tiempo sean líneas rectas, el valor de velocidad calculado dependerá del intervalo de tiempo transcurrido entre t2 y t1. Con los datos provistos en el Gráfico 6.6, podemos comprobarlo haciendo el cociente entre el cambio de concentración de N2O5 en el intervalo de tiempo entre 0 y 2 minutos, o entre 0 y 6 minutos. Incluso para un mismo intervalo de tiempo, por ejemplo de 2 minutos, no se obtiene el mismo valor de velocidad si se toman las concentraciones a 0 y 2 minutos que a 2 y 4 minutos. Concluimos, por tanto, que el cálculo de la velocidad de reacción mediante la fórmula anterior no es apropiado ya que no provee un valor único. Esta variación en los valores de velocidad obtenidos se debe a que son un promedio de las velocidades observadas en el período considerado.
	(6.1)

	Para reﬂexionar
	Si bien en principio el cociente (c2 - c1) / (t2 - t1) depende del intervalo de tiempo considerado, se observa que, a medida que la diferencia t2 - t1 se hace más y más chica, el cociente se aproxima a un valor único y definido. Matemáticamente, este valor definido tiene un nombre: es la derivada de la concentración con respecto al tiempo, que se representa como dc/dt.  
	v=  
	=lim
	(6.2)
	En otras palabras, la derivada de la concentración con respecto al tiempo es el valor único y definido que alcanza el cociente (c2 - c1) / (t2 - t1) en el límite en que el intervalo t2-t1 se vuelve infinitesimalmente pequeño.

	Gráﬁco 6.7. Velocidades instantáneas de reacción
	Para reﬂexionar
	Utilizando el concepto de derivada de la concentración en función del tiempo, es posible dar una definición unívoca de la velocidad de una reacción, pero es necesario considerar un último detalle que se presenta cuando los reactivos y/o productos tienen diferentes coeficientes estequiométricos. Se tomará como ejemplo una reacción de disociación genérica:  
	A→2A
	  Esta ecuación indica que, por cada molécula de A2 que desaparece, se forman dos átomos de A. Por tanto, la velocidad de aparición de los átomos de A debe ser el doble de la velocidad con que desaparecen las moléculas de A2. Por este motivo, la concentración de A aumenta con una velocidad que duplica a la velocidad con que disminuye la concentración de A2. Cabe preguntarse, entonces, ¿cuál de estas dos velocidades se define como la velocidad de la reacción? Se define como velocidad de una dada reacción química a la velocidad con que cambian las concentraciones de las especies que tienen coeficiente estequiométrico 1. Si la especie tiene coeficiente estequiométrico 2, entonces la velocidad de la reacción es la mitad de la velocidad con que cambia su concentración; si el coeficiente estequiométrico es 3, entonces la velocidad es 1/3 de la velocidad con que cambia su concentración. En otras palabras, si se mide la velocidad con que cambia la concentración de una especie que participa en una reacción química, la velocidad de la reacción se calcula dividiendo la velocidad del cambio de concentración por el coeficiente estequiométrico de la especie en cuestión.


	6.5.2. Ley de velocidad
	Cuando se estudia una dada reacción química, es muy importante conocer de qué factores depende su velocidad. Si se conocen estos factores es posible modificar las condiciones existentes, a fin de favorecer o desfavorecer la reacción de acuerdo a nuestras necesidades o conveniencia. La velocidad de las reacciones, en general, depende de múltiples factores, pero dos de ellos son los más importantes: la temperatura y la composición de la mezcla reaccionante. La ecuación que indica cómo la velocidad de una reacción depende de la composición de la mezcla reaccionante se conoce como Ley de velocidad. En la mayoría de los casos la Ley de velocidad puede escribirse como:  
	v = k[A] [B]
	(6.3)
	En esta expresión [A] significa concentración de A, [B] significa concentración de B y así siguiendo. Las especies A, B, C, etc., que aparecen en la Ley de velocidad pueden ser reactivos, productos o cualquier otra especie presente en el medio. Por su parte, los exponentes α, β y γ se conocen como órdenes de reacción. Así, alfa es el orden de reacción con respecto al compuesto A, beta es el orden de reacción con respecto a B, etc. La suma de todos los órdenes de reacción que aparecen en la Ley de velocidad se llama orden global de la reacción. Por último, la constante k que establece la proporcionalidad entre la velocidad y las potencias de las concentraciones es un parámetro específico de cada reacción que depende fuertemente de la temperatura y se denomina constante de velocidad o coeficiente de velocidad.

	Leer con atención
	La Ley de velocidad de una reacción es una ecuación que expresa cómo la velocidad de la reacción depende de las concentraciones de las especies presentes en el medio de reacción.
	Las leyes de velocidad de las reacciones químicas varían enormemente de una reacción a otra. Incluso reacciones similares pueden tener leyes de velocidad muy diferentes. Por ejemplo, en la reacción entre I2 y H2 para dar HI, la ley de velocidad es: v = k[I2][H2]
	(6.4)
	Sin embargo, para la reacción entre Br2 y H2, la ley es:  
	v=  
	Es importante notar que en este último caso la Ley de velocidad ni siquiera tiene la forma más común, que es la de la ecuación (6.3). En situaciones como esta no es correcto hablar de orden de reacción. Las leyes de velocidad, en general, deben ser determinadas empíricamente. En situaciones más complejas, la ley de velocidad puede tener formas funcionales más complejas, puede tener más de un término y puede requerir más de una constante de velocidad. En cualquier caso, la información necesaria debe obtenerse experimentalmente. Una vez que se dispone de todos esos datos se puede utilizar la Ley de velocidad para predecir cómo cambian las concentraciones con el tiempo. Por este motivo, para obtener la Ley de velocidad se hacen numerosos experimentos en los que se mide la velocidad de la reacción en diferentes condiciones. Finalmente se propone una ley, una expresión matemática, que sea capaz de dar cuenta de los resultados obtenidos en los experimentos realizados. Nada garantiza, sin embargo, que la misma ley sea válida en condiciones muy diferentes a las utilizadas en los experimentos por los cuales se la determinó. Por lo tanto, las leyes de velocidad solo son válidas dentro de un cierto rango de condiciones que generalmente se dan a conocer cuando se publican los resultados de la investigación de la reacción.
	(6.5)

	6.5.3. Ley de Arrhenius
	El coeficiente de velocidad k –como se dijo en el apartado anterior– depende fuertemente de la temperatura. Esto significa que las velocidades de las reacciones son muy sensibles a los calentamientos o enfriamientos que el sistema reactivo pueda sufrir. Al igual que la Ley de velocidad, la dependencia de k con la temperatura debe ser determinada empíricamente. Sin embargo, el comportamiento observado en la mayoría de los casos puede predecirse por una ley conocida como la Ley de ArrheniusN:
	k(T) = Ae
	(6.6)
	En esta expresión, R es la constante general de los gases, T es la temperatura absoluta, mientras que A y Ea son dos parámetros independientes de la temperatura denominados factor de frecuencia y energía de activación, respectivamente. Ambos parámetros varían de reacción en reacción y, por lo tanto, deben ser determinados de manera experimental para cada caso de interés. De acuerdo con la ecuación de Arrhenius, la manera en que se modifica k al variar T depende de la magnitud y el signo de la energía de activación. Si Ea es positiva, entonces k aumenta al aumentar T; mientras que si Ea es negativa, k disminuye al aumentar T. La gran mayoría de las reacciones tienen energía de activación positiva y, por ende, se aceleran al calentar el sistema. Por otra parte, si Ea es muy grande significa que k es muy sensible a los cambios de T. Contrariamente, si Ea es próximo a cero (1), entonces k varía muy poco con T. Por último, es importante destacar que para Ea positiva, un valor grande de Ea implica una velocidad de reacción muy baja. Las variaciones de k como función de T se muestran en el Gráfico 6.8 para el caso de una energía de activación positiva.

	Gráﬁco 6.8. Dependencia de la constante de velocidad con la temperatura
	Es importante destacar que no todas las reacciones siguen la Ley de Arrhenius. Pero, en general, esta ley se cumple en la mayoría de los casos si la reacción se estudia en un rango relativamente pequeño de temperaturas. Si el rango de T se amplía, por ejemplo a unos 1000 K, entonces se observan desviaciones.

	Para ampliar
	¿Cuándo usamos la Ley de Arrhenius?
	La Ley de Arrhenius tiene innumerables aplicaciones. No solo en las plantas industriales y petroquímicas donde se elaboran los compuestos requeridos por las diferentes industrias, sino también en nuestras casas. Una de las aplicaciones más habituales de la Ley de Arrhenius en nuestra vida cotidiana está relacionada con la cocción y la conservación de los alimentos. No es un secreto para nadie que los alimentos se cocinan más rápido si son sometidos a altas temperaturas. Lo que quizás muchos pueden no saber es que esas velocidades de cocción siguen, en muchos casos, una ley de Arrhenius en la que cada tipo de alimento tiene su propia energía de activación. Así, por ejemplo, la cocción de alimentos con alto contenido de proteínas como un bife o una pechuga de pollo tiene una energía de activación que es casi 25% más elevada que la observada en la cocción de tortas y galletitas. Por otra parte, todos nosotros guardamos cotidianamente alimentos en la heladera para que duren más tiempo. El hecho de que estos se mantengan en buen estado cuando son conservados en la heladera se relaciona con que la velocidad a la que se reproducen las bacterias sigue, también, una ley de Arrhenius. El gabinete de una heladera está, por lo general, a una temperatura de 4 °C, mientras que el ambiente normal de una casa está, aproximadamente, a 23 °C. Por este motivo, una leche pasteurizada puede durar unos 20 días si es guardada en la heladera, pero dura menos de un día si se la deja afuera. Fuente: <https://aaccipublications.aaccnet.org/doi/abs/10.1094/CC-82-0053>.
	Para los valores usualmente hallados en la energía de activación de las reacciones químicas, se encuentra que k puede modificarse en varios órdenes de magnitud para cambios de T de entre 100 a 300 K. Por este motivo se vuelve imposible realizar un gráfico de k versus T en una escala lineal, ya que ello requeriría un eje de ordenadas muy grande. Es por esto que se suele utilizar para el eje de ordenadas una escala logarítmica. Es más común aún mostrar la dependencia de k con T representando el logaritmo natural de k en función de la inversa de la temperatura. Al proceder de esta manera, si se cumple la ecuación de Arrhenius, el gráfico que se obtiene es una recta de cuya pendiente se puede evaluar k. Los gráficos de ln(k) versus 1/T se denominan gráficos de Arrhenius. Por otra parte, si al representar ln(k) versus 1/T se obtiene una curva en vez de una recta, eso significa que la energía de activación depende de la temperatura. Tal comportamiento se considera como una desviación respecto de la Ley de Arrhenius.


	Para ampliar
	Decimos que un parámetro cambia en un orden de magnitud cuando se modiﬁca por un factor de 10, aproximadamente. Por ende, cuando hablamos de “varios órdenes de magnitud”, estamos hablando de factores de 100, 1.000, 10.000, etcétera.

	Gráﬁco 6.9. Gráﬁco tipo Arrhenius
	6.5.4. Reacciones simples y complejas
	Algunas reacciones químicas, a nivel molecular, ocurren en un único evento. Este evento puede ser, por ejemplo, una colisión entre dos moléculas. Si dicha colisión tiene la energía y la geometría adecuada, ocurre que las moléculas originales se transforman en nuevas moléculas. En otras ocasiones, una única molécula se puede disociar o isomerizar. En una reacción de disociación, un enlace de una molécula se rompe y la molécula original se divide en dos fragmentos (Gráfico 6.10.b). En una isomerización puede cambiar la manera en la que están unidos los átomos (Gráfico 6.10.c). O sea, en una reacción de isomerización, una molécula es transformada en otra que posee los mismos átomos, pero dispuestos en forma distinta.

	Gráﬁco 6.10. Reacciones químicas simples a nivel molecular
	Cuando la reacción química ocurre en un único evento a nivel molecular, se dice que la reacción es simple o elemental. Sin embargo, la mayoría de las reacciones no ocurren en un único evento, sino que tienen lugar a partir de una concatenación o sucesión de eventos elementales. Cada uno de estos eventos se denomina paso o etapa de la reacción, y las reacciones que ocurren en muchos pasos se denominan reacciones complejas.

	Leer con atención
	Se denominan pasos o etapas de una reacción compleja a cada una de las reacciones simples que, al ocurrir de manera sucesiva, dan lugar a la transformación química correspondiente a la reacción compleja.
	Como ejemplo de una reacción compleja se considerará la reacción entre SO2(g) y O2(g) para dar SO3(g). Si en el medio reaccionante solo se encuentran presentes el SO2(g) y el O2(g), la reacción ocurre a velocidades tan bajas que la formación de productos resulta imperceptible. Por este motivo se suele decir que en estas condiciones la reacción no ocurre. No obstante, hay diversas especies que con su presencia hacen que la oxidación de SO2 a SO3 ocurra a velocidades perceptibles. Una de ellas es, como mencionamos anteriormente, el pentóxido de vanadio, V2O5, que es un compuesto sólido en las condiciones de temperatura y presión a las que generalmente se lleva a cabo esta reacción. En este caso, el SO2(g) y el O2(g) se adhieren a la superficie del sólido y sobre ella suceden una gran variedad de transformaciones que finalmente conducen a la formación de SO3(g). Este proceso es muy complejo y, por lo tanto, no se abordará en profundidad en este apartado. En cambio, se estudiará la reacción entre SO2(g) y O2(g) en presencia de NO(g). En este caso, tiene lugar una reacción por etapas, tal como se muestra debajo:  
	O2 + 2NO →  
	SO +NO →
	  En la primera etapa, una molécula de O2 se encuentra con dos de NO y se forman dos moléculas de NO2. En la segunda etapa, una molécula de SO2 reacciona con una de NO2 y se forma el SO3. Debido a que en la primera etapa se forman dos de NO2 y en la segunda se consume solo una, una representación más fidedigna del proceso sería:  

	O2 + 2NO →  
	2SO + 2NO
	  Finalmente, para obtener la reacción neta se deben sumar ambas etapas, obteniendo:   2SO +O →
	  La ecuación que representa a la reacción neta es la que muestra la trasformación de reactivos en productos y que omite toda especie involucrada en las etapas intermedias que no sea ni reactivo ni producto. Así, muchas de las ecuaciones químicas presentadas a lo largo de esta unidad involucran una serie de pasos intermedios. El listado de todos los pasos de una reacción compleja se denomina mecanismo de la reacción. Por ejemplo, el mecanismo de la reacción anterior tiene varios puntos que son para destacar. Por un lado, es importante notar la presencia o la participación de dos especies, el NO y el NO2, que no aparecen en la reacción neta. De allí que cuando ocurre una reacción compleja, la simple estequiometría de la reacción (o sea, la reacción neta) no proporciona toda la información posible sino solo una parte de ella. Por otro lado, de acuerdo con el mecanismo indicado, se requieren dos moléculas de NO para dar inicio a la reacción. En ausencia de NO, la reacción no sucedería porque no podría iniciarse. Luego, en el segundo paso se regeneran dos moléculas de NO. El resultado neto es que no se forma ni se consume ninguna molécula de NO. Por lo tanto, la cantidad que estaba presente antes de iniciarse la reacción es la misma que estará presente cuando la reacción concluya. Cuando un compuesto no se crea ni se consume en una reacción química, pero su presencia es necesaria para que la reacción proceda a velocidades apreciables, se dice que ese compuesto es un catalizador de la reacción en cuestión. En un mecanismo de reacción, un catalizador siempre aparece primero como reactivo de una de las etapas y luego como producto de una etapa posterior. La participación del catalizador en los diferentes pasos del mecanismo explica por qué esa sustancia modifica la velocidad de la reacción a pesar de no ser ni un reactivo ni un producto.


	Leer con atención
	Las etapas de un mecanismo, cuando ocurren en orden sucesivo, dan como resultado el cambio químico observado en la reacción compleja.

	Texto aparte
	Para ampliar
	Catalizadores negativos: son sustancias que se utilizan para hacer que una reacción sea más lenta. Así, por ejemplo, el ácido del limón y de otros cítricos enlentece el proceso de oxidación de la materia orgánica con el oxígeno del aire. El tetraetilo de plomo se utilizaba antiguamente en la nafta como antidetonante.
	Siguiendo con el mecanismo de oxidación de SO2 a SO3, se puede apreciar que el NO2 se forma en la primera etapa de la reacción y luego se consume en la segunda, por lo que tampoco hay un cambio neto en el número de moléculas de este compuesto antes y después de la reacción. Sin embargo, hay una diferencia muy grande en el rol que tienen el NO y el NO2 en el mecanismo analizado. Dado que el NO2 se produce en la primera etapa, su presencia no es necesaria para que se inicie la reacción. Por el contrario, la propia reacción irá generando el NO2 necesario a medida que el SO2 se vaya consumiendo. Así, si al inicio de la reacción no había nada de NO2, tampoco habrá nada cuando la reacción concluya al consumirse alguno de los reactivos. En otras palabras, el NO2 solo está presente durante el transcurso de la reacción: ni antes ni después. Una sustancia que, sin ser reactivo ni producto, se forma en alguna de las etapas de una reacción y se consume en una etapa posterior se denomina intermediario de reacción. En general, los intermediarios están presentes durante el transcurso de la reacción, pero no antes ni después. Su presencia no se requiere para que la reacción se inicie, pero sí es necesaria para que la reacción pueda proceder. Así, por ejemplo, si se logra eliminar selectivamente el intermediario de una reacción química, las etapas posteriores a su formación no pueden ocurrir y la reacción se detiene o deja de ocurrir a velocidades apreciables.

	Para reﬂexionar

	6.6. Equilibrio químico
	Hasta ahora hemos considerado que las reacciones químicas ocurren en un solo sentido de modo significativo, es decir que solo pueden ocurrir de reactivos a productos. En muchos casos esta suposición es acertada. Por ejemplo, el hidrógeno molecular se combina con el oxígeno molecular para dar agua, pero en condiciones normales el agua no se descompone por sí sola en hidrógeno y oxígeno molecular. Sin embargo, en la mayoría de los casos, la suposición de que la única reacción que ocurre apreciablemente es la que va desde los reactivos a los productos es errónea: los productos también pueden combinarse para dar los reactivos. La Tabla 6.1 muestra lo que ocurre con las concentraciones en la reacción de descomposición de N2O4 en NO2,  
	NO ↔2NO
	  cuando se empieza con diferentes cantidades de estos gases. Las filas de la tabla corresponden a diferentes experimentos. En cada experimento, la reacción se inicia con las concentracionesN de N2O4 y NO2 indicadas en las columnas [N2O4]0 y [NO2]0, respectivamente. Aquí el subíndice “0” hace referencia a que son concentraciones iniciales. Además, se observa que la reacción deja de progresar cuando las concentraciones son las indicadas en las columnas [N2O4]e y [NO2]e. En este caso, el subíndice “e” hace referencia a que son las concentraciones alcanzadas en el equilibrio, cuando ya no ocurre reacción neta en ningún sentido. Analizando los datos de la tabla puede observarse que, ya sea que la reacción se inicie habiendo solo [N2O4] o habiendo solo [NO2], cuando el proceso alcanza la posición donde no hay un avance neto de la reacción ambos compuestos están presentes en el medio. Estas observaciones demuestran que la reacción puede ocurrir en un sentido o en otro, y que se alcanza una situación en la que ambas especies coexisten mientras que sus concentraciones se mantienen constantes. La última columna de la tabla lleva el título de Kc, que es el símbolo utilizado para indicar la constante de equilibrio escrita en función de las concentraciones. En este caso, la constante Kc está dada por:

	KC=
	(6.7)
	Usualmente las concentraciones en la constante de equilibro suelen expresarse en molaridad. Lo que muestra la última columna de la Tabla 6.1 es que, independientemente del hecho de que las concentraciones iniciales y finales de cada experimento sean distintas, el valor de Kc es siempre el mismo, siempre y cuando se mantenga constante la temperatura del experimento. Justamente es la constancia de este valor, en particular su independencia de las concentraciones iniciales y finales, la que da origen al nombre constante de equilibrio.
	Tabla 6.1. Experimentos para analizar el equilibrio en la reacción N2O4 ↔ 2NO a temperatura constante de 100 °C
	Experimento 1 2 3

	[N2O4]0 0,0 0,0 0,0200
	[NO2]0 0,0200 0,0300 0,0
	[N2O4]e 0,00140 0,00180 0,00452
	[NO2]e 0,0172 0,0243 0,0310
	Kc 0,21 0,21 0,21

	Gráﬁco 6.11. Equilibrio químico en la reacción NO ↔2N
	Audiovisual
	Aunque el agua no se descompone espontáneamente en hidrógeno y oxígeno en condiciones normales, es posible llevar a cabo la reacción mediante el pasaje de una corriente eléctrica. Este procedimiento recibe el nombre de electrólisis, que signiﬁca “romper mediante electricidad”. El siguiente video muestra un experimento casero de electrólisis del agua.
	Vídeo experimento: Electrólisis del agua
	Mirar en
	<https://www.youtube.com/watch?v=d9YiX5dY86Y> [Consulta: 31 de agosto 2017].



	6.6.1. La constante de equilibrio
	En el apartado anterior se mostró la expresión de la constante Kc para la reacción N2O4 ↔ 2NO . En este se analizará el caso más general. Para ello consideraremos una reacción genérica de ecuación balanceada:  
	aA+bB⇌cC
	  Para esta reacción, la constante de equilibrio se define como:   KC=
	(6.8)
	(6.9)


	Leer con atención
	Podemos expresar en palabras la regla general para escribir la constante de equilibrio Kc: la constante Kc está dada por el producto de las concentraciones de productos, cada uno elevado a su correspondiente coeﬁciente estequiométrico, dividido por el producto de las concentraciones de los reactivos, cada uno elevado a su correspondiente coeﬁciente estequiométrico.
	Es importante notar que en el cálculo de Kc solo se pueden utilizar las concentraciones de equilibrio. En la ecuación anterior, este aspecto fue destacado mediante la utilización del subíndice “e”. Sin embargo, en muchos libros de texto, este punto no se destaca de igual manera, lo que puede llevar a creer que cualquier concentración es válida para calcular la constante de equilibrio. Esa creencia es falsa. Si en lugar de utilizar las concentraciones de equilibrio se emplean concentraciones arbitrarias, lo que se está calculando es el cociente arbitrario de reacción Q:  
	Q=  
	(6.10)
	Como su nombre lo indica, Q puede tomar cualquier valor, desde cero cuando no hay productos, hasta infinito cuando no hay reactivos. El valor de Kc, por el contrario, es único para una temperatura dada. Cuando se prepara un sistema reactivo con concentraciones diferentes a las de equilibrio, el sistema reacciona en un sentido o en otro. Esta reacción neta, a su vez, produce modificaciones en las concentraciones de todos los componentes y, por ende, se modifica Q. Eventualmente, la reacción neta se detiene porque el sistema ha llegado al equilibrio. En ese momento (solo en ese momento), las concentraciones alcanzadas son las de equilibrio, por lo que Q es igual a Kc. Un valor elevado de Kc indica que, cuando se alcanza el equilibrio, la proporción de productos a reactivos es grande. Por el contrario, un valor de Kc muy pequeño indica que el sistema deja de reaccionar cuando la proporción de productos a reactivos es pequeña. A veces, la constante de equilibrio es tan grande que las concentraciones de reactivos presentes en el equilibrio son despreciables. Incluso puede ocurrir que sean tan bajas que no puedan ser medidas. En estos casos decimos que la reacción es completa o irreversible. Por el contrario, una reacción con un Kc extremadamente bajo, tal que las concentraciones de productos en el equilibrio no sean detectables, es una reacción que prácticamente no ocurre.


	6.6.2. Equilibrio y velocidad de las reacciones químicas
	Es importante notar que el equilibrio químico siempre es un equilibrio dinámico, al igual que el equilibrio de fases. Esto significa que la condición de equilibrio, evidenciada por la ausencia de reacción neta, no se alcanza cuando hay ausencia de reacciones químicas sino cuando las reacciones directa e inversa ocurren a la misma velocidad. La evolución de un sistema reactivo hacia la situación de equilibrio se ilustra en el Gráfico 6.12, tomando como ejemplo una reacción esquemática A↔B , que podría corresponder a una reacción de isomerización o de disociación. En el momento inicial solo está presente el reactivo A y, por ende, solo puede ocurrir la reacción directa. Al cabo de un tiempo, la concentración de B es apreciable y por ello se vuelve apreciable la reacción inversa. Sin embargo, la velocidad de la reacción directa es mayor a la velocidad de la inversa, por lo que la reacción neta sigue siendo la reacción directa y la concentración de B sigue aumentando. Como este proceso consume A y produce B, enlentece la velocidad directa e incrementa la velocidad inversa. Claramente, el proceso solo puede continuar hasta que ambas velocidades se igualan, ya que en ese momento dejan de variar las concentraciones.

	Gráﬁco 6.12. Evolución de un sistema reactivo al equilibrio
	A pesar del nombre “constante de equilibrio”, la Kc de una reacción no es una constante absoluta, sino que depende de la temperatura. Esta dependencia con T es causada, a su vez, por la dependencia de las velocidades de reacción directa e inversa. Así, las constantes de velocidad de ambas reacciones se modifican al variar la temperatura, pero no se modifican en la misma proporción, lo que hace variar la relación de las concentraciones en el equilibrio. Tanto la experiencia experimental como las deducciones de termodinámica teórica indican que, si una reacción absorbe calor, aumenta su Kc al aumentar la temperatura. Por el contrario, las reacciones que desprenden calor disminuyen su Kc al aumentar la temperatura. Cuando los componentes de una reacción están todos en fase gaseosa, la constante de equilibrio puede expresarse en función de la presión que ejerce cada gas por separado; en ese caso, la constante de equilibrio se simboliza con KP. Por ejemplo, si la reacción aA+bB⇌cC ocurre en fase gaseosa, la situación de equilibrio se puede analizar en términos de KP, dada por
	Kp=
	  Donde p(X) representa la presión parcial del componente X en el equilibrio.
	(6.11)


	6.6.3. Equilibrios heterogéneos
	Muchos sistemas reactivos involucran reactivos o productos que están en diferentes fases. Cabe por tanto que veamos cuáles son las expresiones para la constante de equilibrio en esos casos. Si alguna de las especies que participan de la reacción están en solución mientras que otras son gases, entonces la constante de equilibrio se expresa en función de las concentraciones molares de los componentes en solución y de las presiones parciales de los componentes en el vapor. Finalmente, si en la reacción se forman o consumen sólidos, estos no aparecen en la expresión de la constante de equilibrio. Por ejemplo, para la reacción:  
	Zn(s) + 2HCl(
	  la constante de equilibrio se expresa de la siguiente manera:

	Kc=
	  (6.12) Cabe notar que la proporción de H2 en fase gaseosa se indica por su presión, mientras que el cinc sólido no aparece mencionado en la constante.



	Actividades
	1.
	a. El nitrógeno (N2) y el hidrógeno (H2) se combinan para formar amoníaco (NH3). Escriba una
	ecuación química balanceada que represente dicho cambio.
	b. El etileno (C2H4) reacciona con el oxígeno (O2) para formar dióxido de carbono (CO2) y agua
	(H2O). Escriba por lo menos dos ecuaciones balanceadas alternativas para esta reacción teniendo en cuenta que lo importante no son los coeficientes estequiométricos en sí, sino la relación entre ellos.
	2. Escriba la ecuación iónica completa y la ecuación iónica neta para la reacción de precipitación entre
	cloruro de sodio y nitrato de plata.
	3. Balancee las siguientes ecuaciones químicas.
	a.
	b.
	c.
	NO(g) + O2(g C2H4(g) + HC Na(s) + H2O(l
	4. A partir de las ecuaciones balanceadas del ejercicio anterior, calcule:
	a. ¿Cuántas moléculas de O2 reaccionan con 1.500 moléculas de NO? b. ¿Cuántos moles de HCl se requieren para formar 3 moles de C2H5Cl? c. ¿Cuántos átomos de Na se requieren para producir un mol de moléculas de H2?
	5. Determine el número de oxidación de cada uno de los átomos de los siguientes compuestos:
	a. CaH2 b. CO c. CH3OH d. MnO4K
	6.
	a. Clasifique las siguientes reacciones como de neutralización, precipitación o redox. b. En el caso de las reacciones redox, identifique el oxidante y el reductor, e indiqué cómo
	cambiaron sus números de oxidación.

	2HNO3(aq) + 2SH2(g) + 3O Pb(N O3 )2 (aq)
	7. La reacción de oxidación de NH3(g) es:

	4NH3(g) + 3O
	Si en un momento dado la velocidad a la que se forma el nitrógeno es de 0,5 moles/s, ¿cuál es la velocidad de formación de agua? ¿Y la velocidad con la que desaparece el amoníaco?  
	8. Una reacción genérica de tipo
	A+B→C+ es de primer orden en A y segundo orden en B. Escriba la ley de velocidad de la reacción.  
	9. Para el siguiente mecanismo de reacción escriba la reacción neta e identifique reactivos, productos,
	intermediarios y catalizadores (si los hubiere). NO(g) + Br (g

	NO(g) + NOB

	Química I
	Menú

	7. Química nuclear Objetivos
	• Adquirir y emplear el vocabulario básico relacionado con el concepto de radiactividad. • Reconocer las diferencias entre las reacciones nucleares y las reacciones químicas. • Interpretar las transformaciones nucleares acompañadas por emisiones alfa, beta y gamma. Representar estas transformaciones mediante ecuaciones. • Diferenciar la fisión nuclear de la fusión nuclear. • Conocer los riesgos biológicos de la exposición a la radiación.
	7.1. Descubrimiento de la radiactividad
	En las unidades anteriores se estudiaron trasformaciones químicas. En ellas solo los electrones están involucrados: se reordenan de tal manera que rompen y/o forman nuevos enlaces entre los átomos del sistema. Pero los núcleos de los átomos permanecen ajenos, sin cambios, durante las reacciones químicas. Sin embargo, existen transformaciones que involucran a los núcleos y que corresponden a la química nuclear. Todos los elementos, excepto el hidrógeno, se originaron por transformaciones nucleares. El planeta Tierra ha sido radiactivo desde su formación hace 4500 millones de años. En realidad, la edad de la Tierra puede calcularse analizando su radiactividad, particularmente la transformación de uranio en plomo. Hemos oído y leído sobre desastres humanitarios relacionados con la radiación, pero también sabemos de sus aplicaciones médicas, tanto en el diagnóstico como en el tratamiento de diversas enfermedades. Comenzaremos esta unidad con una breve introducción histórica de cómo se descubrió que ciertos elementos tienen núcleos atómicos inestables, los cuales transmutanN transformándose en otros elementos.
	Como ha sucedido muchas veces en la historia de la ciencia, algunos hallazgos se producen mientras se está investigando un problema o fenómeno diferente. Cuenta la historia que Henri BecquerelN estudiaba minerales suponiendo que algunos de ellos, si eran iluminados con la luz del sol, podrían emitir luz más tarde. Esta propiedad, llamada fosforescencia, ya había sido utilizada por los romanos para disponer de fuentes de luz durante la noche. Como estas investigaciones transcurrían en París durante el invierno, la luz del sol era escasa y Becquerel decidió posponer sus ensayos. A la espera de días soleados, guardó un trozo del mineral de uranio con el que estaba trabajando en un cajón, envuelto en una tela oscura junto con papel fotográfico y una cruz de Malta hecha en cobre. Varios días después encontró con sorpresa que la imagen de la cruz de Malta estaba impresa en el papel fotográfico sin haber estado expuesto a la luz solar. Concluyó que era el mineral de uranio el que había emitido radiación (el que “fotografió” a la cruz de Malta) (Gráfico 7.1). Repitió el experimento y siempre obtuvo el mismo resultado. De esta manera Becquerel descubrió la radiactividadN . Luego encomendó a su estudiante de doctorado, Maria Salomea Sklodowska, seguramente más conocida como Marie CurieN , que continuara con estos estudios sobre el uranio. Ella encontró que el torio se comportaba del mismo modo que el uranio, y trabajando en colaboración con su esposo, Pierre CurieN, hallaron además otros dos elementos radiactivos a los que llamaron polonio (por su Polonia natal) y radio (Ra) (Gráfico 7.2).
	Gráﬁco 7.1. Efecto de la radiación emitida por un mineral de uranio sobre papel fotográﬁco
	Gráﬁco 7.2. Polonio y radio, dos elementos radiactivos
	Los experimentos realizados por Becquerel y los esposos Curie les valieron a los tres el premio Nobel de Física de 1903. En 1899, André DebierneN, que trabajaba con los Curie, descubrió otro elemento radiactivo, el actinio. También en 1899, Ernest RutherfordN comenzó a investigar la naturaleza de los rayos emitidos por el uranio y encontró que, al emitir esos rayos, el uranio se transformaba en otro elemento. Trabajando en colaboración con Frederick SoddyN, desarrollaron una teoría para explicar estas transformaciones de los núcleos atómicos a la que llamaron decaimiento radiactivo. Tal vez la conclusión conceptualmente más importante de sus hallazgos es que el núcleo atómico no es indivisible. Hallaron además que la radiación emitida por el uranio y otros elementos radiactivos es bastante compleja. Para Rutherford, estas emisiones estaban constituidas principalmente por tres tipos de radiación, a las que llamó alfa (α), beta (β) y gamma (γ). Desde entonces se han encontrado otras formas de radiación además de las descubiertas en el laboratorio de Rutherford. También determinó que la radiación alfa consiste en partículas de carga positiva y la beta en partículas con carga negativa, mientras que la gamma es radiación electromagnética de altísima energía. Es esta radiación la causante de las imágenes que observó Becquerel. Superando varias dificultades experimentales, se demostró además que las partículas alfa consisten en núcleos de átomos de helio (He+2). Estos experimentos demandaron del trabajo de muchos científicos reconocidos.

	Para ampliar
	Física en perspectiva
	, E. (1987),
	, Addison Wesley, Wilmington, Capítulo 10.
	Cuando se produce una descomposición radiactiva, el tipo de átomos resultante, la velocidad con que se produce y las cantidades finalmente obtenidas dependen de cuál fue el núcleo original que sufrió la descomposición. Algunos núcleos se desintegran con rapidez, mientras que otros son relativamente estables. Sin embargo, la mayoría de los procesos de transmutación tienen una cosa en común: todos emiten radiación alfa (núcleos de He). Por lo tanto, los científicos de esa época se preguntaron: ¿por qué siempre se generan núcleos de helio en los procesos de transmutación de núcleos inestables? Tampoco se sabía por qué algunos núcleos eran estables y otros no. El descubrimiento del neutrón aportó parte de las respuestas pendientes. En 1934, la primogénita de los Curie, Iréne, y su esposo Frédéric JoliotN descubrieron que la radiactividad puede ser producida artificialmente.N Al igual que Pierre y Marie, esta pareja también obtuvo el premio Nobel por sus descubrimientos. Estos hallazgos desencadenaron una serie de progresos en el ámbito de las transformaciones nucleares, como la fisión y la fusión nuclear.
	A continuación, se presentarán en forma más detallada las respuestas a las preguntas planteadas. Para ello se considerará el modelo atómico actual estudiado en la Unidad 2.



	7.2. Transformaciones nucleares
	Los apartados siguientes tratarán las consecuencias de la transformaciones que se derivan de ello. Se describirán, desintegración nuclear.
	inestabilidad de ciertos núcleos y las
	por último, los principales tipos de
	7.2.1. Nucleones e isótopos
	Protones y neutrones se denominan nucleones por formar parte del núcleo atómico. Es necesario considerar cómo se mantienen unidos los protones, teniendo en cuenta el tamaño del núcleo atómico, ya que todos tienen carga eléctrica positiva y, por lo tanto, experimentan una fuerte repulsión mutua. Se llama fuerza nuclear fuerteN a la fuerza que mantiene unidas a las partículas de los núcleos atómicos. Estas fuerzas son relevantes, es decir, predominan por sobre otras fuerzas cuando la distancia entre partículas es muy corta, como ocurre dentro del núcleo atómico. En particular, para que la fuerza nuclear fuerte sea efectiva, las partículas involucradas deben estar a distancias menores a 10-15 metros. A distancias mayores, la intensidad de estas fuerzas decae rápidamente y otras fuerzas –como las electrostáticas– pasan a ser las dominantes. En otras palabras, la fuerza nuclear fuerte es de muy corto alcance, mientras que las interacciones electromagnéticas o gravitatorias son de largo alcance (Gráfico 7.3). La otra característica diferencial de la fuerza nuclear fuerte es que ocurre entre protones, entre neutrones o entre protones y neutrones. O sea, es una fuerza propia de los nucleones, que no existe entre otro tipo de partículas.

	Gráﬁco 7.3. La fuerza nuclear fuerte es de muy corto alcance
	Lectura recomendada
	Como se vio en la Unidad 2, todos los átomos de un mismo elemento contienen el mismo número de protones. Además, si el átomo es neutro, el número de electrones es el mismo que el de protones. Sin embargo, el número de neutrones de los núcleos de un mismo elemento puede variar, dando lugar a sus diferentes isótopos (ver Unidad 2). Es importante saber que no todos los isótopos de un elemento son igualmente estables. Por el contrario, la mayoría de los elementos tienen uno o más isótopos inestables que se encuentran en la naturaleza en muy baja proporción, en comparación con sus isótopos estables. En este apartado se describirá qué características de un núcleo lo vuelven inestable.

	7.2.2. Inestabilidad nuclear
	Un núcleo atómico es inestable si las repulsiones entre sus nucleones superan a la fuerza nuclear fuerte. Cuando esto sucede, más temprano o más tarde, el núcleo termina desintegrándose de manera espontánea. Al sufrir esta desintegración, además, emite rayos alfa, beta y/o gamma. Se dice que un núcleo es radiactivo, o que es un radionúclido, si se desintegra espontáneamente. La proporción entre los protones y neutrones de un núcleo influye en su estabilidad o inestabilidad. A medida que aumenta el número de protones se requieren más y más neutrones para lograr un núcleo estable. En general, los elementos de los tres primeros períodos de la tabla periódica tienen isótopos estables, con un número de protones igual o muy similar al número de neutrones. Esta proporción se va perdiendo para los elementos más pesados, por lo que se requiere una proporción cada vez mayor de neutrones para alcanzar la estabilidad. En el Gráfico 7.4 se representa el número de neutrones frente al número de protones para los isótopos estables de los distintos elementos. La zona coloreada en amarillo corresponde a una situación de estabilidad. A medida que aumenta el número atómico Z, la zona de estabilidad se desvía más y más de la situación en la que el número de protones es igual al número de neutrones, señalada en el gráfico con una recta a 45° (es decir número de protones = número de neutrones).

	Gráﬁco 7.4. Banda de estabilidad nuclear
	En el gráfico se puede observar la proporción entre protones y neutrones que resulta en núcleos inestables. También se ve que no existen núcleos estables a partir del elemento bismuto (elemento con Z = 83). De ahí en más, todos los elementos son radiactivos.

	7.2.3. Tipos de desintegración radiactiva
	Tal como fue postulado por Rutherford, los tipos principales de emisiones producidas en las descomposiciones radiactivas son tres: rayos α (alfa), β (beta) y γ (gamma). Cada una de estas emisiones difiere de las restantes por su carga, su masa o su poder relativo de penetración (Gráfico 7.5). Es decir, cuando un núcleo inestable se transforma en otro, lo hace en la mayoría de los casos emitiendo una o varias de estas tres radiaciones. Sin embargo, el tipo de emisión observado para un mismo núcleo inestable es siempre el mismo y está relacionado con la causa de inestabilidad nuclear. Por ejemplo, un núcleo con déficit de neutrones va a emitir partículas alfa.

	Gráﬁco 7.5. Poder de penetración de la radiación
	El poder de penetración de la radiación está relacionado con la capacidad de esta para atravesar materiales. Por ejemplo, la radiación α es la menos penetrante. Unas cuantas hojas de papel son suficientes para detenerla. Una lámina delgada de aluminio detiene a la radiación β y hace falta una pared de plomo para detener la radiación γ . En la Tabla 7.1 se resumen las principales propiedades de los tres tipos de radiación.
	Tabla 7.1. Principales características de las radiaciones α, β y γ
	Radiación
	Alfa
	Beta Gamma

	Naturaleza
	Núcleo de helio
	Electrones
	Radiación electromagnética

	Carga*
	+2
	-1 0

	Masa**
	6,65 x 10
	9,11 x 10 0

	Simbología
	α,  4
	2He  2He
	e−,  
	e0
	,  β

	Poder
	de
	penetración Poco
	Regular Mucho
	  Cuando la desintegración de un núcleo es acompañada por emisión α o β se genera un nuevo núcleo con diferente número de protonesN, llamado núcleo hijo. Es decir, se generan átomos de otro elemento distinto al de partida. En la emisión de partículas α (núcleos de átomos de helio) se genera un núcleo hijo con cuatro unidades menos de número másico y dos unidades menos de número atómico (Gráfico 7.6).


	Gráﬁco 7.6. Desintegración con emisión de partículas alfa
	Las descomposiciones radiactivas con emisión de partículas alfa dan cuenta de la mayor parte de los átomos de helio presentes en la Tierra. Estos átomos son abundantes en las estrellas, donde se forman por un proceso distinto, la nucleosíntesis. La emisión alfa es típica de los átomos muy pesados; por este motivo suele encontrarse helio asociado a depósitos de uranio o torio. Esta transformación también se puede representar mediante una ecuación:  
	ZX→ 
	Y +
	  (7.1) La ecuación 7.1 representa sucintamente toda la descripción dada antes en palabras. Además, muestra que la suma de los números másicos de los átomos presentes a la derecha de la flecha (productos de la desintegración) debe ser igual al número másico del átomo a la izquierda de la flecha. Lo mismo pasa con los números atómicos. Podemos ejemplificar la desintegración anterior con el uranio, el más conocido de los elementos radiactivos (Gráfico 7.7).


	Gráﬁco 7.7. Desintegración del
	U →  42α +
	(7.2)
	En el caso de la emisión betaN, se generan electrones de alta energía a costa de la transformación de un neutrón, transformación que puede resumirse como:
	(7.3)
	Cuando esta transformación le ocurre a un núcleo específico, como por ejemplo el 131   53 I , la ecuación que la representa es:  
	En el caso de la desintegración gamma, no hay cambio en el número de protones ni de neutrones del núcleo afectado. Lo que hay es una liberación de radiación electromagnética de alta energía. En general, la emisión de rayos gamma acompaña a las otras transformaciones nucleares. Para dar una descripción completa de los tipos de desintegración que pueden sufrir los núcleos inestables, se incluyen la captura electrónica y la emisión de positrones, que se representan por las siguientes ecuaciones:  
	Emisión de positrón 
	I→ 
	Xe
	(7.4)

	A ZX →  Z−1Y +
	(7.5)
	  Captura electrónica 

	X + 
	e→ 
	   Un positrón tiene la misma masa que un electrón, pero carga positiva, de allí que se representa mediante el símbolo    0 +1e . También se lo llama partícula beta positiva, β+. Si analizamos qué ocurre en estas dos transformaciones, podemos resumirlo como:  
	Emisión de positrón 
	(7.6)
	1p 1
	→ 1n +    0
	(7.7)
	  Captura electrónica 
	e →  10
	(7.8)


	Para ampliar
	Tipos de radiactividad
	<http://thales.cica.es/rd/Recursos/rd99/ed99-0504-01/tipos-rad.html>. 


	7.2.4. ¿Qué tipo de desintegración le ocurrirá a un núcleo inestable?
	El Gráfico 7.4 permite razonar acerca de qué tipo desintegración ocurrirá en un núcleo que no es estable, es decir, en un núcleo que está por fuera de la zona o cinturón de estabilidad. ¿Qué podría esperarse de un isótopo con exceso de neutrones? Si bien esta información está incluida en el gráfico, sería interesante razonarla. El exceso de neutrones puede corregirse por emisión beta, avanzando así hacia el cinturón de estabilidad. Muchas veces sucede que la estabilidad no se alcanza con un solo paso de desintegración y entonces tienen lugar varias desintegraciones sucesivas hasta alcanzar un núcleo estable. Estas secuencias de desintegraciones se denominan series radiactivas. En el Gráfico 7.8 se representa a modo de ejemplo la serie de desintegración del 238   92 U .

	Gráﬁco 7.8. Serie radiactiva del
	Para reﬂexionar
	7.2.5. La velocidad de las desintegraciones
	El otro aspecto importante, además del tipo de emisión que acompaña a una desintegración radiactiva, son los tiempos de la desintegración. Cada descomposición ocurre, en promedio, en un tiempo característico. El conocimiento de estos tiempos característicos puede utilizarse, entre otras cosas, para datar residuos fósiles; por ejemplo, para saber en qué época vivió un dinosaurio del cual solo quedan unos pocos huesos fosilizados. En este caso, las determinaciones se basan en la cantidad del isótopo de carbono con número másico 14 (14C) que hay en el material cuya antigüedad se quiere determinar. Cuando un animal o una planta está vivo, tiene una proporción de 14C igual a la de la atmósfera, donde el elemento carbono se encuentra formando CO2. Sin embargo, cuando el animal o la planta mueren, deja de adquirir
	entornoyel14
	CO
	2 de su
	C que formaba parte de su organismo comienza a transmutar a nitrógeno. La
	reacción nuclear que explica la disminución de 14C en el organismo muerto es la siguiente:  

	C→ 
	N +
	(7.9)
	Conociendo la cantidad de 14C presente inicialmente, la velocidad de la descomposición de este isótopo y la cantidad de 14C presente en la pieza en la actualidad, es posible calcular el tiempo transcurrido desde que ese ser vivo dejó de incorporar carbono a su organismo. Dado que en realidad no se conoce exactamente la cantidad inicial de 14C, se asume que es igual a la cantidad actualmente presente en la atmósfera. Esta suposición es válida si el tiempo transcurrido desde el deceso del organismo en cuestión es inferior a 50 mil años. Para datar cosas más antiguas se usa la velocidad de desintegración de 238U a 206
	Pb.
	Para detectar y medir la radiación de un objeto se utilizan diversos aparatos. Uno de los más conocidos es el contador Geiger, que emplea la capacidad de la radiación de ionizar los materiales con los que interacciona. Esta ionización genera corrientes eléctricas que pueden ser detectadas por los dispositivos electrónicos.


	Para ampliar
	Los textos disponibles en los siguientes links permiten entender cómo se utiliza en medicina la medición de la radiación para seguir la ruta de moléculas formadas por algún átomo radiactivo. “Medicina nuclear” <https://www.nibib.nih.gov/sites/default/ﬁles/Medicina%20Nuclear.pdf> [Consulta: 8 de agosto 2017]. Radiofármacos en medicina nuclear: fundamentos y aplicación clínica
	<http://sedici.unlp.edu.ar/bitstream/handle/10915/46740/Documento_completo.pdf?sequence=1> [Consulta: 8 de agosto 2017].


	7.3. La masa y la energía
	Una de las ecuaciones más famosas de la Física y que ya fue mencionada en la Unidad 1 es:  
	E   
	=mc2
	(7.10)
	Esta ecuación fue planteada por Einstein en su teoría de la relatividad y establece que la masa es una forma de energía y, por lo tanto, pueden interconvertirse. En particular la fórmula indica la equivalencia entre la energía en reposo de un sistema, E0, y su masa, m. La constante c que aparece en la ecuación es la velocidad de la luz en el vacío (3 x 108 m/s). De acuerdo con la fórmula de Einstein, cuando un sistema se transforma e intercambia energía tiene que tener un cambio en su masa. Si gana energía su masa se incrementa y si pierde energía su masa disminuye. Sin embargo, debido a que la velocidad de la luz es un número tan grande, y como además aparece elevado al cuadrado en la ecuación, se necesita un cambio de energía muy grande para producir un cambio apreciable en la masa. Así, por ejemplo, aunque algunas reacciones químicas desprenden energía en forma de calor (como las reacciones de combustión), la cantidad de energía puesta en juego no es suficiente para producir un cambio medible en la masa. Las mejores balanzas son capaces de detectar variaciones de masa de 0,01 miligramo. Pero la energía liberada en una reacción química no alcanza, ni remotamente, para producir este cambio en la masa. La situación es distinta en el caso de las reacciones
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