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        Cuando lees o escuchas acerca de "Química" y no conoces lo que implica esta ciencia o disciplina de estudio, probablemente pienses en mezclas, combinaciones y experimentos; pero es mucho más.  Los seres humanos estamos compuestos por elementos químicos básicos como el Carbono (C), el Hidrógeno (H), el Oxígeno (O), el Nitrógeno (N) y en pocas cantidades el Calcio (Ca), Fósforo (P), Azufre , (S), Potasio (K), Sodio (Na), y Magnesio (Mg), además estamos en contacto con muchos sucesos que tienen relación con la Química, por ejemplo cuando comemos, cada uno de nuestros alimentos contienen sustancias y nutrientes que al combinarse nos dan energía y nos hacen tener la fuerza suficiente para movernos y realizar todas nuestras actividades.

        Esta energía conocida como metabólica, consiste en un conjunto de transformaciones que ocurren en nuestro organismo durante la nutrición .

        Podemos darnos cuenta que en nuestro hogar estamos rodeados por la Química. Cuando cocinamos empleamos todo un laboratorio en el que se combinan y emplean muchas sustancias químicas, así como aparatos que para su funcionamiento requieren energía como la eléctrica. Entre otras cosas utilizamos insecticidas, saborizantes, cloros, detergentes que están formados por estas sustancias químicas.

        Cuando nos enfermamos también estamos en contacto con la Química a través de los medicamentos y para mantener nuestra salud las vacunas y sueros forman parte de ellos.

        No olvides, que en la naturaleza la Química nos rodea.

        Existen productos naturales como el aire que nos permiten funciones como la fotosíntesis.
        El agua es otro producto natural que podemos utilizar en la industria como el agua potable que usamos en la alimentación y en las labores domésticas.

        El agua destilada es pura, es decir, no tiene sales minerales. 

        Las aguas minerales contienen gran cantidad de sales.

        El petróleo es otro producto natural, así como los minerales y los empleamos en la construcción, en la industria y hasta en la joyería, los metales como el aluminio y el hierro se emplean en la industria automotriz.

        Los plásticos y fibras artificiales son materiales sintéticos que nos sirven en nuestra vida diaria.

        Hay fuentes energéticas como la electricidad que obtenemos para la transformación de diferentes energías: la hidráulica, química nuclear, solar, mecánica, eólica, etc.

        Así podemos darnos cuenta que en nuestra vida diaria estamos en contacto directo con la Química y resulta muy interesante adentrarse en esta materia para describir muchas otras cosas.

        El hombre está en constante relación con la Química.

        Date cuenta que la Química está más cerca de lo que podrías imaginarte, a través de ella podremos hacer y descubrir cosas muy interesantes.

INVESTIGACIÓN DOCUMENTAL

	Que es química
	Que es una propiedad particular

	Por que la química es una ciencia experimental
	Cuales son las propiedades particulares de la materia

	Que es materia
	Que es masa

	Cuales son las propiedades generales de la materia
	Cuales son las unidades de masa

	Que es peso
	Que es densidad


FENÓMENOS QUÍMICOS COTIDIANOS.

        En nuestro entorno podemos ver que ocurren fenómenos químicos. Por ejemplo, los fuegos artificiales que son un conjunto de energía química que se libera por la mezcla de varias sustancias y éstas hacen que veamos la maravilla de luces que se disparan. Son llamados Fuegos Artificiales.
        Pero te preguntarás ¿qué nombre reciben estos fenómenos químicos?

        Los fenómenos químicos son cambios que ocurren drásticamente en la naturaleza de la materia y las cualidades de las sustancias por las que estaba constituida.

        Las combustiones son fenómenos químicos que consisten en la combinación de sustancias; en este proceso se libera energía en forma de luz y calor. Para que la combustión se lleve a cabo es necesario que existan 2 sustancias: el comburente y el combustible.

        El comburente es la sustancia que al combinarse químicamente con otra, activa la combustión, éste   es el oxígeno.

        El combustible es la sustancia que produce energía y es la que arde. Los combustibles que más utilizamos son: los carbones, el petróleo y sus derivados.

        Otro fenómeno químico muy cotidiano es cuando vemos efervescer un refresco o un medicamento.
         Te preguntarás ¿qué sustancias hacen que este fenómeno se realice?

        Los refrescos necesariamente deben tener bióxido de carbono líquido, al envasarlos y en el caso de los medicamentos consiste en la reacción de un ácido débil y una sal como el bicarbonato de sodio (NaHCO3), esta combinación da lugar al desprendimiento del gas carbónico (CO2) que hace se vean muchas burbujas en el agua. A estos fenómenos los llamamos mezclas efervescentes.

Las fermentaciones son fenómenos químicos muy antiguos y son empleados para la transformación de la uva en vino; entre otras, provocadas por microorganismos capaces de producir sustancias llamadas zimasas (levaduras).

        La fermentación alcohólica ha ayudado a la industria para la fabricación de vinos, cervezas y licores.

        En este tipo de fermentación es muy importante la presencia de cuatro sustancias: glucosa, alcoholes, agua y gas carbónico.

        Otro fenómeno químico es el proceso de descomposición de los alimentos, Louis Pasteur, químico y biólogo francés fue quien se dedicó a estos estudios y definió este proceso como las transformaciones químicas que sufre la materia orgánica, provocada por la acción de microorganismos, tales como bacterias, levaduras y hongos.

             Si nos damos cuenta los fenómenos químicos están presentes a lo largo de nuestra vida diaria y nosotros podemos intervenir mucho en la realización de estos fenómenos.

        Más adelante podremos estudiar las maneras en las que podemos realizar estos fenómenos para entender mejor los contenidos de la Química.

PRÁCTICA 1 ( DOBLADO DE VIDRIO)

( ANÁLISIS DE LA ENTREGA DE REPORTE )

LA MASA Y SUS UNIDADES.
        Con frecuencia nos enfrentamos a la necesidad de medir cierta cantidad de un material o sustancia, ya sea para una receta de cocina o para efectuar una compra.

        La medida más común de la materia es la masa (que es diferente al peso de los cuerpos).

        En una primera aproximación al concepto (masa) podemos considerarla como una medida de la cantidad de materia que tiene un cuerpo.

        Te podrás dar cuenta que para poder efectuar una medición de masa primero debemos contar con una unidad patrón que se haya establecido convencionalmente como referencia.

        La unidad principal de masa es el kilogramo, debes acostumbrarte a decir siempre kilogramo y no "kilo" porque como se muestra en el cuadro de prefijos del Sistema Internacional de Unidades, kilo significa mil; de tal manera que un kilo de tortillas son 1,000 gramos de tortillas.

        En la vida cotidiana utilizamos ciertos rangos de medida basados en el Sistema Decimal y para los múltiplos y demás unidades fraccionarias del kilogramo se recomienda utilizar los siguientes términos.

Múltiplos y submúltiplos del gramo.
	Nombre
	Símbolo
	Valor

	Decagramo
	dag
	10 g.

	Hectogramo
	hg
	100 g.

	Kilogramo
	kg.
	1,000 g.

	Tonelada métrica
	Tm
	1,000,000 g.

	Decigramo
	dg
	0.1 g.

	Centigramo
	cg
	0.01 g.

	Miligramo
	mg
	0.001 g.

	Microgramo
	ug
	0.000001 g.


Ley de la conservación de la materia. Si colocas un trozo de hielo en un recipiente, lo tapas y mides su masa, después de un tiempo observas que sólo queda agua en el recipiente, ¿consideras que al medir su masa obtendrías un valor diferente?, ¿si fuera mayor, qué significaría?, ¿si fuera mayor qué se podría concluir?

        La idea de que la materia no se crea ni se destruye con el tiempo, es muy antigua, Demócrito de Abdera lo mencionó y más tarde en el siglo XVIII el filósofo Inglés Francis Bacon estableció:

        "Nada surge de la nada y nada se convierte en nada, la suma total de materia permanece inalterada, sin aumentar ni disminuir".

        Aproximadamene 150 años más tarde, el químico francés Antonio Lavoisier realizó experimentos que incluían reacciones químicas en frascos cerrados y con ellos demostró que la suma de las masas de las sustancias que intervienen en una reacción es igual a la suma de las masas de las sustancias que se obtienen de ella.

        Con esta información esperamos que te sea más fácil contestar las preguntas que planteamos al inicio del tema y que te puedas convencer diseñando experimentos que te permitan concluir que:

"La materia no se crea ni se destruye, sólo se transforma."

INSTRUMENTOS PARA LA MEDICIÓN DE MASAS Y VOLÚMENES.

        Para determinar la cantidad de materia que tiene un cuerpo se puede utilizar la balanza en sus diferentes tipos: como la balanza que se emplea en la tienda o en la tortillería, que puede medir hasta gramos, la balanza de laboratorio que nos permite hacer mediciones con aproximaciones de décimas de gramo y la balanza analítica, que nos permite la medición de miligramos y microgramos.

        Es conveniente aclarar que en estos aparatos se tiene una comparación de masas con "pesas" que precisamente fueron calibradas al compararlas con la unidad patrón. El principio de funcionamiento es similar a una balanza de 2 brazos iguales. 

PRÁCTICA 2  ( REALIZA UNA BALANZA)

( ANÁLISIS DE LA ENTREGA DE REPORTE )

  Te invitamos a que construyas tu balanza con una base de madera, un trozo de alambrón, una tira delgada de madera, un clip y 2 tapas de frascos iguales.

        Existen otros instrumentos que relacionan la medición del peso con la masa y que se llaman dinamómetros.

El volumen y sus unidades. Cuando la materia se encuentra en estado líquido o en estado gaseoso puede resultar más conveniente efectuar su medición conociendo su volumen.

        En ocasiones, se confunde el concepto de masa con el concepto de volumen.

        Tal vez en alguna ocasión te han preguntado: ¿qué tiene mayor masa, un kilogramo de algodón o un kilogramo de cobre?

        Si te basas en la apariencia podrías pensar que el algodón. Sin embargo, estamos seguros de que tú sabes que el volumen es una medida de espacio ocupado por un cuerpo, esto se relaciona por lo mismo al tamaño de ese cuerpo.

        Por lo tanto, la respuesta es que tienen igual masa, pero el algodón posee mayor volumen.

        Al considerar la unidad de longitud que es el metro, si se desea conocer el área o superficie que ocupa un material plano se multiplica m x m, resultando m2 que es igual a la unidad de superficie, pero si se quiere conocer su dimensión en el espacio (tres dimensiones) se multiplica m2 x m, resultando m3 que representa la unidad de volumen.

        Ahora bien, si tuvieras un cuerpo geométrico de forma rectangular y quisieras saber su volumen, tendrías que multiplicar las longitudes de largo, altura y ancho.   Largo x altura x ancho = volumen

        Lo que da como resultado la unidad de longitud elevada al cubo.

        En forma arbitraria se estableció una unidad de medición que es el litro y que la mayoría de nosotros empleamos en nuestra vida diaria.

        En la tabla siguiente encontrarás las unidades y equivalencias que se emplea en la medición de volúmenes.

	Nombre
	Símbolo
	Valor

	Hectómetro cúbico
	Hm3
	100,000 m3

	Decámetro cúbico
	Om3
	1000 m3

	Metro cúbico
	m3
	1,000,000 cm3

	Decímetro cúbico
	dm3
	1000 cm3

	Centímetro cúbico
	cm3
	0.00,000,1 m3

	Hectolitro
	Hl
	100 l

	Decalitro
	Dl
	10 l

	Litro
	l
	1000 ml

	Centilitro
	cl
	10 ml


1m3=1,000 litros

 Recipientes volumétricos.  Dentro de los laboratorios de Física, Química o Biología puedes observar que comúnmente se utilizan materiales de vidrio para la medición de volúmenes.

        Estos los podemos encontrar de dos tipos:

a) El que sirve para contener un volumen determinado (por ejemplo sólo 500 ml, 10 ml, etc.).

b) El que sirve para vaciar volúmenes conocidos de líquidos (probetas, pipetas).

        Ambos tipos pueden estar graduados o tener una marca que señale el volumen único de su capacidad.

        El material graduado permite contener diferentes volúmenes, según la cantidad que de ellos se necesite utilizar para los experimentos.

        Es importante que sepas que el material volumétrico se calibró a una temperatura de 20o C por lo que se deben emplear con sustancias que posean esta temperatura.

Probetas.  Son tubos cilíndricos con una base o pie; y los puedes encontrar de diferentes capacidades (10 a 1000 ml) también los hay con base de vidrio integrado y con base de plástico removible.

        Todos ellos los puedes usar para medir volúmenes, aunque ocasionalmente se pueden emplear para determinar densidades aproximadas o para mezclar volúmenes conocidos de diferentes líquidos o soluciones.

Vasos de precipitados.  Los vasos de precipitados se pueden encontrar en diferentes capacidades (desde 10 ml, hasta 1000 ml) y formas (con labio de vertido o sin él, grandes o pequeños) estos materiales tienen muy diversos usos que van desde servir como recipientes para calentar líquidos, realizar disoluciones o para efectuar diferentes tipos de reacciones químicas.

Matraz Erlenmeyer. Son recipientes cónicos y de boca estrecha que los puedes encontrar de diferentes capacidades y tamaños, con tapón o sin él como se muestra en las siguientes figuras:

        Los matraces se pueden utilizar para calentar líquidos, para recibir destilados y para efectuar titulaciones. En general sirven como accesorios para numerosos experimentos.

Pipetas graduadas. Estos materiales son tubos cilíndricos largos y ligeramente delgados, terminan en punta por un extremo y por el otro en una porción que se llama boquilla. Te podrás dar cuenta que tienen marcas indicando el volumen que miden, por ejemplo 1, 5, 10 ml. Pueden conseguirse con graduaciones en mililitros, décimas de mililitro y centésimas de mililitro.

        En el laboratorio de Biología o Química de tú escuela las podrás usar para transferir cantidades variables de disoluciones (pudiendo ser ácidas o básicas) o de solventes de un recipiente a otro.

Buretas. Las buretas son tubos de vidrio cilíndrico de diámetro uniforme y graduadas en unidades de volumen. Tienen una abertura y un reborde o labio en el extremo superior y terminan en una punta delgada y larga del tipo abertura capilar te darás cuenta que entre la punta y el cuerpo de la bureta hay una llave que permite o no desalojar el líquido que contiene la bureta.

        Este material lo podrás usar cuando te soliciten volúmenes diferentes de un mismo líquido y también para efectuar titulaciones (que consiste en hacer reaccionar una cantidad específica de una sustancia contenida) en un matraz que a su vez contenga la sustancia dentro de la bureta.

Densidad.
        ¿Te has preguntado si al comparar iguales volúmenes de diversos materiales se tendrá la misma cantidad de materia?

	Litro de yoghurt
	Litro de helado
	Litro de leche


        
Te podrás dar cuenta que no es lo mismo comprar un kilogramo de helado que un litro de helado. Ello se debe a que existe otra propiedad característica de cada material que se llama densidad.
        La densidad absoluta o masa específica es la cantidad de materia contenida en la unidad de volumen (1 cm3) y se puede calcular con la siguiente fórmula:
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 Por tanto si quisieras saber la densidad de 1 cm3 de mercurio:

        ¿Qué tendrías que conocer? En efecto, tendrías que determinar la masa que hay en ese centímetro cúbico de mercurio y efectuar la división al sustituir en la fórmula la densidad.

        ¿Con qué medirías el volumen?

        ¿Con qué medirías la masa?

        Te invitamos a que determines la densidad de diferentes líquidos en el laboratorio de tu escuela y conocer los valores que se han determinado para algunos materiales. Para ejemplo citamos a continuación la densidad de varias sustancias.
Densidad de algunas sustancias.

	Sustancia
	Valor en g/cm3
	Sustancia
	Valor en g/cm3

	Aire
	0.00129
	Aluminio
	2.70

	Cobre
	8.90
	Mercurio
	13.60

	Oro
	19.30
	Plata
	10.50

	Plomo
	11.34
	Roble
	0.81

	Zinc
	7.14
	Agua 
	1


En base a lo aprendido en FÍSICA I resuelve 

1) Calcular la densidad en g/cm3 de:

a) granito, si una pieza rectangular de 0,05 m x 0,1 m x 23 cm, tiene una masa de 3,22 kg.

b) leche, si 2 litros tienen una masa de 2,06 kg.

c) cemento, si una pieza rectangular de 2 cm x 2 cm x 9 cm, tiene una masa de 108 g.

d) nafta, si 9 litros tienen una masa de 6.120 g.

e) Marfil, si una pieza rectangular de 23 cm x 15 cm x 15,5 cm, tienen una masa de 10,22 kg.

2) Calcular la masa de:

a) 6,96 cm3 de cromato de amónio y magnesio si la densidad es de 1,84 g/cm3.

b) 86 cm3 de fosfato de bismuto si la densidad es de 6,32 g/cm3.

c) 253 mm3 de oro si la densidad es de 19,3 g/cm3.

d) 1 m3 de nitrógeno si la densidad es de 1,25 g/l.

e) 3,02 cm3 de bismuto si la densidad es de 9,8 g/cm3.

f) 610 cm3 de perclorato de bario si la densidad es de 2,74 g/cm3.

g) 3,28 cm3 de antimonio si la densidad es de 6,7 g/cm3.

3) Calcular el volumen de:

a) 3,37 g de cloruro de calcio si la densidad es de 2,15 g/cm3.

b) 40,5 g de silicato de cromo si la densidad es de 5,5 g/cm3.

c) 2,13 kg de estaño si la densidad es de 7,28 g/cm3.

d) 12,5 g de hierro si la densidad es de 7,87 g/cm3.

e) 706 g de sulfato de cerio si la densidad es de 3,17 g/cm3.

f) 32,9 g de magnesio si la densidad es de 1,74 g/cm3.

TIPOS DE ENERGÍA

Energía

La magnitud denominada energía enlaza todas las ramas de la química . En el ámbito de la química, debe suministrarse energía para realizar trabajo. La energía se expresa en joules (J). Existen muchas formas de energía: energía potencial eléctrica y magnética, energía cinética, energía acumulada en resortes estirados, gases comprimidos o enlaces moleculares, energía térmica e incluso la propia masa.

Energía cinética

Cuando una fuerza aumenta la velocidad de un cuerpo también se realiza trabajo, como ocurre por ejemplo en la aceleración de un avión por el empuje de sus reactores. Cuando un cuerpo se desplaza con movimiento variado o existe velocidad en una reacción química se  desarrolla energía cinética.

Ec = ½.m.v2; L = F.d: L = Ec; F.d = ½.m.v2
Ec: Energía cinética.

El trabajo realizado por la fuerza resultante que actúa sobre una partícula es igual a la variación de la energía cinética de dicha partícula.

D Ec = Ec2 - Ec1; L = Ec2 - Ec1; F.d = ½.m.( v22 - v21) D Ec: Variación de la energía cinética.

Energía potencial

Cuando se levanta un objeto desde el suelo hasta la superficie de una mesa, por ejemplo, se realiza trabajo al tener que vencer la fuerza de la gravedad, dirigida hacia abajo; la energía comunicada al cuerpo por este trabajo aumenta su energía potencial. Si se realiza trabajo para elevar un objeto a una altura superior, se almacena energía en forma de energía potencial gravitatoria.

Cuando un cuerpo varía su altura desarrolla energía potencial.

Ep = m.g.h Û L = F.d Û L = Ep; P.d = m.g.h

Ep: Energía potencial.

El trabajo realizado por la fuerza peso es igual a la variación de la energía potencial.

D Ep = Ep2 – Ep1; L = Ep2 – Ep1; P.d = m.g.( h2 - h1); D Ep: Variación de la energía potencial.

En todas las transformaciones entre un tipo de energía y otro se conserva la energía total, y se conoce como teorema de la energía mecánica (D EM). Por ejemplo, si se ejerce trabajo sobre una pelota de goma para levantarla, se aumenta su energía potencial gravitatoria. Si se deja caer la pelota, esta energía potencial gravitatoria se convierte en energía cinética. Cuando la pelota choca contra el suelo, se deforma y se produce fricción entre las moléculas de su material. Esta fricción se transforma en calor o energía térmica.

Fuerzas conservativas

Para un cuerpo de masa m que se mueve del punto 1 al 2 y luego del punto 2 al 1.

Una fuerza es conservativa si el trabajo efectuado por ella sobre una partícula que se mueve en cualquier viaje de ida y vuelta es 0.
D EM = 0; D EM : Variación de la energía mecánica.

Trabajo de fuerzas conservativas:

L = D EM; D EM = D Ec + D Ep; L = D Ec + D Ep
Fuerzas no conservativas

Para un cuerpo de masa m que se mueve del punto 1 al 2 y luego del punto 2 al 1.

Una fuerza es no conservativa si el trabajo efectuado por ella sobre una partícula que se mueve en cualquier viaje de ida y vuelta es distinto de 0.
D EM ¹0; D EM = HO
D EM: Variación de la energía mecánica.

HO : Trabajo de la fuerza de rozamiento.

Trabajo de fuerzas no conservativas:

L = D EM + HO; L = D Ec + D Ep + HO
Siendo: HO = Fr.d

Potencia

La potencia desarrollada por una fuerza aplicada a un cuerpo es el trabajo realizado por ésta durante el tiempo de aplicación. La potencia se expresa en watt (W).

P = L / t; P = F.d / t; v = d / t; P = F.v

También:

P = (D Ec + D Ep + HO)/t

Si no hay fuerza de rozamiento; P = (D Ec + D Ep)/t

Si no cambio su altura; P = (D Ec)/t

P: potencia

Caballo de vapor: Unidad tradicional para expresar la potencia mecánica, es decir, el trabajo mecánico que puede realizar un motor por unidad de tiempo; suele abreviarse por CV. En el Sistema Internacional de unidades, la unidad de potencia es el vatio; 1 caballo de vapor equivale a 736 vatios. Su valor original era, por definición, 75 kilográmetros por segundo.

EJERCICIO Lee atentamente antes de resolver, esto te permitirá aplicar la formula correcta

Resolver:
1) Un proyectil que pesa 80 kg es lanzado verticalmente hacia arriba con una velocidad  de 95 m/s. Se desea saber:

a) ¿Qué energía cinética tendrá ?.

b) ¿Qué energía potencial tendrá al alcanzar 25 mts de  altura ?.

2) ¿Qué energía potencial alcanzará un cuerpo que pesa 38 N a los 30 m de caída libre ?. 

3) ¿Qué energía cinética alcanzará un cuerpo de masa 350 kg si posee una velocidad de 40 m/s?.

4) ¿Con qué energía tocará tierra un cuerpo que pesa 2500 g si cae libremente desde 12 m de altura?.

5) ¿Qué energía potencial posee un cuerpo de masa 5 kg colocado a 2 m del suelo?.

6) Sabiendo que cada piso de un edificio tiene 2,3 m y la planta baja 3 m, calcular la energía potencial de una maceta que, colocada en el balcón de un quinto piso, posee una masa de 8,5 kg.

7) Un cuerpo de 1250 kg cae desde 50 m, ¿con qué energía potencial llega a tierra?.

8) Un proyectil de 5 kg de masa es lanzado verticalmente hacia arriba con velocidad inicial de 60 m/s, ¿qué energía cinética posee? y ¿qué energía potencial al alcanzar la altura de 45 mts?.

9) ) Un cuerpo de 150 g de masa se lanza hacia arriba con velocidad inicial de 400 m/s, calcular:  La energía cinética inicial.

10)  Un carrito de 10 kg de masa se mueve con una velocidad de 3 m/s, calcular: La energía cinética .

11) Una persona sube una montaña hasta 2000 m de altura, ¿cuál será su energía potencial si pesa 750 N?

12) Un cuerpo de 50 N de peso se halla en el punto más alto de un plano inclinado de 20 m de largo y 8 m de alto. Determinar: La energía potencial en esa posición.

COMBINACIÓN MEZCLAS 
Conceptos fundamentales
La separación de un sistema material en los componentes que lo forman puede llevarse a cabo por métodos físicos o por métodos químicos. Los primeros incluyen una serie de operaciones tales como filtración, destilación o centrifugación, en las cuales no se produce ninguna alteración en la naturaleza de las sustancias, de modo que un simple reagrupamiento de los componentes obtenidos tras la separación dará lugar, nuevamente, al sistema primitivo. Los segundos, sin embargo, llevan consigo cambios químicos; la materia base sufre transformaciones que afectan a su naturaleza, por lo que una vez que se establece la separación, la simple reunión de los componentes no reproduce la sustancia original.

Las nociones científicas de combinación, mezcla y disolución tienen en común el hecho de que, en todos los casos, intervienen dos o más componentes, a pesar de lo cual presentan diferencias notables. Una combinación química es una sustancia compuesta formada por dos o más elementos cuyos átomos se unen entre sí mediante fuerzas de enlace. 
Sus entidades elementales, ya sean moléculas, ya sean pares iónicos, son iguales entre sí, y sólo mediante procedimientos químicos que rompan tales uniones es posible separar los elementos componentes de una combinación.

Las mezclas son sistemas materiales que pueden fraccionarse o separarse en sus distintos componentes por métodos físicos. Cuando los buscadores de oro lavan sobre el cedazo las arenas auríferas, procuran, mediante un procedimiento físico, separar el barro y los granos de arena de las pepitas del precioso metal. En las salinas, por efecto de la intensa evaporación, el agua del mar se separa en dos componentes: agua propiamente dicha, que en forma de vapor se incorpora al aire, y un conjunto de sales minerales que se acumulan en el fondo hasta que se completa la desecación.

En cierto tipo de mezclas la materia se distribuye uniformemente por todo el volumen constituyendo un sistema homogéneo. Cuando una sustancia sólida se mezcla con un líquido de tal forma que no puede distinguirse de él, se dice que la sustancia ha sido disuelta por el líquido. A la mezcla homogénea así formada se la denomina disolución. En este caso la sustancia sólida recibe el nombre de soluto y el líquido se denomina disolvente. La noción de disolución puede generalizarse e incluir la de gases en gases, gases en líquidos, líquidos en líquidos o sólidos en sólidos. En general, el soluto es la sustancia que se encuentra en menor proporción en la disolución y el disolvente la que se encuentra en mayor proporción. Cuando dos sustancias líquidas pueden dar lugar a mezclas homogéneas o disoluciones, se dice que son miscibles.

Una parte homogénea de un sistema se denomina fase. La colonia constituye una disolución en agua y alcohol de ciertas esencias, sin embargo, no es posible determinar dónde está la parte de alcohol, dónde la de agua y dónde la de esencia. Por tal motivo las disoluciones, al igual que las sustancias puras en un estado de agregación determinado, se consideran formadas por una única fase.

En la naturaleza existen sustancias en diferentes estados físicos, que pueden intercambiar de uno al otro al variar la temperatura, dichos fenómenos se conocen como cambios de estado o transformaciones de fase estos son: 

Por calentamiento, un sólido pasa al estado liquido, el proceso se llama fusión. Como es endotérmico, a la cantidad de calor requerido para fundir un gramo de sustancia se le llama calor latente de fusión. La temperatura a la cual un sólido funde se conoce como punto de fusión y tiene un valor particular para cada sustancia. El proceso inverso de la fusión se denomina solidificación. El cambio es exotérmico, lo que significa que pierde calor. La temperatura a la cual un liquido se solidifica se le llama punto de solidificación o de congelación, y permanece constante durante el cambio, tiene un valor especifico para cada sustancia.

Cuando se calienta lo suficiente un liquido, este hierve y se convierte en vapor. El proceso se llama evaporación, y la temperatura a la cual hierve, se le llama punto de ebullición, el proceso inverso de la evaporación se llama condensación, lo que significa que por enfriamiento, el vapor se convierte en liquido. La temperatura durante el cambio permanece constante y recibe el nombre de punto de condensación.

La cantidad requerida para que un sólido pase al estado gaseoso es significativamente mayor que la necesaria para vaporizarlo además que se requiere el concurso de otro factor, la presión, que coadyuve a acortar la distancia y reducir la energía cinética de las partículas gaseosas. A este proceso se le llama gasificación. El proceso inverso de la gasificación es la licuefacción. La temperatura a la cual tiene lugar el cambio se llama punto de licuefacción.

Algunos sólidos tienen  la propiedad de cambiar de forma directa al estado gaseoso, sin pasar por el estado liquido, el proceso se llama sublimación y es endotérmico. Cabe destacar que este cambio de estado es poco frecuente, y suele ocurrir sin la intervención de gran cantidad de energía. La temperatura de sublimación constituye una constante física de gran valor, el fenómeno inverso de la sublimación es la deposición. El cambio es en extremo muy difícil de lograr y requiere del manejo de técnicas, en las cuales se conjuguen el enfriamiento brusco a presiones elevadas, para conseguir que el gas se convierta en sólido sin pasar por el estado liquido.

Mezclas homogéneas y heterogéneas

En la naturaleza existe gran cantidad de materia en forma de mezclas. Una mezcla es la combinación física o unión aparente de dos o mas sustancias o componentes, que conservan sus propiedades físicas y químicas y cuya proporción no es fija; los componentes de las mezclas no pierden sus propiedades.

Mezcla homogénea: son las que a simple vista tienen un aspecto uniforme en todas sus partes,  aunque sus componentes sean sustancias diferentes. Se les llama también disoluciones.

Mezcla heterogénea: son las que tienen un aspecto que no es uniforme y como en todas las mezclas las proporciones de sus componentes son variables, un ejemplo son las aleaciones.
	Estado físico de los componentes
	Ejemplo de mezcla homogénea
	Ejemplo de mezcla heterogénea

	Sólido - sólido
	Bronce
	Tierra

	Sólido – liquido
	Amalgama dental
	Madera

	Sólido – gas
	Hidrógeno adsorbido en metal
	Piedra porosa

	Liquido – sólido
	Agua de mar
	Agua con arena

	Liquido – liquido
	Vinagre
	Aceite y vinagre

	Liquido – gas
	Agua con aire
	Refresco con gas

	Gas – sólido
	Humo
	Aire con tierra

	Gas – liquido
	Brisa de mar
	Nubes

	Gas – gas 
	Aire 
	No existe


Átomos y moléculas.
        Al igual que los antiguos filósofos griegos, como Leucipo y Demócrito de Abdera podemos cuestionar si al ir separando o dividiendo la materia se llega a los componentes fundamentales de la misma. 

        Estos pensadores propusieron que la materia estaba formada por pequeñas partículas indivisibles a las que llamaron átomos, del griego a: sin y tomoi que significa división.

        Fue hasta principios del siglo XIX cuando el científico inglés John Dalton retoma la idea de la existencia del átomo, a partir de esta época se han establecido modelos para representar a los átomos.

        Apoyándose en la ley de conservación de la materia y en la ley de proporciones definidas Dalton propuso un modelo atómico que coincide con estas leyes. La teoría de Dalton se puede resumir en los siguientes enunciados:

a) Toda la materia está constituida por pequeñas partículas, denominadas átomos, que no pueden ser divididas.

b) Todos los átomos de diferentes elementos tienen distintas propiedades.

c) Todos los átomos de un mismo elemento son iguales y tienen las mismas propiedades.

d) Los átomos de un elemento no pueden ser transformados en otra clase de átomos.

e) Los componentes se forman cuando los átomos de un elemento se combinan.

               Otro investigador llamado Avogadro sugirió que están organizados los átomos en los gases (no necesariamente en forma individual) de una manera distinta, por ejemplo en unidades de 2 átomos. De ahí surgió el concepto de molécula que es aquella partícula que está conformada por la unión química de 2 o más átomos, de un mismo o de diferentes elementos.

        De esta misma manera se estableció la ley de Avogadro que dice: 

"Volúmenes iguales de gases diferentes en las mismas condiciones de presión y temperatura contienen el mismo número de moléculas."
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      El siguiente enunciado nos muestra la relación entre átomos y moléculas:

Las moléculas se componen de átomos unidos químicamente.

        Las moléculas son las unidades fundamentales de los compuestos, mientras que los átomos son las unidades fundamentales de los elementos por ejemplo: las sustancias llamadas de agua tiene como base el compuesto formado por 2 átomos de hidrógeno y uno de oxígeno (H2O) la unidad fundamental es la molécula de H2O (agua).
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Peso atómico, de los elementos.
        En general ya habíamos mencionado a la masa como cantidad de materia y el peso como la fuerza con que un cuerpo es atraído por la gravedad terrestre. No obstante en libros antiguos y el común de las personas maneja los términos masa atómica igual al peso atómico.

        ¿Cómo determinar la masa de un átomo o de una molécula?

        Si ambas partículas son tan pequeñas para ser medidas con una balanza.

        Un investigador llamado Stanislao Cannizzaro.
        Aprovechando la hipótesis de Avogadro ("Volúmenes iguales de gases diferentes en las mismas condiciones de presión y temperatura contienen el mismo número de moléculas.") y después de una serie de experimentos concluyó que la masa de la molécula diatómica de hidrógeno (H2) era 2 por lo que decidió que le podría servir de base (como patrón) para determinar las masas atómicas relativas de los elementos conocidos en su época.

        Cannizzaro calculó la masa atómica del oxígeno pesando primeramente varios compuestos gaseosos que contuvieran oxígeno y comparó sus densidades con la que había determinado para el hidrógeno. Siempre trabajando a las mismas condiciones de temperatura y presión para asegurar que tenía el mismo número de partículas.

        Como base en estos experimentos, se seleccionó al oxígeno como sustancia de referencia, asignándole arbitrariamente el valor de 16 unidades de masa atómica (uma). 

        Considerando que los átomos o moléculas son tan pequeños, te podrás imaginar que no es posible medirlos ni pensarlos en forma individual sino que es necesario manejar cantidades enormes de ellos. Debido a lo anterior los científicos decidieron establecer una unidad fundamental que se refiere a la cantidad de sustancias que contengan un número determinado de partículas. 

        Esta unidad es el Mol y se define como cantidad de sustancias que contienen 6.02 x 1023 partículas en honor a Avogadro   a este número se le conoce como número de Avogadro.

        Es importante que te quede claro que el término Mol se refiere a una cantidad de partículas bien definidas; por ejemplo cuando alguien pida un ciento se da por entendido de que se trata de 100 unidades de hojas, de pelotas, de plumas, etc.,

        De igual manera al pedir una docena de flores sabemos que entregaran 12 unidades.

        Si se quiere tener un Mol de átomos de oro tendríamos que contar 6.02x10[image: image5.png]


 átomos. Aparte de que no es posible tomar los átomos para irlos contando, será una tarea titánica puesto que si todas las personas del mundo se pusieran a contar tardarían años en terminar.

        Afortunadamente los químicos han establecido una relación entre el Mol y la cantidad de materia o masa. La Unión Internacional de Química Pura Aplicada indicó que un Mol es la cantidad de sustancias que contienen un número de unidades elementales iguales a un número de átomos que hay en 12g de carbono 12. En otras palabras si colocamos en una balanza 12 gramos de carbono 12 se tendrán:

6.02x10[image: image6.png]


átomos de carbono 12.

        Con estas consideraciones se define la masa molar que es la masa de un Mol de partículas. Estos datos los puedes encontrar en la tabla periódica. Por ejemplo para el elemento oxígeno su masa molar es de 16g por lo tanto esa es la masa de 6.02x10[image: image7.png]


 átomos de oxígeno.

        En concreto si deseas saber la masa de cualquier elemento sólo consulta los datos que aparecen en la tabla periódica.

TABLA PERIÓDICA

        Seguramente en la escuela te solicitaron o has visto en los laboratorios, cuadros que se llaman tabla periódica de los elementos químicos, que no es otra cosa más que el agrupamiento que se ha hecho de los elementos químicos de acuerdo a las similitudes que presenta en sus propiedades.

        Se dice que los elementos son periódicos cuando se repiten a intervalos regulares. En la tabla periódica se encuentra que cuando los elementos, se ordenan según su masa atómica, aparece una regularidad en sus propiedades.

        Un científico ruso de apellido Mendeleyev después de muchas investigaciones dio origen a la ley periódica de los elementos:  "Las propiedades de los elementos dependen de un modo periódico de sus masas atómicas" 

        En la época de Mendeleyev sólo se conocían 63 elementos.

        Hasta el año de 1998 se han descubierto 117 elementos y la tabla periódica ha sufrido muchas modificaciones. Actualmente en la tabla periódica larga podrás encontrar que los elementos están en filas o en columnas. A las filas (horizontales) se les llama períodos e indican el nivel de energía (concepto que explicaremos en temas posteriores) de la capa de electrones externa se designan por un número arábigo.

        Las columnas (verticales) representan los grupos o familias y son elementos que tienen el mismo número de electrones en la capa externa. Estas se designan con números romanos y se subdividen en grupo A y grupo B.
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 En las siguientes figuras te mostramos una distribución de la tabla periódica larga.
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El modelo atómico.
        Recordarás que Dalton retomó el concepto de átomo y que el modelo que él propuso fue aceptado. Otros científicos continuaron con el estudio de la composición de la materia y con numerosos e ingeniosos experimentos, se detectó que había otras partículas que conformaban al átomo. Así Joseph John Thomson trabajó con tubos de descargas y fue el primero en identificar una partícula muy pequeña con carga negativa, a la que se llamó electrón (e-). 

        Posteriormente, Ernest Rutherford descubrió otra partícula de gran masa y carga positiva a la que se le llama protón (p+). Estas partículas se encuentran en el centro del átomo. El centro fue denominado núcleo.

        Con esta información el físico Niels Bohr elaboró un modelo atómico que se puede resumir en los siguientes puntos:

a) El átomo está formado por protones, neutrones y electrones.

b) Los electrones se mueven alrededor del núcleo en órbitas circulares bien definidas a las cuales se llama niveles de energía.

c) Cada órbita puede contener un número máximo de electrones.

d) Cada órbita o nivel posee diferente energía.

e) Los electrones pueden cambiar de órbita si se les modifica la energía. 

        Existe una fuerza de atracción entre los átomos a la que se denomina unión o enlace químico y éste es de naturaleza eléctrica, siendo los electrones los que participan directamente, como los electrones más cercanos al núcleo son atraídos con mayor fuerza; los participantes directos son los electrones ubicados en el nivel más extremo, a los que se llama electrones de valencia.
        Algunos átomos aceptan electrones fácilmente como los de la familia de los halógenos. Otros ceden fácilmente sus electrones.

        En el momento en que se "satisface" la tendencia a perder o ganar electrones, se dice que se estabiliza por medio de un enlace químico.
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Partículas subatómicas.

	Partícula
	Carga
	Localización

	Protón
	+
	en el núcleo

	Neutrón
	0
	en el núcleo

	Electrón
	-
	alrededor del núcleo


Número atómico.
        En la actualidad la tabla periódica no se encuentra ordenada de acuerdo a la masa atómica, sino al número atómico de los elementos; así te das cuenta que en el 1er. período empieza con hidrógeno, helio, litio, berilio, boro. Esto se debe a que con el descubrimiento de las partículas subatómicas, se encuentra que lo que hace diferente a los átomos de un elemento y otro es la cantidad de protones, la definición de número atómico es: el número que indica la cantidad de protones que tiene en su núcleo el átomo de un elemento determinado.

	Elemento
	Protones en su núcleo
	No. Atómico

	Hidrógeno
	1
	1

	Litio
	3
	3

	Carbono
	6
	6

	Aluminio
	13
	13


Pesos atómicos de los elementos. 

        Los átomos son partículas extraordinariamente pequeñas y por eso no es posible percibirlos a simple vista y mucho menos contarlos, aunque en la actualidad se ha podido observar, con aparatos muy potentes, que los objetos están formados por un gran número de átomos, por ello se diseñó una unidad para medir la cantidad de materia conocida como mol, que es la cantidad de un elemento en gramos que contiene el número de Avogadro (6.02 x 1023) el cual es un número muy grande de átomos. El mol sólo se emplea para contar cosas tan pequeñas como los átomos o las moléculas, ya que es una cifra tan extensa como:

602,000,000,000,000,000,000,000
        
Si fuera posible medir los océanos del mundo con una cuchara de té, el volumen sería el número de cucharaditas, lo que correspondería al número de Avogadro.

        Cuando se pesa un mol de átomos, la masa que se obtiene es igual que la masa atómica, expresada en gramos y se le conoce como masa molar. La unidad de la masa atómica es la uma, porque se refiere a un solo átomo y la cantidad de la masa molar es el gramo/mol. El valor numérico de la masa atómica y de la masa molar es igual ya que en el caso del nitrógeno (N) su masa promedio o uma es de 14.00 y su masa molar o gramo/mol es 14.00.

        Asimismo, la masa de una molécula es la suma de las masas de los elementos que la componen. De tal forma que la masa molar molecular es la masa de un mol de moléculas y corresponde a la masa de un número de Avogadro de moléculas expresada en gramos. Para poder calcular la masa molar molecular de cualquier compuesto, es necesario conocer qué elementos constituyen dicho compuesto, cuántos son y la masa de cada uno de ellos. Esta información se obtiene de la fórmula química del compuesto. Si se tiene un mol de CO2 entonces hay 6.02 x 1023 moléculas. El número de átomos de ese mol de moléculas es igual a:

3 x 6.02 x 1023 que es igual a 18.06 x 1023
        Porque la fórmula del dióxido de carbono indica que hay un átomo de carbono (C) y dos de oxígeno (O2). El número total de átomos que hay en un mol de moléculas siempre será mayor que el número de moléculas, por ejemplo, en un mol de moléculas de hidrógeno (H2) hay 6.02 x 1023 moléculas, pero hay 2 x 6.02 x 1023 átomos de hidrógeno, porque la molécula se compone de dos átomos.

        Desde el siglo XIX el número de elementos conocidos se ha ido incrementando, al mismo tiempo que fueron determinándose con mayor precisión las propiedades de los elementos, los científicos se vieron en la necesidad de agruparlos sistemáticamente buscando propiedades comunes. En un principio se clasificaron los elementos en dos grandes grupos: metales y no metales, pero había ciertos casos en los que se presentaban elementos con características intermedias, como en el caso de los metales poco pesados que conducen mal la electricidad aunque se comportan como elementos metálicos cuando se combinan.

        En el año de 1829, el químico Dobereiner clasificó los elementos en triadas, formada cada una por tres elementos de similares propiedades. El elemento central tenía una masa atómica aproximadamente igual a la media aritmética de las masas atómicas de los tres elementos que la formaban, una de las triadas era la integrada por el cloro, bromo y yodo. Posteriormente en 1864, J. Newlands propuso la teoría conocida por ley de las octavas de Newlands, la cual consistía en ordenar todos los elementos en forma creciente de sus masas atómicas, de manera que después de cada siete elementos apareciera un octavo con propiedades similares al primero. 
        Fue sólo 5 años después, que el químico ruso Mendeleyev y el alemán L. Meyer, establecieron de manera independiente otra clasificación de los elementos químicos basándose en que las propiedades físicas y químicas de los mismos, estaban en función de su masa atómica. La tabla de Mendeleyev ha sufrido bastantes variaciones pero fundamentalmente permanece como él la elaboró.
El sistema periódico.
        Está constituido siguiendo el criterio de que los elementos, ordenados por filas de manera creciente respecto a su número atómico, pero de tal manera que los elementos de propiedades similares corresponden en las columnas.

        Las columnas encabezadas en la tabla por números romanos, representan grupos y contienen así, los elementos de propiedades y estructura electrónica similar. De esta forma existen siete grupos o columnas, en donde cada período o fila horizontal representa a los elementos que poseen determinado número cuántico o nivel de energía. Los elementos situados a la izquierda y en el centro de la tabla, que son los más numerosos, son los metales. Los elementos que se encuentran en la parte derecha de la tabla, exceptuando los gases nobles como el neón o el radón, son los no metales.x 

Organización actual de los elementos.
        Por su parte, los metales se caracterizan por su mayor o menor facilidad en ceder electrones y tienden a adquirir la configuración electrónica del gas noble inmediatamente anterior a ellos. Entre los metales, los alcalinos, que corresponden a la columna I, son el grupo más activo de los metales, ya que tienen un solo electrón en la última capa y lo pueden ceder muy fácilmente, lo que les da la cualidad de electropositivos.

        De forma horizontal, el metal que presenta mayor actividad dentro de un mismo período es el que tiene menor número de electrones libres en la última órbita, es decir una menor valencia. 

        En el caso de los no metales, estos se caracterizan por tender a captar electrones, es decir, son electronegativos, tendiendo a completar su órbita exterior hasta adquirir la configuración electrónica del gas noble que está situado en el mismo período o la misma línea. De esta forma los grupos que pertenecen a los metales son:

a) El grupo de los carboides, los cuales tienen una valencia máxima de 4 y se encuentran situados en la columna IV, de ellos los dos primeros, el carbono y el silicio, son no metales y los metales el germanio, estaño y el plomo. 

b) El grupo de los nitrogenoides, los cuales se encuentran situados en la columna V y cuya valencia máxima es cinco.

c) El grupo de los anfígenos, que están situados en la columna VI y cuya valencia máxima es 6, excepto el oxígeno, que actúa con valencia –2 (menos dos).

d) El grupo de los halógenos, se halla en la columna VII y su valencia máxima positiva es 7, excepto el fluor, que es monovalente o la valencia negativa de todos ellos es uno, lo que les da la cualidad de ser muy activos.

        Los gases nobles o inertes, no tienen carácter metálico ni no metálico y no forman compuestos en condiciones normales, constituyendo así un grupo aparte, por poseer la última órbita electrónica completa con ocho electrones donde su reactividad química es prácticamente nula. Con excepción del helio, que tiene 2 electrones en su único nivel de energía.
        Los elementos de transición, se encuentran situados en los grupos II y III, caracterizándose por tener incompleta alguna órbita interior, teniendo propiedades y valencias variables.
        Las tierras raras, son los elementos colocados en la parte inferior de la tabla periódica que también reciben el nombre de elementos de transición interna. Éstos se dividen en dos series llamadas lantánidos y actínidos, conformada cada una de ellas, por catorce elementos.

        La información que es posible obtener de la tabla periódica, nos muestra que los elementos están colocados, de izquierda a derecha, de acuerdo con el aumento del número atómico. El número atómico de un elemento es el número de electrones que contienen los átomos del elemento. La casilla de un elemento, en la tabla , contiene el número atómico, el símbolo y el peso atómico. La posición del elemento revela el grupo en que se encuentra y por consiguiente, si pertenece al bloque "s", al bloque "p", al bloque "d", al bloque "f" o si es un elemento representativo, de transición o de transición interna. La posición indica también si es metal, no metal o metaloide. El número romano de los grupos "A" señala el número de electrones que tienen en el nivel externo los átomos de los elementos del grupo.

LEY PERIÓDICA ACTUAL

las propiedades físicas y químicas de los elementos son función periódica de sus números atómicos.

Configuración de la tabla periódica en base a las configuraciones electrónicas: por su configuración electrónica sabemos que la diferencia entre un elemento y el inmediato superior, es un electrón ( electrón diferencial ), por lo que la tabla periódica, en su forma actual, se ha dividido en cuatro regiones o bloques que son  s,p.d y f.

Estructuración de la tabla periódica en periodos y grupos: los periodos son hileras horizontales que corresponden a los niveles ( valores de n ) en que se encuentran los electrones, en la actualidad existen 7; a las columnas se les conoce como grupos o familias y se dividen en A y B . a los miembros de la familia A se les llama elementos representativos o característicos y a los miembros de las familias B se les llama de transición.

Periodo: en la tabla periódica cuántica es el numero de nivel

Familia: en la tabla periódica cuántica, es un grupo de elementos que tienen el mismo numero de electrones en su ultimo nivel; las familias se caracterizan porque sus miembros tienen propiedades semejantes.

Propiedades periódicas : Son propiedades que presentan los elementos químicos y que se repiten secuencialmente en la tabla periódica. Por la colocación en la misma de un elemento, podemos deducir que valores presentan dichas propiedades así como su comportamiento químico.

Su estudio en la tabla: Tal y como hemos dicho, vamos a encontrar una periodicidad de esas propiedades en la tabla. esto supone, por ejemplo, que la variación de una de ellas en los grupos va a responder a una regla general. Esto nos permite, al conocer estas reglas de variación, cual va a ser el comportamiento químico de un elemento, ya que dicho comportamiento, depende en gran manera, de sus propiedades periódicas.

Principales propiedades periódica: Hay un gran número de propiedades periódicas. Entre las más importantes destacaríamos:

Radio atómico: el radio atómico es la distancia existente del núcleo del átomo a su electrón mas lejano para los elementos que forman un grupo ( familia ) en la tabla periódica el radio atómico aumenta de arriba hacia abajo; para los elementos que forman un periodo disminuye ligeramente de izquierda a derecha. El radio atómico disminuye a lo largo de un periodo debido a que al aumentar el numero atómico, aumenta la atracción del núcleo sobre los electrones.

Carga nuclear efectiva: es la fuerza con la cual el núcleo positivo atrae a los electrones de la capa de valencia. Esta en función inversa a la distancia de los electrones y en razón directa al numero de protones. Para los elementos de un grupo de la tabla, la carga nuclear disminuye de arriba hacia abajo y aumenta a lo largo de un periodo de izquierda a derecha.

Efecto pantalla: es el efecto de interferencia que originan los electrones interiores entre la fuerza de atracción del núcleo y los electrones de valencia, ya que las cargas negativas de electrones intermedios generan una fuerza de repulsión contra los electrones de valencia el efecto pantalla aumenta para los elementos de un grupo de arriba hacia abajo y permanece igual a lo largo de un periodo de izquierda a derecha.

( energía ) Potencial de ionización: es la energía que requiere un átomo en su estado basal para perder totalmente un electrón o energía necesaria para arrancarle un electrón. La energía de ionización aumenta para los elementos de un periodo de izquierda a derecha y disminuye para los elementos de un grupo de arriba hacia abajo. 

Afinidad electrónica: es la cantidad de energía que se desprende o absorbe por la adición de un electrón al átomo neutro gaseoso de un elemento, para producir un Ion negativo. ( energía liberada al captar un electrón.) en general, la afinidad electrónica es mayor para los elementos no metálicos que para los metales; sobre todo es muy grande para los elementos que se encuentran en grupos muy próximos a los gases nobles.

Electronegatividad: es la fuerza con la cual un átomo atrae al par de electrones que forma el enlace ( mide la tendencia para atraer electrones ) los valores de la electronegatividad disminuyen a lo largo de un grupo de arriba hacia abajo y aumentan a lo largo de un periodo de izquierda a derecha.

Carácter metálico: define su comportamiento metálico o no metálico.

Valencia iónica: número de electrones que necesita ganar o perder para el octeto.

Estructura electrónica: distribución de los electrones en los orbitales del átomo

Otras propiedades periódicas: Podemos enumerar:

	  - Volumen atómico
	- Densidad                                      
	  - Punto de ebullición                        

	  - Radio iónico   
	- Calor específico                            
	- Valencia covalente

	- Carácter oxidante o reductor      
	- Calor de vaporización
	- Punto de fusión        


Ejercicios:

· Cuales son los elementos del bloque s en cuarto periodo

· Cuales son los elementos del bloque p en el séptimo periodo

· Cuales son los elementos del bloque f en el sexto periodo

· Cuales son los elementos del bloque d en el tercer periodo

· Quien tiene mayor energía de ionización el calcio o el magnesio

· Quien tiene mayor afinidad electrónica el oxigeno o el litio

· Cual es el átomo mas electronegativo el oxigeno o el azufre

· Investigar cual es el elemento mas electronegativo y cual es el menos

Naturaleza del enlace químico y sus tipos.
        Con el estudio de la materia a nivel microscópico se ha llegado a la conclusión de que las piezas de construcción de la materia son los átomos, los cuales deben combinarse de acuerdo a ciertas reglas.

        ¿Los elementos están como átomos aislados?

        Según lo que se ha estudiado,  casi siempre se encuentran unidos en forma de molécula, con excepción de los llamados gases inertes que son muy estables.

        Como ahora sabes, los átomos son las partículas fundamentales de los compuestos y éstos se encuentran unidos a partir de sus electrones que están en el nivel más externo de los átomos que interactúan con otros para dar como resultado partículas químicas diferentes. Es el número de electrones en el nivel  exterior del átomo el que dicta qué tipos de compuestos químicos se van a formar. Así por ejemplo, el cloruro de sodio NaCl, es un compuesto integrado por los elementos sodio y cloro, ya que al calentar el sodio se funde y al pasar una corriente eléctrica se le puede descomponer en sus elementos básicos Na y Cl, como se muestra en la siguiente ecuación:
NaCl ----à Na + Cl
        Cuando los átomos de los elementos forman compuestos, los electrones que participan son los del nivel más alejado de él y se les llama electrones de valencia, que significa la capacidad que tiene el átomo de combinarse con otro o formar enlaces. Se ha desarrollado un método para presentar en forma simbólica los electrones de valencia, en vez de tener que escribir las configuraciones electrónicas de los elementos que son los que revelan el número de electrones de valencia. Éstos se representan utilizando puntos, a los que se llaman configuraciones punto-electrón las cuales consisten en escribir el símbolo del elemento alrededor del cual se colocan puntos que representan los electrones del nivel más externo o electrones de valencia, como se muestra a continuación:

        El punto-electrón para el hidrógeno es H1 ya que posee un solo electrón. 

        Las fuerzas que unen a los átomos entre sí al formar compuestos se llaman enlaces químicos. La habilidad de un átomo para formar estos enlaces está relacionada con la distribución de los electrones en el átomo. Se sabe que los únicos elementos que no se unen para formar combinación son los gases nobles, puesto que tienen su última órbita llena. 

Enlaces iónicos.
        Uno de los tipos de enlaces formados por la unión de los elementos es el enlace iónico, que es la unión de dos iones de signo contrario. En el caso del cloruro de sodio, como se sabe está constituido por la unión de un ión cloro (Cl) y otro de sodio (Na). En donde el sodio posee un solo electrón en su última capa y cuando se encuentra frente al cloro, cede dicho electrón que es capturado por el átomo de cloro, al cual le faltaba un electrón para alcanzar a llenar su última capa. El sodio al ceder el electrón, se convierte en un ión positivo. El cloro, tras captar al electrón, se transforma en un ión negativo. Por esta razón, los dos átomos ionizados con cargas opuestas se atraen. Ambos, al reaccionar, se han estabilizado mutuamente y formado así el cloruro de sodio.
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	Enlace iónico


        
Los principales compuestos iónicos son sólidos cristalinos que se encuentran a temperatura ambiente. Dichos compuestos son solubles en agua y no lo son en los disolventes orgánicos; en una disolución o fundidos, son conductores de la corriente eléctrica, esto se debe a que los iones se pueden desplazar para transportar la corriente, cosa que no ocurre cuando son sólidos. Poseen elevados puntos de fusión y vaporización, ya que únicamente a altas temperaturas los iones tienen la energía suficiente para que se rompan los enlaces y se fundan.

Enlaces covalentes.
        En el caso del enlace covalente no existe una transferencia completa de los electrones de un átomo a otro, sino una asociación de los electrones para completar la última órbita y así adquirir estructura de gas noble. El enlace covalente más simple es el de los átomos de hidrógeno que se unen para formar la molécula de hidrógeno H2. Ya que al aproximarse estos dos átomos comparten sus dos electrones con desprendimiento de energía y superponiendo sus órbitas. 

        En este tipo de enlaces, además del enlace sencillo o simple, que es el que está formado por un solo par de electrones compartidos, existe el doble o triple enlace, compuesto por dos y tres pares de electrones, respectivamente. 

        Los compuestos covalentes generalmente son gases, líquidos o sólidos blandos cuyos puntos de fusión y ebullición son bajos, esto es debido a que la intensidad de la fuerza entre las moléculas es débil. Los compuestos covalentes son a menudo insolubles en agua, pero son solubles en disolventes orgánicos. 

Enlaces covalentes coordinados o dativos.
        Se llama enlace coordinado o dativo aquel cuyos dos electrones que forman el par compartido proceden del mismo átomo o ión. Se le ha dado por llamar también covalente dativo, por ser un átomo el que aporta el par de electrones del enlace. A este átomo se le llama dador y al otro átomo, que aporta el hueco en donde se colocará el electrón, se le llama receptor.
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	Enlace covalente coordinado o dativo.


        ¿Qué aspecto o qué componentes del átomo son los que permiten que se unan químicamente y permanezcan así?

 Enlace significa unión, un enlace químico es la unión de dos o más átomos que se han unido con un solo fin, alcanzar la estabilidad, tratar de parecerse al gas noble más cercano, para la mayoría de los elementos alcanzar ocho electrones en su último nivel. Las soluciones son mezclas homogéneas, no se distinguen sus componentes como separados, entre al menos dos reactantes un soluto, que es él que será disuelto, y un solvente, que es él que disolverá al soluto.

¿Qué mantiene unidos a los Átomos? Un concepto básico en química es el estudio de cómo los átomos forman compuestos. La mayoría de los elementos que conocemos existen en la naturaleza formando agrupaciones de átomos iguales o de distintos tipos, enlazados entre sí. Todos los compuestos están constituidos por dos o más átomos de un o más elementos diferentes, unidos entre sí por enlaces ya sean estos iónicos,  covalentes, metálicos,  por puente de hidrogeno, etc .Enlace iónico o electrovalente : Los iones se originan cuando los átomos ganan o pierden electrones. La pérdida de electrones da como resultado la formación de iones positivos e iones negativos que son el resultado de la ganancia de electrones. El enlace iónico o electrovalente se origina por la transferencia de uno o más electrones de un átomo o grupo de átomos a otro. Un enlace iónico se debe a la fuerza de atracción entre cationes y aniones. 

Mediante los enlaces iónicos se forman compuestos químicos, conocidos como iónicos; por ejemplo, el fluoruro de litio se forma cuando un átomo de litio le cede al flúor el único electrón que tiene en su último nivel, lográndose así que los átomos de litio y flúor se estabilicen y se transformen en íones; el litio, por haber perdido un electrón, se convierte en un anión. 

Transferencia de electrones entre átomos metálicos y no metálicos Casi todos los metales tienen pocos electrones (1, 2 o 3) en su último nivel de energía y por lo tanto tienden a perderlos. Por el contrario, la mayoría de los no metales tienen muchos electrones en su último nivel (5, 6 o 7) por lo que tienden a ganar electrones. 

Por ejemplo, cuando se combina el sodio (Na) con el cloro (Cl), los átomos de Na pierden sus electrones, cediéndoselos a los átomos de Cl formándose así iones de sodio Na+ y de cloruro Cl-. 

Na + Cl ———› Na+ + Cl- 

Enlace covalente En este enlace los electrones se comparten pero no se transfieren. 

Enlace covalente polar : Éste enlace se forma cuando se comparten pares de electrones entre los átomos que reaccionan y forman compuestos; por ejemplo, el ácido clorhídrico (HCl), donde el hidrógeno (H) comparte su único electrón con el cloro y éste a su vez comparte uno de sus 7 electrones con el hidrógeno 
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Los puntos y las cruces representan electrones. 

Enlace covalente no polar : Este se forma cuando dos átomos del mismo elemento se unen, o bien, cuando se forman moléculas simétricas o cuando la electronegatividad de los dos elementos son exactamente iguales. 
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EJERCICIO

1. realiza los siguientes enlaces

	IONICO

	AlCl3
	Na2S
	LiF
	CaO

	MgS
	CaF2
	LiBr
	Ag2O


	COVALENTE

	CO2
	Cl2
	I2
	HCl

	H2S
	C2H4
	NH3
	CCl4

	OF2
	CS2
	HI
	CH3 - OH

	CH3 – CH3
	CH3 – CH2 – CH3
	CH2 =CH – CH2 – CH3
	CH ≡ C – CH3

	CH3 - Cl
	03
	CO3
	CH3 – CH = CH2

	CH3 –O - H
	F2
	Br2
	H2O2


2. consulta de algunos libros  4 ejercicios de enlace iónico que no se contemplen en el ejercicio

NOMENCLATURA QUÍMICA INORGÁNICA

        Todo lo que nos rodea en el mundo, está formado por mezclas de diferentes compuestos constituidos por los elementos. La mayoría de éstos son bastante reactivos es muy difícil que los encontremos en forma natural o aislada, aunque existen sus excepciones, tal es el caso de algunos metales como el oro, la plata o el platino, llamados metales nobles por su baja reactividad. O el de algunos gases aislados como: helio, neón, argón, kriptón, xenón y radón que de hecho forman el grupo 8 dentro de la tabla periódica a los que llamamos gases nobles.

        Todos los demás elementos los vamos a encontrar mezclados unos con otros. Por ejemplo el aire está formado por una serie de elementos de entre los que destacan el nitrógeno con un 78% y el oxígeno con el 21% pero además encontramos otros elementos como el argón, el vapor de agua o el Bióxido de carbono. Analizando cada uno de los elementos que encontramos en el aire, nos damos cuenta que está un gas noble, (el argón) y que está formado por un conjunto de átomos individuales.
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        En cambio elementos como el oxígeno, o el nitrógeno no están formados por átomos individuales como en el caso del argón sino por moléculas diatómicas, es decir moléculas constituidas por dos átomos.
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        A continuación te presentamos una lista de los elementos que están conformados por moléculas diatómicas en su forma elemental:
	Elemento
	Molécula

	Hidrógeno
	H2

	Nitrógeno
	N2

	Oxígeno
	O2

	Flúor
	F2

	Cloro
	Cl2

	Bromo
	Br2

	Yodo
	I2


        
Te preguntarás entonces ¿cómo es posible que el agua sea H2O si cada una de las moléculas de oxígeno y de hidrógeno tienen 2 átomos?

        Lo que sucede es que la molécula de agua está formada por un átomo de oxígeno y 2 átomos de hidrógeno, en realidad no están utilizando 1 molécula de oxígeno y 2 de hidrógeno sino átomos. Observa el siguiente esquema y verás que la estructura de los elementos no se modifica.
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Iones.
        Como ya hemos visto los átomos están formados por cierto número de protones en el núcleo e igual número de electrones en el espacio en torno al núcleo lo que produce un equilibrio entre las cargas positivas (protones) y negativas (electrones). Esto significa que el átomo es neutro es decir que su carga es igual a cero.

        El ión se forma en el momento en el que el átomo pierde o gana uno o varios electrones al reaccionar con otro átomo.

        Cuando el átomo pierde uno o varios electrones recibe el nombre de catión, por lo tanto el átomo se queda con una o más cargas positivas (protones) por lo que el ión o iones que pierde el átomo producen una carga positiva.

        Por el contrario, cuando el átomo recibe uno o varios electrones el ión o iones reciben el nombre de aniones y el átomo se queda con una o más cargas negativas por lo que el ión o iones que se agregan al átomo producen una carga negativa. 
¿Qué nombre específico reciben los cationes y aniones de los elementos?
        Vamos a suponer que el Sodio (Na) pierde un electrón, es decir es un catión, el nombre que recibiría sería: ión sodio. (Na1+). En realidad los nombres de todos los elementos no cambian cuando pierden electrones sólo se les antecede la palabra ión:

        Otros ejemplos: 

	Elemento
	Electrones que pierde
	Nombre-

	El aluminio (Al)
	3 
	Ión aluminio (Al3+)

	El estaño (Sn)
	4 
	Ión estaño (Sn4+)

	El francio (Fr)
	1 
	Ión francio (Fr1+)


        
Cuando el átomo adhiere electrones a su última órbita, es decir aniones a diferencia de los cationes que toman el nombre completo del elemento, éstos solamente toman la raíz y se les agrega el sufijo – uro – Ejemplo:

        El cloro (Cl) al agregar un electrón a su última órbita pasa a ser un anión cuyo nombre es: ión Cloruro (raíz del átomo – Clor- + el sufijo – uro -) o anión cloruro.
        Sintetizando el ejemplo de cationes y aniones observa el siguiente ejemplo:

        La sal común y corriente se le conoce también como "Cloruro de Sodio" es decir: NaCl. Y por el nombre de la fórmula de este compuesto podemos deducir que: El sodio (Na) perdió un electrón y el Cloro(Cl) ganó el electrón que perdió el Sodio. 
Nomenclatura.
        En los principios de la química, cuando apenas se conocían algunos elementos y compuestos químicos era muy fácil determinar el nombre de éstos, como por ejemplo: gas de la risa (nitrógeno), azúcar de plomo (etanoato de plomo), vitriolo azul (sulfato o piedra lipis), sal, (cloruro de sodio) etc. Pero conforme fue avanzando el descubrimiento de nuevas sustancias, se hizo imposible asignar un nombre común a todos los elementos ya que en la actualidad se conocen más de 4 millones de compuestos. Es por esta razón que se estableció una manera de nombrar la combinación de los elementos estableciendo lo que actualmente conocemos como Nomenclatura. 

        En realidad es el establecimiento de ciertas reglas para poder nombrar a los compuestos y escribir sus fórmulas. En esta unidad sólo trataremos la nomenclatura de la química inorgánica. 

        Es muy importante que tengas a la mano tu tabla periódica para que ubiques qué tipo de elemento es y sus características.

CARACTERÍSTICAS DE LOS ÓXIDOS
Un óxido, en química, es compuesto binario del oxígeno combinado con otro elemento. El oxígeno se puede combinar directamente con todos los elementos, excepto con los gases nobles, los halógenos, como el cobre, el mercurio, el platino, el iridio y el oro. Los óxidos pueden ser compuestos iónicos o covalentes dependiendo de la posición que ocupa en la tabla periódica el elemento con el que se combina el oxígeno.

La mayor parte de los óxidos de los elementos no metálicos existen como moléculas sencillas y sus puntos de fusión y ebullición son muy bajos. Estos óxidos reaccionan con el agua para dar ácidos, por lo que también se les conoce como óxidos ácidos. Los metales con energías de ionización bajas tienden a dar óxidos iónicos que reaccionan con el agua formando hidróxidos, y se les denomina por ello óxidos básicos. Al aumentar la energía de ionización de los átomos metálicos, el carácter de los enlaces metal-oxígeno es intermedio entre iónico y covalente y los óxidos muestran características ácidas y básicas, por lo que se les conoce como óxidos anfóteros. Los óxidos son muy abundantes, no sólo en la superficie de la Tierra, sino también en otros cuerpos rocosos, como el planeta Marte. Tienden a dar a los suelos un matíz rojizo.
	1. OXIDO DE ALUMINIO
	2. OXIDO PLUMBICO
	3. OXIDO FERRICO
	4. OXIDO DE POTASIO

	5. OXIDO DE COBRE II
	6. OXIDO DE ZIRCONIO
	7. OXIDO CUPRICO
	8. OXIDO DE INDIO

	9. OXIDO DE PLATA
	10. OXIDO DE SAMARIO I
	11. OXIDO DE BARIO
	12. OXIDO AURICO

	13. OXIDO  MERCURICO
	14. OXIDO CUPROSO
	15. OXIDO DE ESTAÑO II
	16. OXIDO DE NIQUEL II

	17. OXIDO DE ANTIMONIO
	18. OXIDO ESTANOSO
	19. OXIDO DE MOLIBDENO III
	20. OXIDO DE MAGNESIO

	21. OXIDO DE TECNESIO
	22. OXIDO DE DISPROSIO
	23. OXIDO DE ZINC
	24. OXIDO DE MANGANESO IV

	25. OXIDO DE TORIO
	26. OXIDO DE NIQUEL II
	27. OXIDO DE PLOMO IV
	28. OXIDO DE SODIO

	29. OXIDO DE TALIO III
	30. OXIDO DE TANTALIO
	31. OXIDO COBALTOSO
	32. OXIDO DE URANIO IV


CARACTERÍSTICAS DE LOS HIDRÓXIDOS 

La acidez y la basicidad constituyen el conjunto de propiedades características de dos importantes grupos de sustancias químicas: los ácidos y las bases. Las ideas actuales sobre tales conceptos químicos consideran los ácidos como dadores de protones y las bases como aceptadoras. Los procesos en los que interviene un ácido interviene también su base conjugada, que es la sustancia que recibe el protón cedido por el ácido. Tales procesos se denominan reacciones ácido-base. 

Historia del concepto de Ácido-Base: Desde los primeros tiempos de la ciencia, los químicos, en su afán de ordenar sus conocimientos acerca de la materia y poner de relieve las semejanzas y contrastes en el comportamiento de las diferentes sustancias que manejaban, clasificaron a los compuestos inorgánicos (únicos conocidos por entonces) en tres grandes grupos: ácidos, bases y sales.  En un principio, la clasificación de las sustancias como ácidos o bases se basó en la observación de una serie de propiedades comunes que presentaban las disoluciones acuosas. 

las bases, hidróxidos y lejías:

· Tienen sabor amargo característico. 

· Sus disoluciones acuosas producen una sensación suave (jabonosa) al tacto. 

· Sus disoluciones acuosas cambian el color de muchos colorantes vegetales; por ejemplo, devuelven el color azul al tornasol enrojecido por los ácidos. 

· Precipitan muchas sustancias, que son solubles en los ácidos. 

· Pierden todas sus propiedades características cuando reaccionan con un ácido. 

Esta última cualidad de las bases, análoga a la de los ácidos, de neutralizar sus propiedades características cuando reaccionaban entre sí, se llamó, por ello, neutralización. El conjunto de las propiedades anteriores constituye lo que se llama una definición operacional o fenomenológica, basada en hechos experimentales, pero sin tratar de darles una interpretación. Como es lógico, los químicos no se encontraban satisfechos con esta definición e intentaron poder explicar el comportamiento semejante de los ácidos o de las bases. Así a finales del siglo XIX empiezan a aparecer las primeras teorías de tipo conceptual, que tratan de enseñar el principio o la causa del comportamiento de los ácidos o de las bases.

Teoría clásica o de Arrhenius. : Svante Arrhenius, en 1887, llegó a la conclusión de que las propiedades características de las disoluciones acuosas de los ácidos se debían a los iones hidrógeno, H+, mientras que las propiedades típicas de las bases se debían a iones hidróxido, OH- .Los iones hidrógeno o protones, debido a su pequeñísimo radio(10-13 cm), no existen como tales en disolución acuosa , sino que están fuertemente hidratados . Resultados experimentales confirman que el ion hidronio o ión oxonio ,H30+, es particularmente estable, aunque también éste se encuentra hidratado. Para simplificar , se representan por H+ (aq) o H3O+(aq). El ión OH- se llama frecuentemente ion hidroxilo y también, a veces, ion oxhidrilo. En disolución acuosa se encuentra, asímismo, hidratado. 
	1. HIDRÓXIDO DE ALUMINIO
	2. HIDRÓXIDO DE SODIO
	3. HIDRÓXIDO DE TECNECIO

	4.  HIDRÓXIDO COBRE II
	5. HIDRÓXIDO DE ESTAÑO IV
	6. HIDRÓXIDO DE TORIO

	7. HIDRÓXIDO DE PLATA
	8. HIDRÓXIDO FERRICO
	9. HIDRÓXIDO DE TALIO III

	10. HIDRÓXIDO MERCÚRICO
	11. HIDRÓXIDO DE ESTRONCIO
	12. HIDRÓXIDO DE BORO

	13. HIDRÓXIDO DE ANTIMONIO
	14. HIDRÓXIDO AUROSO
	15. HIDRÓXIDO DE COBRE I

	16. HIDRÓXIDO DE URANIO IV
	17. HIDRÓXIDO AURICO
	18. HIDRÓXIDO DE RENIO IV

	19. HIDRÓXIDO DE BARIO
	20. HIDRÓXIDO DE GALIO
	21. HIDRÓXIDO DE COBALTO III

	22. HIDRÓXIDO DE CALCIO
	23. HIDRÓXIDO DE NÍQUEL II
	24. HIDRÓXIDO DE RADIO


CARACTERÍSTICAS DE LOS HIDRUROS

 Hidruros binarios.: Son compuestos que contienen hidrógeno y otro elemento, que puede ser metal o no metal. Atendiendo a la estructura y propiedades pueden dividirse en: Hidruros iónicos, Hidruros covalentes, e Hidruros intersticiales.

Hidruros iónicos: se forman cuando el hidrógeno molecular se combina con un metal alcalino (excepto Fr), metales alcalinotérreos (Ca, Sr, Ba y Ra) y con algunos de los elementos más electropositivos de los lantànidos y actìnidos. Se obtienen normalmente por la reacción entre los metales puros y el hidrógeno, a temperaturas entre 150º y 700º. Los Hidruros de los metales alcalinos poseen estructuras cúbicas del tipo del NaCl. En cambio, los Hidruros de los metales alcalinotèrreos, son algo más complejos estructuralmente hablando. Las redes que forman estos Hidruros son iònicas y contienen H- que se han formado por la transferencia de electrones desde los átomos metàlicos.Los Hidruros de los metales alcalinos y alcalinotèrreos poseen composiciones estequiomètricas.Los Hidruros derivados de los lantànidos ( y seguramente de algunos actìnidos) poseen similitudes con los Hidruros de los metales alcalinos y alacalinotèrreos.

Los Hidruros iónicos se caracterizan por ser sólidos con altos puntos de fusión, de ebullición y de conductividad en estado fundido (si son estables). En general, son insolubles en disolventes ordinarios a temperatura ambiente pero se disuelven sin reaccionar con los haluros fundidos. Los Hidruros menos estables no pueden ser fundidos a presión atmosférica porque sufren disociación, aunque el LiH, que es más estable, funde a 680º. A temperaturas altas son agentes reductores potentes.El ion hidruro H- actúa como una base de Bronsted muy fuerte ya que acepta fácilmente un protón de un donador.Hidruros covalentes: en éstos el hidrógeno está enlazado mediante un enlace covalente a un átomo de otro elemento. Se caracterizan por poseer redes moleculares formadas por moléculas covalentes individuales. Se conocen Hidruros covalentes o moleculares de todos los elementos no metàlicos, excepto de los gases nobles, y de los elementos: Al, Ga, Sn, Pb, Sb y Bi, que normalmente tienen carácter más metálico que no metálico. Hay dos tipos de Hidruros covalentes:

· Mononuclear: los simples como el metano y el amoniaco.

· Polinucleares: los que tienen estructura más compleja: (BeH2)x, (AlH3)x.

En estado sólido forman cristales moleculares formados por moléculas individuales que se mantienen unidas gracias a las fuerzas de Van der Waals. Debido a esto poseen bajos puntos de fusión y ebullición. En general, suelen ser más o menos volátiles, aunque ésta disminuye un poco en los Hidruros polinucleares complejos de elevado peso molecular. No son reductores en estado líquido y cuando están disueltos en disolventes no polares. Sufren descomposición térmica para dar hidrógeno y otro elemento.

Hidruros metàlicos: son los compuestos en los que el hidrógeno molecular está unido a metales de transición pero con la característica de que la relación de átomos no es constante, la cantidad de hidrógeno presente no guarda una relación estequiomètrica con el metal al que está unido. Los Hidruros metàlicos se caracterizan por poseer estructuras metálicas y por ser parecidos a las aleaciones en muchas de sus propiedades. 
Sus propiedades varían mucho. Suelen tener propiedades metálicas parecidas a las de los metales de los que provienen. En muchos casos el hidrógeno es absorbido sin darse en la red ninguna gran alteración lo que induce a pensar que en la red existían una serie de huecos entre los átomos o iones del metal y así se mantiene en disolución sólida. Por ello, se suele aplicar frecuentemente las denominaciones “disoluciones sólidas intersticiales” y “compuesto intersticiales” a los Hidruros metàlicos. Debido a que estos Hidruros tienen unas propiedades fuertemente reductoras nos lleva a pensar que el hidrógeno se encuentra en estado atómico, por lo que antes de entrar a la red metálica se ha debido disociar. Las variaciones entre las propiedades individuales de los Hidruros metàlicos sugieren transiciones más o menos continuas en cuanto a la forma de estar retenido el hidrógeno de acuerdo con el esquema: Hidruros salinos! Hidruros semi-metàlicos! Hidruros intersticiales con enlaces fuertes!Hidruros intersticiales con enlaces débiles! productos de adsorción.
	HIDRURO DE MAGNESIO
	GRUPO III. IV Y V A

	HIDRURO CUPRICO
	HIDRURO DE SILICIO

	HIDRURO ANTIMONIOSO
	HIDRURO DE NITRÓGENO

	HIDRURO DE BERILIO
	HIDRURO DE BORO

	HIDRURO DE SODIO
	HIDRURO DE FOSFORO

	HIDRURO DE PLATINO IV
	HIDRURO DE CARBONO

	HIDRURO DE PLATINO II
	HIDRURO DE ARSENICO

	HIDRURO DE ERBIO
	

	HIDRURO DE BARIO
	


CARACTERÍSTICAS DE ALGUNAS SALES BINARIAS

COMPUESTO:  Cloruro de sodio
USO:  Este mineral, aparte de su uso en la alimentación humana, es necesario para la elaboración de una serie de subproductos de gran importancia química como: Hidróxido de Sodio; Cloro; Acido Clorhídrico; Hipoclorito de Sodio; Carbonato de Sodio; Cloruro de Amonio; Sodio Metálico. Con amplia demanda en el proceso de elaboración de los siguientes productos industriales: celulosa y papel; rayón y celofán; plásticos; jabones y detergentes; telas y fibras; alimentos; aceites; plaguicidas; vidrio; pilas secas; medicamentos; además se usan en la potabilización del agua; en galvanizados; en la industria metalúrgica; en la industria del petróleo; antidetonantes de naftas; etc.

COMPUESTO: Sulfuro de Sodio
USO: Se pretende entonces conocer la capacitación química, una herramienta factible como una alternativa de precipitación mediante el uso del Sulfuro de Sodio como agente precipitante.

Se emplea el Na2S bajo el fundamento teórico de las diferencias de solubilidad (Kps) de los sulfuros metálicos que son aprovechados ventajosamente para separar e identificar varios elementos en química analítica cualitativa: Donde estos se consideran como derivados del ácido sulfhídrico (H2S) por sustitución de un metal al ion hidrónico en solución; este sistema se puede usar como comparativo de las aguas contaminadas de las que se desprende H2S(g). Se elige también el Na2S por su fácil manejo y obtención comercial para la industria que tiene este problema de la cual parte esta propuesta.

El propósito inmediato de este estudio consiste en realizar la precipitación química de metales pesados en la solución de descarga industrial mediante esta sal de sulfuro, y se estima por tanto, que con esta alternativa se aplique la metodología en la que cualquier agua residual de este tipo de industrias sea factible de ser realizada en base al análisis desarrollado a nivel laboratorio.
	1. SELENURO ESTAÑICO
	2. SULFURO DE ALUMINIO
	3. BROMURO DE COBRE (I)

	4. FLUORURO DE CALCIO
	5. SELENURO DE TORIO
	6. YODURO DE DISPROSIO

	7. SULFURO DE SODIO
	8. CLORURO DE POTASIO
	9. CLORURO DE SODIO

	10. CLORURO DE CESIO
	11. ARSENIURO DE CADMIO
	12. YODURO DE CROMO(II)

	13. YODURO DE MAGNESIO
	14. TELURURO DE ESTAÑO(IV)
	15. FLUORURO DE LITIO

	16. YODURO DE ORO(III)
	17. SULFURO DE CINC
	18. CLORURO DE BARIO

	19. SULFURO DE WOLFRAMIO(VI)
	20. FLUORURO DE COBRE(II)
	21. BROMURO DE PLATA

	22. FOSFURO DE MANGANESO(III)
	23. SILICIURO DE CALCIO
	24. CLORURO DE POTASIO

	25. CLORURO DE HIERRO(III)
	26. NITRURO DE MERCURIO(II)
	27. CLORURO DE ESTAÑO(IV)

	28. CLORURO DE CROMO(III)
	29. CLORURO DE TITANIO(IV)
	30. 


RESUELVE EL SIGUIENTE EJERCICIO

COLOCA EL NOMBRE DEL COMPUESTO EN TU CUADERNO

	1. Li2O
	2. NaH
	3. LiOH
	4. IF3

	5. BeO
	6. BaH2
	7. Ca(OH)2
	8. SF4

	9. CaO
	10. GaH3
	11. Fe(OH)3
	12. BrF5

	13. K2O
	14. KH
	15. Al(OH)3
	16. SF6

	17. Al2O3
	18. AlH3
	19. NaOH
	20. BrF3

	21. FeO
	22. LiH
	23. Cu(OH)2
	24. PF5

	25. Cr2O3 
	26. MgH2
	27. Cr(OH)2 
	28. PCl3

	29. CuO
	30. RbH
	31. Pb(OH)2
	32. As2Se3

	33. PtO2
	34. GeH4
	35. Sr(OH)2
	36. CS2

	37. SrO
	38. CsH
	39. La(OH)3
	40. BrCl

	41. Na2O
	42. BeH2
	43. AgOH
	44. As2Se5

	45. MgO
	46. SnH4
	47. KOH
	48. Si3N4

	49. Rb2O
	50. CaH2
	51. Fe(OH)2
	52. BrF

	53. MnO2
	54. PbH4
	55. Pt(OH)2
	56. IF7

	57. Cu2O
	58. SrH2
	59. Ga(OH)3
	60. IBr3

	61. Fe2O3
	62. NaH
	63. Co(OH)2
	64. B2S3

	65. CrO
	66. MgH2
	67. Ce(OH)3
	68. SiC

	69. CrO3
	70. AlH3
	71. Cd(OH)2
	72. BP

	73. BaO
	74. LiH
	75. Ni(OH)2
	76. ICl3

	77. PbO2
	78. SnH4
	79. Ba(OH)2
	80. CCl4


ÁCIDOS
Ya en el año 1663, el científico inglés Robert Boyle estableció una serie de propiedades comunes a todos los ácidos, que fueron extendiéndose con el transcurso del tiempo.

En los comienzos del siglo XIX, las principales propiedades características de los ácidos eran: 

· Son compuestos que tienen un sabor agrio típico, llamado sabor ácido. 

· Producen una sensación punzante en contacto con la piel. 

· Sus disoluciones acuosas cambian el color de muchos colorantes vegetales; por ejemplo, producen un color rojo con el tornasol (azul). 

· Contiene hidrógeno que puede liberarse, en forma gaseosa, cuando a sus disoluciones acuosas se añade un metal activo, como, por ejemplo, cinc. 

· Disuelven muchas sustancias. 

· Cuando reaccionan con hidróxidos metálicos, pierden todas sus propiedades características. 

Por ello propuso la siguiente definición:  En disolución acuosa: 

Ácido es una sustancia que se disocia produciendo H+. 

Bases es una sustancia que se disocia produciendo iones hidróxido, OH-.

Existen dos tipos de ácidos: los hidrácidos y los oxácidos; los primeros son hidruros no metálicos comprendidos en los grupos  VI Y VII A de la tabla periódica  cuya formula general es HXX y reciben el nombre de acuerdo con la raiz del elemento y con su terminación  hídrico.

Ejercicios:

	1. HIDRURO DE CLORO O ACIDO CLORHIDRICO
	2. HIDRURO DE TELURIO
	3. HIDRURO DE AZUFRE
	4. HIDRURO DE SELENIO

	5. HIDRURO DE FLUOR O ACIDO FLUORHIDRICO
	6. HIDRURO DE BROMO
	7. HIDRURO DE YODO
	8. 


Para los oxiacidos existen dos maneras de producirlos , la primera es que aun anhídrido se le agregue agua, para ello primero aprenderemos a realizar los anhídridos

 OXIDOS ACIDOS O ANHÍDRIDOS: cuya formula general es X2OX para obtener la  valencia del no metal nos apoyaremos del siguiente recuadro
	
	III
	IV
	V
	VI
	VII

	ANHÍDRIDO PER ________ ICO
	
	
	
	
	7

	ANHÍDRIDO                          ICO               
	3
	4
	5
	6
	5

	ANHÍDRIDO                           OSO
	1
	2
	3
	4
	3

	ANHÍDRIDO HIPO________ OSO
	
	
	1
	2
	1


Escribe en tu cuaderno el nombre y  la formula de los siguientes compuestos apoyándote del cuadro

	1. Anhídrido perclórico
	2. Anhídrido clorico
	3. Anhídrido cloroso
	4. Anhídrido hipocloroso

	5. Anhídrido fosforoso
	6. Anhídrido yodoso
	7. Anhídrido sulfurico
	8. Anhídrido carbonico

	9. Anhídrido nitroso
	10. Anhídrido telurico
	11. Anhídrido arsenioso
	12. Anhídrido perbromico

	13. Anhídrido hipofosforoso
	14. Anhídrido borico
	15. Anhídrido selenoso
	16. Anhídrido nitrico

	17. CO
	18. NO2
	19. N2O5
	20. CO2

	21. As2O5
	22. Cl2O7
	23. Br2O7
	24. SeO3

	25. P2O5
	26. TeO3
	27. I2O5
	28. SO2

	29. SbO3 
	30. Cl2O
	31. NO
	32. Br2O

	33. SeO2
	34. Cl2O3
	35. P2O3
	36. Cl2O5


Agregando el agua respectiva escribe la reacción para los primeros 16 anhídridos que los convierte en ácido

El segundo método consiste en apoyarse en el recuadro y en las siguientes definiciones

 HXOn : LA FORMULA LLEVA UN HIDRÓGENO SI EL NOMETAL SE ENCUENTRA EN GRUPO IMPAR DE LA TABLA PERIÓDICA.

H2XOn : LA FORMULA LLEVA DOS HIDRÓGENOS SI EL NOMETAL SE ENCUENTRA EN GRUPO PAR DE LA TABLA PERIÓDICA.

H3XOn : LA FORMULA LLEVA TRES HIDRÓGENOS SI EL NOMETAL ES FÓSFORO, BORO O ARSENICO.
	ÁCIDO CLOROSO
	ÁCIDO HIPOBROMOSO
	ÁCIDO BÓRICO
	ÁCIDO SULFÚRICO

	ÁCIDO ARSÉNICO
	ÁCIDO TELUROSO
	ÁCIDO CARBÓNICO
	ÁCIDO FOSFOROSO

	ÁCIDO BRÓMICO
	ÁCIDO PERCLÓRICO
	ÁCIDO HIPOYODOSO
	ÁCIDO TELÚRICO


OXISALES

Resultan de la combinación de un radical con un elemento positivo o de un elemento negativo con un radical positivo su formula general es MRRM  O RXXR Para nombrarlo primero es el elemento o radical negativo y después el positivo.

RADICALES MAS COMUNES

	VALENCIA 1+

	AMONIO
	NH4
	FOSFONIO
	PH4

	ARSONIO
	AsH4
	HIDRONIO
	H3O

	VALENCIA 1-

	HIPOCLORITO
	ClO
	PERBROMATO
	BrO4

	CLORITO
	ClO2
	HIPOYODITO
	IO

	CLORATO
	ClO3
	YODITO
	IO2

	NITRITO
	NO2
	NITRATO
	NO3

	SULFURO ÁCIDO
	HS
	PERMANGANATO
	MnO4

	SULFITO ÁCIDO
	HSO3
	SULFOCIANURO
	SCN

	SULFATO ÁCIDO
	HSO4
	YODATO
	IO3

	ALUMINATO
	AlO2
	PERYODATO
	IO4

	PERCLORATO
	ClO4
	CIANURO
	CN

	HIPOBROMITO
	BrO
	CIANATO
	CON

	BROMITO
	BrO2
	BICARBONATO
	HCO3

	BROMATO
	BrO3
	ACETATO
	H3COO

	ISOCIANATO
	NCO
	FOSFITO DI HIDROGENADO
	H2PO3

	
	
	AZIDA
	N3

	VALENCIA -2

	CARBONATO
	CO3
	SULFATO
	SO4

	OXALATO
	C2O4
	TIOSULFATO
	S2O3

	FOSFOTO ÁCIDO
	HPO3
	MANGANATO
	MnO4

	FOSFATO ÁCIDO
	HPO4
	HIPOSULFATO
	S2O4

	ESTANNICO
	SnO2
	PLUMBITO
	PbO2

	ESTANATO
	SnO3
	PLUMBATO
	PbO3

	TETRATIONATO
	S4O6
	CROMATO
	CrO4

	TELURATO
	TeO4
	DICROMATO
	Cr2O7

	PERSULFATO
	S2O8
	TETRABORATO
	B4O7

	CLOROPLATINATO
	PtCl6
	RUTENATO
	RuO4

	FLUOROSILICATO
	SiF6
	TITANITO
	TiO2

	TELÚRICO
	TeO3
	MOLIBDATO
	MoO4

	URANATO
	UO4
	SULFITO
	SO3

	VALENCIA -3

	FERRICIANURO
	Fe(CN)6
	ANTIMONATO
	SbO4

	ARSENIATO
	AsO4
	FOSFITO
	PO3

	BORATO
	BO3
	ANTIMONITO
	SbO3

	FOSFATO
	PO4
	ARSENITO
	AsO3

	WOLFRAMATO
	WO4
	VANADATO
	VO4

	VALENCIA -4

	FERROCIANURO
	Fe(CN)6
	ORTOFOSFATO
	P2O6

	TITANATO
	TiO4
	ORTOSILICATO
	SiO4

	PIROFOSFATO
	P2O7
	PIROVANADATO
	V2O7


Realiza el siguiente ejercicio

	1. KNO3
	2. K2Cr2O7 
	1. CuCO3

	3. CuSO4
	4. Ba(ClO4)2
	2. Li4SiO4

	5. KMnO4
	6. Fe2(SO4)3
	3. CaTeO3

	7. NaClO
	8. Ni3(PO4)2
	4. FeSO3

	9. CaCO3
	10. NaNO2
	5. Cr2(SO3)3

	11. NH4NO3
	12. PbSeO4
	6. Al(ClO3)3

	13. HgCrO4
	14. AgNO3
	7. Nitrato de amonio

	15. Nitrato de aluminio
	16. Hipoclorito de bario

	17. Carbonato de cadmio
	18. Dicromato de plomo(II)

	19. Sulfato de potasio
	20. Cromato de cobre(II)

	21. Fosfato de calcio
	22. Seleniato de cadmio

	23. Sulfito de plomo(II)
	24. Arseniato de cinc

	25. Nitrato de hierro(II)
	26. Bromato de calcio

	27. Nitrito de amonio
	28. Peryodato de sodio

	29. Permanganato de potasio
	30. Telurito de cobre(II)

	31. Silicato de calcio
	32. Sulfato de manganeso(III)

	33. Sulfato de hierro(III)
	34. Fosfato de cobalto(II)


Existen también sales básicas: son aquellas que tienen en su composición el ion ( OH ), dependiendo el numero de veces que lo contengan son básicas, dibásicas, etc.

Sales ácidas: estas contienen en su estructura iones de H  que en su nomenclatura se sguen las normas que para las basicas.

COMPLETA LA TABLA

	
	H1+
	Na1+
	Ca2+
	Al3+
	Cu1+
	Cu2+
	Fe2+ 
	Fe3+ 

	Cl1-
	
	
	
	
	
	
	
	

	OH1-
	
	
	
	
	
	
	
	

	CN1-
	
	
	
	
	
	
	
	

	SO4 2-
	
	
	
	
	
	
	
	

	CO3 2-
	
	
	
	
	
	
	
	

	PO4 3-
	
	
	
	
	
	
	
	

	SO3 2-
	
	
	
	
	
	
	
	

	NO3 1-
	
	
	
	
	
	
	
	

	NO2 1-
	
	
	
	
	
	
	
	

	F1-
	
	
	
	
	
	
	
	

	IO4 1-
	
	
	
	
	
	
	
	

	O2-
	
	
	
	
	
	
	
	


ESTEQUIOMETRÍA


LEY DE CONSERVACIÓN DE LA MATERIA: en toda reacción química la suma de los pesos de los reactivos será igual a la suma de los pesos de los productos obtenidos, es decir, no habrá cambio detectable en la masa total presente.


ESTEQUIOMETRIA: es la rama de la química que estudia las relaciones cuantitativas entre los elementos y compuestos en las reacciones químicas.

6.O23X1023 esta cifra se llama numero de avogadro, que en resumen es el numero de unidades o partículas contenidas en un átomo – gramo, Ion – gramo, una molécula de cualquier sustancia.


LEY DE LA CONSERVACIÓN DE LA MASA: en toda reacción química la masa de las sustancias presentes permanece constante, es decir, la suma de la masa de los reactivos es igual a la suma de la masa de los productos.


LEY DE LAS PROPORCIONES FIJAS: siempre que dos o mas elementos se unen para formar un compuesto guardan entre si proporciones fijas y determinadas.


LEY DE LAS PROPORCIONES MULTIPLES: siempre que dos elementos se combinan para formar mas de un compuesto ( de manera que la cantidad de masa de uno de ellos permanece constante y la otra varía ), existe entre ellos una relación de números enteros pequeños.


LEY DE LAS PROPORCIONES RECIPROCAS O EQUIVALENTES: cuando dos elementos se combinan separadamente con un peso fijo de un tercer elemento, los pesos relativos de los primeros son los mismos que se combinan entre si o los múltiplos de estos.


LEY DE LOS VOLÚMENES DE COMBINACIÓN: cuando dos o mas sustancias gaseosas reaccionan entre si para dar origen a otra substancia, gaseosa o no, los volúmenes que ocupan estos gases, medidos en las mismas condiciones, guardan una relación sencilla de números enteros.


HIPÓTESIS DE AVOGADRO: en las mismas condiciones de presión y temperatura, volúmenes iguales de gases tienen igual numero de moléculas.


LEY DE LAS PRESIONES PARCIALES: la presión total de la mezcla es la suma de las presiones parciales que cada uno de los gases ejercería si los otros no estuvieran presentes.


PESOS MOLECULARES: es el resultado de el calculo de los diferentes pesos atómicos de las moléculas en una adición también es conocida como peso formula

Calcúlese el peso atómico de las siguientes sustancias
	Na3PO4
	Ca(OH)*5 H2O
	Cu(NO3)2
	HCO3 

	Al2(SO4)3
	K2Cr2O7
	KMnO4
	NH4

	AuCl3
	Cu(NO3)2
	SnF2
	NO2

	P2O5
	MnSO4
	I2
	Ag

	As2S5
	PbS
	P4
	Ca3(PO4)2

	C
	In2S3
	AgBr
	CaCl2

	NaCl
	FeS
	MgSe
	Mo2O3

	CuOH
	NaOH
	Rh2O3
	ZrO2

	N 
	Na 
	WO2
	LiO2


COMPOSICIÓN CENTESIMAL: expresa en porcentajes, la cantidad de cada elemento en el compuesto

Calcula los porcentajes de los siguientes compuestos

	Fe2O3
	KClO3
	COCl2
	Al(SO4)3
	NaCl
	KMnO4

	Ca3(PO4)2
	Mg(NO3)2
	H2O
	CuOHCl
	C12H22O11
	C2H5OH

	K2SO4
	NH4
	K2Cr2O7
	CaCO3
	H2SO4
	KBr


a. Una tira de Hierro puro pesa 5.782 grs., se calienta en un mechero hasta convertirse en oxido de color negrusco. El oxido resultante pesa 5.993 grs. Cual es el porcentaje del oxigeno y fierro en este compuesto.

b. Una tira de cobre electrolíticamente puro, que pesa 3.178 grs., se calienta en corriente de oxigeno hasta convertirse en oxido negro. El polvo resultante pesa 3.978 grs. Cual es el porcentaje de oxigeno de este oxido.


FÓRMULAS QUÍMICAS: consiste en escribir los símbolos de los elementos que constituyen un compuesto, poniendo a cada uno el subíndice que indica el numero de átomos de ese elemento que forman parte de una molécula del compuesto.


FÓRMULA MÍNIMA O EMPÍRICA: es la representación mas sencilla de los elementos de un compuesto.


FÓRMULA MOLECULAR ( condensada ) O VERDADERA: expresa el numero real, total, de átomos de cada elemento en la molécula


FÓRMULA ESTRUCTURAL O DESARROLLADA: muestra la disposición espacial de los átomos en la molécula

A partir de los siguientes porcentajes encuentra la formula empírica o mínima

	Fe = 46.56 % 

S = 53.44 %
	H = 20%

 C = 80%
	Al = 75.07 % 

C= 24.93 %
	Fe = 63.53 % 

S= 36.47 %
	H = 5.88 % 

O = 94.12 %

	Ca = 18.28 %

Cl = 32.36%

H2O = 49.36 %
	Na = 32.38 %

S = 22.57 %

0 = 45.05 %
	Hg = 73.9 % 

Cl = 26.1 %
	N = 87.5 % 

H = 12.5 %
	C = 40 % 

H = 6.7 %

O = 53.3 %

	C = 10.4 %

S = 27.8 %

Cl = 61.7 %
	C = 60%

H = 4.5% 

O = 35.5 %
	C = 74.1 % 

H = 8.6 % 

N = 17.3 %
	C= 38.7 % 

H = 9.7 % 

O = 51.6 %
	C = 12 % Cl = 18 % 

H = 0.51 % F = 28.9 % 

Br = 40.4 %


· Determinar la composición centesimal de las siguientes especies

· El Azufre en 50 grs de H2SO4
· El Carbono en 40 grs de NaCO3
· Cuantos gramos

· de Fe se pueden obtener con 500 grs de Fe2O3
· de H2SO4 se pueden obtener con 20 grs de Azufre

determina la formula molecular o condensada de un compuesto

· cuya formula empírica es CH2 y su peso molecular es 84

· cuya formula empírica es NaSO4 y su peso molecular es 238

· cuya formula empírica es NaCO2 y su peso molecular es 134

· cuya formula empírica es CH y su peso molecular es 78

· encuentre la formula molecular de un compuesto cuya composición centesimal es N = 30.43 %,   O = 69.59 %. Si el peso molecular de este compuesto es de 92.

Tipos de reacciones químicas
Una reacción química es el proceso mediante el cual una o mas sustancias se convierten en una o mas, solo que diferentes.

La representación de este cambio o fenómeno recibe el nombre de ecuación química. Una ecuación química queda expresada por los reactivos o reactantes, que son las sustancias que reaccionan para transformarse en productos. Cada reactivo que interviene en la ecuación se encuentra separado por el signo de adición (+) y para indicar la transformación se utiliza una flecha (            ), que señala la dirección del cambio.
	A    +    B
	
	C     +     D

	( REACTIVOS )
	
	( PRODUCTOS )


Una reacción química muestra la cantidad relativa de los elementos y compuestos que intervienen en la trasformación. Del estudio de una gran variedad de reacciones químicas se ha encontrado que involucran invariablemente cambios energéticos, por lo cual pueden  clasificarse de acuerdo a estos cambios , en:

Reacciones exotérmicas: son aquellas que ocurren con la liberación de calor; por lo general, son las que tienen lugar con mayor facilidad.

Reacciones endotermicas: son aquellas que para efectuarse necesitan un suministro de energía, es decir, la sustraen del medio exterior.

Muchas reacciones químicas son fáciles reversibles, es decir, una vez formado el producto este se descompone para generar nuevamente reactivos. El proceso contrario se llama reacción irreversible


Algunas reacciones son espontáneas, pero algunas veces es necesario forzar la reacción recurriendo a sustancias químicas que sirven para iniciar o acelerar la reacción estas sustancias se llaman catalizadores.


Los catalizadores pueden clasificarse en positivos, si aceleran la reacción y negativos si la retardan. A las reacciones en que interviene un catalizador se les llama catalíticas y a la acción de catalizar, catálisis.


Un catalizador es una sustancia que modifica la velocidad de unas reacciones químicas y no interviene ni como reactante ni como producto. La mayoría son elementos metálicos de transición y transición interna.
	Tipos:
	Ejemplo

	Adición
	CH2=CH2 + Br2 ; >BrCH2CH2Br

	Desplazamiento
	H3O+ + OH- ; > 2H2O

	Descomposición
	2H2O2 ; > 2H2O + O2

	Iónicas
	H+ + Cl-+ Na++ OH-  ; > H2O + Na++ Cl-

	Metatesis
	2HCl + Na2S ; > H2S(g) + 2NaCl

	Precipitación
	AgNO3 + NaCl ; > AgCl(s) + NaNO3

	Redox
	SO2 + H2O ; > H2SO3

	Dismutación
	12OH- + 6Br2 ; > BrO3- + 10Br- + 6H2O

	Substitución
	CH4 + Cl2 ; > CH3Cl + HCl


Reacciones de descomposición : Aquellas reacciones donde un reactivo se rompe para formar dos o más productos. Puede ser o no redox.

	2H2O2 ; > 2H2O + O2


Reacciones de adición : Dos o más reactivos se combinan para formar un producto.

	CH2=CH2 + Br2 ; > BrCH2CH2Br


Reacciones de desplazamiento : Aquellas reacciones donde un elemento desplaza a otro en un compuesto.

	H3O+ + OH- ; > 2H2O


Reacciones de metátesis : Aquellas reacciones donde dos reactivos se enrocan

	2HCl + Na2S ; > H2S( + 2NaCl


Reacciones de precipitación : Aquellas reacciones donde uno o más reactivos al combinarse genera un producto que es insoluble.

	AgNO3 + NaCl ; > AgCl( + NaNO3


Reacciones de dismutación : Aquellas reacciones donde de los reactivos genera compuestos donde un elemento tiene dos estados de oxidación.

	12OH- + 6Br2 ; > BrO-3+ 10Br- + 6H2O


Reacciones de substitución: Aquellas reacciones donde se sustituye uno de los reactivos por alguno de los componentes del otro reactivo.

	CH4 + Cl2 ; > CH3Cl + HCl


Reacciones Redox o de óxido reducción:Aquellas reacciones donde los reactivos intercambian electrones 

	SO2 + H2O ; > H2SO3


Ejemplos de las reacciones de óxido reducción o redox Baterías y pilas (de auto, Ni Cd, alcalinas), Corrosión y enmohecimiento de metales, Muchas de las reacciones metabólicas
Balanceo de ecuaciones químicas

Oxidación y reducción

Oxidación: cuando un reactivo pierde electrones  Na0  ; > Na+ + e(
Reducción: cuando un reactivo gana electrones Cl2 (g) + 2e ;> 2Cl(  
A estas ecuaciones se les llama semireacciones y siempre van en pares. Juntas hacen una reacción completa al sumarse (el Na le dio electrones al Cl): 2Na0  ; > 2Na+ + 2e(    Cl2(g) + 2e( ; > 2Cl(
2Na  + Cl2 ; > 2NaCl 
Agente oxidante: Es una sustancia que causa que otra sustancia se oxide, al hacer esto, se reduce
Agente reductor: Es una sustancia que causa que otra sustancia se reduzca, al hacer esto, se oxida
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El hidrógeno se oxida y es un agente reductor. El oxígeno se reduce y es un agente oxidante.
Estado de oxidación 
El estado de oxidación: describe la carga de cada elemento en un compuesto. ¿Y cuánto vale?...
[image: image20.png]



El estado de oxidación del F es siempre -1
[image: image21.png]



El estado de oxidación del O en la gran mayoría de sus compuestos es siempre -2. Las excepciones incluyen los peróxidos (-1) y los óxidos de F
[image: image22.png]



El estado de oxidación de un elemento en su estado natural es de 0. Na0, N2, H2, P4 , S8
[image: image23.png]



En los iones simples, el estado de oxidación es el mismo que la carga del ion.
[image: image24.png]



Los halógenos en los halogenuros tienen estado de oxidación de -1
[image: image25.png]



Los metales alcalinos y alcalinotérreos tienen estado de oxidación igual que el número de la familia.
[image: image26.png]



El estado de oxidación del H en la mayoría de sus compuestos es de +1, pero si se une a un elemento poco electronegativo, puede ser -1.
[image: image27.png]



El máximo estado de oxidación de un elemento representativo es igual al total de electrones de su capa de valencia.
[image: image28.png]



El mínimo estado de oxidación de un elemento representativo, es igual al número de electrones que le faltan para llenar su capa de valencia.
Ejemplo: Asignar el estado de oxidación en cada elemento de H2O. H +1, O = -2, carga = 0, 2(+1)-2 = 0, 
Otro Ahora el HNO3. Sabemos que H = +1, que O es -2, ¿y N?, pues sabiendo lo anterior sólo hay que obtener la diferencia:1(+1)+3(-2)=-5 y como no hay carga, el N tiene 5+.

EJERCICIO: con la ayuda de la tabla periódica y tomando en cuenta las valencias fijas, encuentra los números de oxidación de los siguientes iones o moléculas

	Na3PO4
	Ca(OH)2
	Cu(NO3)2
	HCO3 -1

	Al2(SO4)3
	K2Cr2O7
	KMnO4
	NH4

	AuCl3
	Cu(NO3)2
	SnF2
	NO2

	P2O5
	MnSO4
	I2
	Ag

	As2S5
	PbS
	P4
	Ca3(PO4)2

	C
	In2S3
	AgBr
	CaCl2

	NaCl
	FeS
	MgSe
	Mo2O3

	CuOH
	NaOH
	Rh2O3
	ZrO2

	N 
	Na 
	WO2
	LiO2


Ecuaciones iónicas 

Cuando una sustancia iónica se disuelve en agua, puede disociarse en iones.

	                     H2O

AgNO2                         Ag     +    NO3 
                 H2O

HCl                               H    +   Cl



De manera que al mezclar este tipo de disoluciones, no es necesario que participen todos los iones en la reacción, es decir que puede ocurrir que solamente reaccionen unos de ellos, por ejemplo así:
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Para hacer la reacción más sencilla y comprensible, solo incluimos a las especies que realmente intervienen en la reacción.
[image: image30.png]AgClsy  + H + NOg





A los reactivos que no intervienen en la reacción, en este caso NO3- y H+, se les conoce como iones espectadores.
Método de balanceo de óxido reducción
El principio básico que rige el balanceo de ecuaciones con este método es el de igualar la ganancia total en el número de oxidación del agente reductor con la pérdida total en el número de oxidación del agente oxidante. O lo que es lo mismo, el número de electrones perdidos durante la oxidación debe ser igual al número de electrones ganados durante la reducción. 
Por ejemplo:
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En las reacciones más complejas, se puede efectuar el balanceo paso a paso:
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SE CRUZAN LOS NÚMEROS DETECTADOS Y SE BALANCEA POR MÉTODO DE TANTEO
[image: image33.png]2KCIO; + BNaSnd; ——» KCI -+ NapSnOs

2KCIO; + 6MNaSn0; ——>  2KCl  +6 Na;Sn0;




Ejercicio: BALANCEA POR REDOX LAS SIGUIENTES REACCIONES QUÍMICAS
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BALANCEA POR EL MÉTODO ALGEBRAICO
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RELACIONES EN LAS REACCIONES QUÍMICAS


Las formulas de los compuestos tienen un significado cualitativo y cuantitativo; lo mismo sucede cuando se presentan mediante ecuaciones químicas las transformaciones que se producen entre unos compuestos para obtener otros distintos.


Las ecuaciones químicas tienen dos miembros, separados por una flecha que nos indica el sentido en que se produce la reacción o, si son reversibles, una doble flecha. Además, es importante destacar que las ecuaciones se presentan siempre balanceadas, por lo que supone una información precisa acerca de las cantidades, tanto en moles como en gramos, que intervienen en las reacciones; siendo estas iguales en ambos miembros de la ecuación, aunque los compuestos son distintos. Asimismo, nos informa de la relación de volúmenes que intervienen en las reacciones. También se sobreentiende que las ecuaciones químicas representan la relación que se establece tanto entre átomos como entre moles.


Una vez establecida la ecuación química de un proceso se puede seguir un modelo simple para la solución de todos los problemas estequiométricos, que consta de tres pasos:

1. convertir la cantidad de sustancias dadas a moles

2. convertir los moles de las sustancias dadas a moles de las sustancias que se desean

3. convertir los moles  de las sustancias deseadas a las unidades  de cantidad requeridas

relación masa – masa

1.  El alcohol etílico se quema de acuerdo con la siguiente ecuación:
C2H5OH + 3O2[image: image36.jpg]


2CO2+ 3H2O 
¿cuántos grs de CO2 se producen cuando se queman 3.10 grs de C2H5OH de esta manera.

2. Si 3.00 grs de SO2 gaseoso reaccionan con oxígeno para producir trióxido de azufre, ¿cuántos grs de oxígeno se necesitan?

3. Las bolsas de aire para automóvil se inflan cuando se descompone rápidamente azida de sodio, NaN3, en los elementos que la componen según la reacción 
2NaN3 [image: image37.jpg]


2Na + 3N2 
¿Cuántos gramos de azida de sodio se necesitan para formar 5.00 g de nitrógeno gaseoso?

4. ¿Qué masa de magnesio se necesita para que reaccione con 9.27 g de nitrógeno? (No olvide balancear la reacción.) 
Mg + N2 [image: image38.jpg]


Mg3N2

5. ¿Cuántos gramos de H2O se forman a partir de la conversión total de 32.00 g O2 en presencia de H2, según la ecuación

 2H2 + O2[image: image39.jpg]


 2H2O?

6. El octano se quema de acuerdo con la siguiente ecuación: 
2C8H18 + 25O2 [image: image40.jpg]


16CO2 + 18H2O 
¿Cuántos gramos de CO2 se producen cuando se queman 5.00 g de C8H18 

7. La fermentación de glucosa, C6H12O6, produce alcohol etílico, C2H5OH, y dióxido de carbono: 
C6H12O6(ac)[image: image41.jpg]


2C2H5OH(ac) + 2CO2(g) 
¿Cuántos gramos de etanol se pueden producir a partir de 10.0 g de glucosa?

 8. El CO2 que los astronautas exhalan se extraer de la atmósfera de la nave espacial por reacción con KOH: 
CO2 + 2KOH [image: image42.jpg]


K2CO3 + H2O 
¿Cuántos gr de CO2 se pueden extraer con 1000 g de KOH?

 9. ¿Cuántos gramos de óxido de hierro Fe2O3, se pueden producir a partir de 2.50 g de oxígeno que reaccionan con hierro sólido?

10. Un producto secundario de la reacción que infla las bolsas de aire para automóvil es sodio, que es muy reactivo y puede encenderse en el aire. El sodio que se produce durante el proceso de inflado reacciona con otro compuesto que se agrega al contenido de la bolsa, KNO3, según la reacción                10Na + 2KNO3 [image: image43.jpg]


K2O + 5Na2O + N2 
¿Cuántos gramos de KNO3 se necesitan para eliminar 5.00 g de Na?

que cantidad de carbono se necesita para producir 600 g de oxido de plomo

PbO         +     C                                 Pb      +       CO2
cuantos gramos de sodio es necesario poner a reaccionar con  agua para obtener 10 g. De Hidrógeno 

    Na +    H20                                          NaOH     +     H2 

cuantos gramos de dicromato de potasio debemos poner a reaccionar con suficiente cantidad de acido clorhídrico para obtener 10 grs. De cloro

K2Cr2O7      +   HCl                             KCl         +        CrCl3          +             H2O       +     Cl2
cuantos gramos de ácido sulfhídrico se obtienen al hacer reaccionar 50 g. De sulfuro de fierro III con suficiente cantidad de ácido clorhídrico

FeS            +         HCl                              FeCl2         +      H2S

cuantos gramos de nitrato de sodio es necesario poner a reaccionar con suficiente cantidad de ácido sulfúrico para obtener 100 g. De ácido nítrico

NaNO3             +   H2SO4                               NaHSO4             +     HNO3
Al poner a reaccionar 200 g. De carbonato calcio con suficiente cantidad de ácido clorhídrico, cuantos gramos de dióxido de carbono se obtienen 

CaCO3   +  HCl                          CaCl2   +   H2O   +  CO2
Que cantidad de peroxido de sodio es necesario poner a reaccionar con agua para obtener 300 g. De oxigeno.

Na2O2    +   H2O                           NaOH   +  O2
el oxigeno se prepara calentando el clorato de potasio, ¿ cual es el peso de oxigeno obtenido a partir de 6g. De clorato de potasio ?

KClO3                              KCl        +      O2

Cuantos gramos de HCl  reaccionan con 28.2 gramos de hidróxido de bario de acuerdo con la siguiente reacción

Ba(OH)2     +    HCl                                BaCl2   +  H2O

si se hacen reaccionar 20 g. De cobre con ácido nítrico concentrado ¿ que cantidad de nitrato cuprico se obtiene ?

Cu   +  HNO3                         Cu(NO3)2   +     NO2   +  H2O

Relaciones masa – volumen o viceversa

1. Al poner a calentar 100 g. De nitrito de amonio en condiciones NPT ¿ que volumen de nitrógeno se obtiene ?

NH4NO2                           N2   +   H2O                       

2. Que cantidad de clorato de potasio en condiciones NPT es necesario poner a calentar para obtener 10 lts de oxigeno

KClO3                              KCl        +      O2
3. cuantos litros de hidrógeno en condiciones NPT se obtienen al poner a reaccionar 20 grs. De hidruro de calcio con agua.

CaH2      +       H2O                      Ca(OH)2   +   H2   

4. Cuantos litros de amoniaco se obtienen al poner a reaccionar 100 g de cloruro de amonio con hidróxido de calcio

NH4Cl      +    Ca(OH)2                               CaCl2    +   H2O     +   NH3
5. Cuantos gramos de nitrato de amonio en condiciones NTP es necesario poner a calentar para obtener 500 lts. De monóxido de dinitrogeno

NH4NO3                           H2O      +    N2O

6. Cuantos litros de dióxido de carbono se obtienen al calentar 15 g de carbonato de calcio en condiciones NTP

CaCO3                      CaO         +    CO2
7. cuantos litros de dióxido de azufre se obtienen al poner a reaccionar 50 g. De sulfito ácido de sodio con ácido sulfúrico concentrado

H2SO4   +   NaHSO3                  NaHSO4   +   H2O    +    SO2
8. determinar la masa molecular de un gas si 600 ml tiene una masa de 1.5 g. En condiciones NTP.

9. encontrar el volumen ocupado por 50 g. De oxigeno en condiciones NTP.

10. determinar el volumen de hidrógeno liberado cuando 300 g. De zinc reaccionan con ácido sulfúrico.

11. cuantos litros de dióxido de carbono se obtienen calentando 400 gramos de carbonato de calcio.

12. cual es el volumen de oxigeno en litros, formado por la descomposición de 20 grs. De agua oxigenada en condiciones NTP

H2O2                               H2O   +   O2
Relaciones volumen - volumen

13. se puede obtener dióxido de carbono por la acción del ácido clorhídrico sobre el carbonato calcico. El producto principal que se obtienen es la caliza.

HCl      + CaCO3                      CaCl2  +    H2O  +   CO2
· Que volumen de dióxido de carbono a (C de temperatura y 1atmosfera de presión puede producirse a partir a partir de 75 g. De carbonato calcico.

· Que volumen  de ácido clorhídrico gaseoso a (C de temperatura y 1atmosfera de presión se necesita para  preparar la solución de ácido.

14. cuantos litros de amoniaco se pueden obtener partiendo de 750 litros de nitrógeno y midiendo todos los gases en condiciones normales.

N2    +   H2                                        NH3

GASES IDEALES
La materia puede presentarse en tres estados: sólido, líquido y gaseoso. En este último estado se encuentran las sustancias que denominamos comúnmente "gases".

Ley de los gases Ideales
Según la teoría atómica las moléculas pueden tener o no cierta libertad de movimientos en el espacio; estos grados de libertad microscópicos están asociados con el concepto de orden macroscópico. Las libertad de movimiento de las moléculas de un sólido está restringida a pequeñas vibraciones; en cambio, las moléculas de un gas se mueven aleatoriamente, y sólo están limitadas por las paredes del recipiente que las contiene.

Se han desarrollado leyes empíricas que relacionan las variables macroscópicas en base a las experiencias en laboratorio realizadas. En los gases ideales, estas variables incluyen la presión (p), el volumen (V) y la temperatura (T). 

se le llama gas ideal al que cumple los tres postulados de la teoría cinética


La presión es la fuerza que se ejerce por unidad de area de un recipiente, para medirla se utiliza el barómetro.  Las unidades mas usadas para medir la presión son: atmósferas, milímetros de mercurio, torr, kg/cm2, Dinas/cm2 y libras/ in2

La presión normal es de 1 atm = 760 mm de Hg= 760 torr que son las unidades que utilizaremos


Temperatura, es la medida de energía cinética promedio de las moléculas de un cuerpo, se mide mediante un termómetro y la unidad es el grado. Las escalas utilizadas para la temperatura son las siguientes (C, (R, (F y la absoluta K  ( K = (C + 273 ) que es la utilizada para la medición de gases.


Volumen es el espacio ocupado por una sustancia determinada. Se mide en litros, mililitros, metros cúbicos, etc 

La ley de Boyle - Mariotte relaciona inversamente las proporciones de volumen y presión de un gas, manteniendo la temperatura constante: P1. V1 = P2 . V2 


Cuando la temperatura es constante se dice que las condiciones son isotérmicas

La ley de Gay-Lussac afirma que el volumen de un gas, a presión constante, es directamente 
proporcional a la temperatura absoluta: [image: image44.png]41
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Cuando la presión es constante, se dice que las condiciones son isobáricas

La ley de Charles sostiene que, a volumen constante, la presión de un gas es directamente proporcional a la temperatura absoluta del sistema: [image: image45.png]il
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Cuando el volumen es constante se dice que las condiciones son isocóricas 

* En ambos casos la temperatura se mide en kelvin (273 K = 0ºC) ya que no podemos dividir por cero, no existe resultado.

De las tres se deduce la ley universal de los gases:
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Resuelve los siguientes Ejercicios aplicando la ley que corresponda:

1) Un volumen gaseoso de un litro es calentado a presión constante desde 18 °C hasta 58 °C, ¿qué volumen final ocupará el gas?.

Rta.: 1,23 l

2) Una masa gaseosa a 32 °C ejerce una presión de 18 atm, si se mantiene constante el volumen, qué aumento sufrió el gas al ser calentado a 52 °C?.

Rta.: 1,1 atm

3) En un laboratorio se obtienen 30 cm3 de nitrógeno a 18 °C y 750 mm de Hg de presión, se desea saber cuál es el volumen normal.

Rta.: 27,7 cm3
4) Una masa de hidrógeno en condiciones normales ocupa un volumen de 50 litros, ¿cuál es el volumen a 35 °C y 720 mm de Hg?.

Rta.: 59,5 l

5) Un gas a 18 °C y 750 mm de Hg ocupa un volumen de 150 cm3, ¿cuál será su volumen a 65 °C si se mantiene constante la presión?.

Rta.: 17,42 cm3
6) Una masa gaseosa a 15 °C y 756 mm de Hg ocupa un volumen de 300 cm3, cuál será su volumen a 48 °C y 720 mm de Hg?.

Rta.: 310,3 cm3
7) ¿Cuál será la presión que adquiere una masa gaseosa de 200 cm3 si pasa de 30 °C a 70 °C y su presión inicial es de 740 mm de Hg?.

Rta.: 837,68 mm de Hg

8) ¿Cuál será la presión de un gas al ser calentado de 20 °C a 140 °C si su presión inicial es de 4 atm?.

Rta.: 5,6 atm

9) Un recipiente está lleno de aire a presión normal y a 0 °C. Posee una válvula de seguridad que pesa 100 N y su sección es de 8 cm2. Si la presión se mantiene normal, se desea saber qué temperatura deberá alcanzar el recipiente para que la válvula se abra, despreciando la dilatación del recipiente.

Rta.: 57,34 °C

10) En una fábrica de oxígeno se almacena 1 m3 de ese gas en un cilindro de hierro a 5 atm, ¿qué volumen habrá adquirido si inicialmente la presión era de 1 atm?

Rta.: 1,0323 bar

11) La densidad del oxígeno a presión normal es de 14,29 kg/m3, ¿qué presión soportaría para que su densidad sea de ,589 kg/m3?.

Rta.: 313,2 mm de Hg

12) A presión de 758 mm de Hg, el aire en la rama de un manómetro de aire comprimido marca 32 cm, ¿qué presión se ejerce cuando ese nivel se reduce a 8 cm? (considere uniforme la sección del tubo).

Rta.: 2,9 atm

13) Se almacena 1 m3 de oxígeno en un cilindro de hierro a 6,5 atm. ¿Cuál será el nuevo volumen si estaba inicialmente a 1 atm?.

Rta.: 0,1538 m3
14) En un tanque se coloca querosen hasta el 75 % de su volumen, se introduce luego aire hasta que alcanza una presión de 2,8 atm, determinar el volumen de aire dentro del tanque, si su longitud es de 35 cm y 8 cm de radio.

Rta.: 4,92 dm3
15) En un rifle de aire comprimido se encierran 200 cm3 de aire a presión normal que pasan a ocupar 22 cm3. ¿Cuál es la nueva presión del aire?, si el proyectil sale con una fuerza de 120 kgf, ¿cuál será la sección del proyectil?.

Rta.: 9390 gf/cm2 y 1,27 cm2
16) Un tubo cilíndrico de 1,5 m de largo se sumerge verticalmente en mercurio hasta que el extremo cerrado queda a 25 cm de la superficie libre del mercurio. Determinar la longitud que ocupará, dentro del tubo, el aire, si la presión exterior es de 75 cm de Hg (d = 13,56 g/cm3).

Rta.: 56,25 cm

17) En un tubo vertical lleno de aire y de 4 cm de diámetro se coloca un émbolo que ajusta perfectamente (sin rozamiento). Si el peso del émbolo es de 2,5 kgf y la presión exterior es de 735 mm de Hg ¿cuál es la presión del aire encerrado cuando el sistema aire-émbolo se encuentra en equilibrio?.

Rta.: 1198 gf/cm2
18) En el caso del problema anterior, ¿cuál será el volumen ocupado por el aire si la longitud del tubo es de 3 m?.

Rta.: 3142 cm3
19) Un volumen de 150 dm3 está a presión normal, ¿qué presión soportará si su volumen se reduce a 12 cm3?.

Rta.: 9500 mm Hg

20) El aire en la rama cerrada de un manómetro de aire comprimido es de 35 cm cuando la presión es de 755 mm de Hg, ¿cuál será la presión cuando es nivel sea de 6 cm?.

Rta.: 4404 mm de Hg

21) El aire en la rama cerrada de un barómetro a presión normal, alcanza a un volumen que equivale a 65 cm. ¿Cuál será el nuevo nivel si la presión ejercida fuera de 40 kgf/cm2 y cuanto se elevará el Hg?.

Rta.: 1,678 cm y 63,322 cm

22. en el suelo un globo aerostático tiene un volumen de 100 K litros a - 27(C y presión normal. Cual seria el volumen del globo si se elevara a una altura donde la temperatura es de -12(C y la presión de 300 mm de Hg

23. el volumen medido de un gas fuew de 15 litros a 37(C y una presión de 2 atm. Que volumen ocupara el gas en condiciones normales

24. un gas tiene un volumen de 300 ml a 20(C y 4 atm. Cual será su volumen si la temperatura se incrementa en 10(C y la presión se reduce a la mitad

25. manteniendo constante la temperatura se comprimió una nuestra de 200 ml de un gas hasta 55 ml. La presión que se ejerció fue de 2 atm. Cual era la presión inicial del gas

26. a presión normal el volumen ocupado por un gas es de 15 litros a una temperatura de 25(C. Si la temperatura se reduce hasta -15(C. Cual será el volumen del gas

27. un tanque se encuentra a 2 atm de presión y tiene una temperatura de 20(C. Calcular que temperatura adquiere cuando se le aplica una presión de 5 atm

28. el volumen medido de un gas es de 1000 ml a temperatura de 60(C y una presión de 720 torr. Que volumen ocupara el gas en condiciones normales

29. un gas ocupa un volumen de 50 litros a una temperatura constante y soportando una presión de 2 atm. Que volumen ocupara ese mismo gas a una presión de 10 atm.

30. una muestra de gas a una presión de 900 mm de Hg, y a una temperatura de 20(C mantiene un volumen constante. Que presión tendrá ese gas a una temperatura de 50(C

31. un gas ocupa un volumen de 8 litros a una temperatura de 27(C y una presión constante que volumen ocupara a 80(C

32. un gas tiene un volumen de 50 ml a una temperatura de 20(C y una presión de dos atmósferas. Que presión en mm de Hg tendrá ese gas a una temperatura de 77(C y un volumen de 200 ml

33. a que presión debe estar sometido un gas, que se encuentra a temperatura constante, para que pase de un volumen de 10 litros a otro de 8 litros, si inicialmente se encontraba a una presión de 1 atm.

34. que volumen inicial ocupo un gas sometido a una presión constante y una temperatura de 30(C, si 40(C ocupo un volumen de 10 litros

35. en condiciones iniciales, un gas ocupo un volumen de 8 litros a una temperatura de 25(C y una presión de 1 atm. Que volumen ocupara a una presión de 8 atm. Y una temperatura de 30(C.

36. una masa de nitrógeno ocupa 200 ml  a 100(C encontrar su volumen en condiciones isobaricas

37. se tienen 2 litros de oxigeno en condiciones normales. Si el volumen disminuye 200 ml y la presión se duplica. Cual será su temperatura en (C

38. 50 ml de un gas se encuentran a 20(C y presión normal. Cual será su volumen a 30(C y 700 torr.

39. en condiciones isotérmicas se tienen 500 ml de un gas a una atm de presión, si el volumen aumenta a 1.5 lts. Cual será la presión de ese gas.

40. un volumen de 20 litros de un gas se encuentra a una temperatura de 20(C y 730 mm de Hg de presión. Cual será su volumen en condiciones normales

41. un tanque de 3 litros contiene gas a una temperatura ambiente (20(C), tiene una presión de 20 atm. Cual seria el volumen del gas a 1 atm y a la misma temperatura
42. el gas contenido en un spray para el pelo puede tener una presión de 1200 torr a 25(C. Que presión ejerceria el gas si se calentara a 300(C
Teoría Cinética de los Gases
El comportamiento de los gases, enunciadas mediante las leyes anteriormente descriptas, pudo explicarse satisfactoriamente admitiendo la existencia del átomo. 

El volumen de un gas: refleja simplemente la distribución de posiciones de las moléculas que lo componen. Más exactamente, la variable macroscópica V representa el espacio disponible para el movimiento de una molécula. 

La presión de un gas, que puede medirse con manómetros situados en las paredes del recipiente, registra el cambio medio de momento lineal que experimentan las moléculas al chocar contra las paredes y rebotar en ellas. 

La temperatura del gas es proporcional a la energía cinética media de las moléculas, por lo que depende del cuadrado de su velocidad. 

La reducción de las variables macroscópicas a variables mecánicas como la posición, velocidad, momento lineal o energía cinética de las moléculas, que pueden relacionarse a través de las leyes de la mecánica de Newton, debería de proporcionar todas las leyes empíricas de los gases. En general, esto resulta ser cierto.

La teoría física que relaciona las propiedades de los gases con la mecánica clásica se denomina teoría cinética de los gases. Además de proporcionar una base para la ecuación de estado del gas ideal. La teoría cinética también puede emplearse para predecir muchas otras propiedades de los gases, entre ellas la distribución estadística de las velocidades moleculares y las propiedades de transporte como la conductividad térmica, el coeficiente de difusión o la viscosidad.

Densidad de un gas
[image: image47.png]



En un determinado volumen las moléculas de gas ocupan cierto espacio. Si aumenta el volumen (imaginemos un globo lleno de aire al que lo exponemos al calor aumentando su temperatura), la cantidad de moléculas (al tener mayor espacio) se distribuirán de manera que encontremos menor cantidad en el mismo volumen anterior. Podemos medir la cantidad de materia, ese número de moléculas, mediante una magnitud denominada masa. La cantidad de moléculas, la masa, no varía al aumentar o disminuir (como en este caso) el

volumen, lo que cambia es la relación masa - volumen. Esa relación se denomina densidad (d). La densidad es inversamente proporcional al volumen (al aumentar al doble el volumen , manteniendo constante la masa, la densidad disminuye a la mitad) pero directamente proporcional a la masa (si aumentamos al doble la masa, en un mismo volumen, aumenta al doble la densidad).
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Hipótesis de Avogadro
Esta hipótesis establece que dos gases que posean el mismo volumen (a igual presión y temperatura) deben contener la misma cantidad de moléculas. 

Cada molécula, dependiendo de los átomos que la compongan, deberán tener la misma masa. Es así que puede hallarse la masa relativa de un gas de acuerdo al volumen que ocupe. La hipótesis de Avogadro permitió determinar la masa molecular relativa de esos gases. 

Analicemos el orden lógico que siguió:

1. La masa de 1 litro de cualquier gas es la masa de todas las moléculas de ese gas. 

2. Un litro de cualquier gas contiene el mismo número de moléculas de cualquier otro gas 

3. Por lo tanto, un litro de un gas posee el doble de masa de un litro otro gas si cada molécula del primer gas pesa el doble de la molécula del segundo gas. 

4. En general las masas relativas de las moléculas de todos los gases pueden determinarse pesando volúmenes equivalentes de los gases. 

En condiciones normales de presión y temperatura (CNPT) [ P = 1 atm y T = 273 ºK ] un lito de hidrógeno pesa 0,09 g  y un litro de oxígeno pesa 1,43 g. Según la hipótesis de Avogadro ambos gases poseen la misma cantidad de moléculas. La proporción de los pesos entre ambos gases es: 1,43 : 0,09 = 15,9 (aproximadamente) 16. Es la relación que existe entre una molécula de oxígeno e hidrógeno es 16 a 1. Las masas atómicas relativas que aparecen en la tabla periódica están consideradas a partir de un volumen de 22,4 litros en CNPT.

Ley de los Gases Generalizada
Como consecuencia de la hipótesis de Avogadro puede considerarse una generalización de la ley de los gases. Si el volumen molar (volumen que ocupa un mol de molécula de gas) es el mismo para todos los gases en CNPT, entonces podemos considerar que el mismo para todos los gases ideales a cualquier temperatura y presión que se someta al sistema. Esto es cierto por que las leyes que gobiernan los cambios de volumen de los gases con variaciones de temperatura y presión son las mismas para todos los gases ideales. Estamos relacionando proporcionalmente el número de moles (n), el volumen, la presión y la temperatura: P.V ~ n T. Para establecer una igualdad debemos añadir una constante (R) quedando:

P.V = n . R . T
El valor de R podemos calcularlo a partir del volumen molar en CNPT:
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por lo tanto R= 0.08205lt-atm/Kmol = 82.05 ml-atm/Kmol = 1.99 cal/ K mol = 8.31 x 107 ergios / K mol

Por definición n (número de moles) se calcula dividiendo la masa de un gas por el Mr (la masa molecular relativa del mismo).
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Que es otra forma de expresar la ley general de gases ideales.

EJERCICIOS:

1. que volumen ocuparan 5 moles de bióxido de carbono a una temperatura de 27( C y 800 mm de Hg.

2. a que presión estarán sometidos 5º gramos de bióxido de carbono que ocupan un volumen de 10 ml a una temperatura de 30( C.

3. encontrar la densidad de un gas que tiene una masa molecular de 350 gr/mol y se encuentra a 2.5 atm y 35( C

4. determínese el volumen ocupado por 4 grs de oxigeno en condiciones normales

5. un tanque de 590 litros de volumen contiene oxigeno a 20( C y 5 atm de presión. Calcúlese la masa del gas almacenado en el deposito.

6. a 18( C y 765 mm de Hg, 1.29 litros de un gas ideal “ pesan “ 2.71 grs. Encuéntrese la masa molecular del gas.

7. determínese el volumen de 8 grs. De Helio a 15( C y 480 mm de Hg.

8. encuéntrese la densidad del metano CH4 a 20( C y 5 atm.

9. determínese el peso molecular aproximado de un gas si 560 cm3 pesan 1.55 g a TPE

10. a 18( C y 765 torr, 1.29 litros de un gas pesan 2.71 g. Calcular el peso molecular aproximado del gas.

11. si la densidad del monóxido de carbono es 3.17 gr/lt a -27( C y 2.35 atm, cual es su peso molecular aproximado.

12. si 200 ml de un gas pesan 0.268 g a TPE cual es su peso molecular

13. calcúlese el volumen de 11 grs. De N2O a TPE

14. que volumen ocuparan 1.216 grs de SO2 gaseoso a 18( C y 755 torr

15. calcúlese el peso de un litro de amoniaco gaseoso NH3 a TPE

16. calcúlese la densidad del H2 S gaseoso a 27( Cy 2 atm

17. encuéntrese el peso molecular de un gas cuya densidad a 40( C y 758 torr es 1.286 kg/m3
18. 5.75 grs. De un gas ocupan un volumen de 3.4 lt a una temperatura de 50( C y una presión de 0.94 atm. Cual es su peso molecular

19. se ha encontrado que 820 cc de un gas desconocido, a 35( C y a 800 mm de Hg pesan 2.46 g. Cual es su peso molecular

20. que volumen ocuparan 1.5 grs. De NO gaseoso a 75( C y a 300 mm de Hg de presión

LEY  DE  LAS  PRESIONES  PARCIALES  ( DALTON )

 A temperatura constante, la presión ejercida por una mezcla de gases, es igual a la suma de las presiones parciales de cada gas. Se define como presión parcial de un gas en una mezcla gaseosa, a aquella que ejercería este gas, si solamente él ocupara todo el volumen de la mezcla.

Ejercicios:

Una mezcla de gases a 760 torr contiene 65 % de Nitrógeno, 15 % de oxigeno y 20 % de dióxido de carbono, en volumen. ¿ cual es la presión parcial de cada gas en torr ?

En una mezcla gaseosa a 20 (C, las presiones parciales de los componentes son: hidrógeno 200 torr, dióxido de carbono 150 torr, metano 320 torr, etileno 105 torr. ¿ cual es la presión total de la mezcla y el porcentaje en volumen de hidrógeno ?

La presión parcial del oxigeno en una muestra diferente de aire es de 152 mm de Hg. La presión total es de 750 mm de Hg ¿ cual es la fracción molar de oxigeno ?

Un matraz de 200 ml contiene oxigeno a 200 torr y un matraz de 300 ml contiene nitrógeno a 100 torr. Entonces, los dos matraces se conectan de forma que cada gas llene sus volúmenes combinados. Suponiendo que no hay cambio en la temperatura, ¿ cual es la presión parcial de cada gas en la mezcla final y cual es la presión total?

El aire del norte en invierno contiene esencialmente nitrógeno, oxigeno y argón. Las fracciones molares de estos tres gases son 0.78, 0.21 y 0.01 respectivamente. Si la presión del aire es de 742 mm de Hg, ¿ cuales son las presiones parciales de estos gases?

En una practica de laboratorio se hace reaccionar ácido clorhídrico con aluminio, el hidrógeno gaseoso desprendido se recogió sobre agua a 25 (C, ocupando un volumen de  de 355 ml a una presión total de 750 mm de Hg. La presión de vapor del agua a 25 (C vale 24 mm de Hg. Calcular : ¿ cual es la presión parcial del hidrógeno en la mezcla? ¿ cuantos moles de hidrógeno se han recogido ?

Se recogen exactamente 100 ml de oxigeno en agua a 23 (C y 800 torr. Calcúlese el volumen estándar del oxigeno seco. La presión de vapor  del agua es de 21.1. torr

se recolecto una muestra de oxigeno por  desplazamiento del agua contenida en tubo invertido. La temperatura es 25 (C, la presión es de 750 mm de Hg y el volumen ocupado es de 280 ml. Cual es el verdadero volumen del oxigeno en TPS. Considere que el vapor de agua a dicha temperatura es de 23.5 mm de Hg.

 en un recipiente a vacío se introducen 7 grs de nitrógeno, 16 de oxigeno y 3.03 de hidrógeno. La capacidad del recipiente es de 80 lts y la temperatura de 50 (C. ¿ cual es la presión parcial de cada uno de los gases en la mezcla ? ¿ cual es la presión total ?

se recogen 500 ml de oxigeno sobre agua, a una presión de 760 mm de Hg. La temperatura del sistema es de 25 (C; a esta temperatura, el agua tiene una presión de vapor de 23.8 mm de Hg ¿ cual es la presión parcial del oxigeno?¿ cuantos moles de oxigeno hay en el tubo colector?¿ cual seria el volumen del oxigeno libre de vapor de agua, a PTN ?

 LEY  DE  AMAGAT

 El volumen de una mezcla gaseosa es igual a la suma de los volúmenes de cada gas, medidos a la misma presión y temperatura de dicha mezcla. 

LEY  DE  GRAHAM

 Las velocidades de difusión ( efusión) de los gases son inversamente proporcionales a las raíces cuadradas de sus respectivas densidades.
	v1          (d2)

 -----   =   ---------             

  v2          (d1)
	  v1          (m2)

 -----   =   ---------                

  v2          (m1) 


	  t1          (m2)

 -----   =   ---------

  t2          (m1) 




Ejercicios:

· cual de los siguientes gases tiene una velocidad de difusión  mayor, el metano (CH4) o el hidrógeno       ( H2)

· en un experimento de efusión se necesitan 45 s para que un cierto numero de moles de un gas desconocido pasen  a través de un pequeño orificio al vacío. En las mismas condiciones el mismo numero de moles de CO2 tardo 18 s en efundir. Calcule la mas molecular del gas desconocido

TEORÍA CINÉTICA DE LOS GASES IDEALES

 1 ) Los gases están constituidos por diminutas partículas discretas ( moléculas o átomos ) de igual masa y tamaño para un mismo gas. Para gases diferentes son distintas.

 2 ) Las partículas se encuentran en un incesante movimiento caótico, chocando entre sí y con las paredes del recipiente que las contiene.

 3 ) Los choques contra las paredes del recipiente originan la presión del gas.

 4 ) Los choques son elásticos.

 5 ) La temperatura absoluta es proporcional a la energía cinética promedio de las moléculas (o átomos ) del gas.

 6 ) Para presiones bajas, el diámetro de las moléculas ( o átomos ) es mucho menor que la distancia promedio entre ellas. Por lo tanto, se consideran despreciables su volumen efectivo y las fuerzas de atracción entre ellas.                                                                                                              
ECUACION DE ESTADO DE VAN DER WAALS

 Van der Waals estableció esta ecuación para gases reales.

 Introdujo ciertas correcciones a la ECUACION DE ESTADO DE LOS GASES IDEALES :

 ( P  +  n2a / V2 ) ( V   nb )   =   nRT

 a  y  b  son constantes particulares de cada gas, independientes de la presión y temperatura. Por ejemplo para el H2 :

 a  =  0,244 [ atm2 / mol2 ];  b  =  0,0266 [  / mol ]

LÍQUIDOS
LAS DISOLUCIONES

Las disoluciones son mezclas homogéneas de sustancias en iguales o distintos estados de agregación. La concentración de una disolución constituye una de sus principales características. Bastantes propiedades de las disoluciones dependen exclusivamente de la concentración. Su estudio resulta de interés tanto para la física como para la química.

El estudio de los diferentes estados de agregación de la materia se suele referir, para simplificar, a una situación de laboratorio, admitiéndose que las sustancias consideradas son puras, es decir, están formadas por un mismo tipo de componentes elementales, ya sean átomos, moléculas, o pares de iones. Los cambios de estado, cuando se producen, sólo afectan a su ordenación o agregación.

Sin embargo, en la naturaleza, la materia se presenta, con mayor frecuencia, en forma de mezcla de sustancias puras. Las disoluciones constituyen un tipo particular de mezclas. El aire de la atmósfera o el agua del mar son ejemplos de disoluciones. El hecho de que la mayor parte de los procesos químicos tengan lugar en disolución hace del estudio de las disoluciones un apartado importante de la química-física.

COMBINACIÓN MEZCLA Y DISOLUCIÓN
Conceptos fundamentales
La separación de un sistema material en los componentes que lo forman puede llevarse a cabo por métodos físicos o por métodos químicos. Los primeros incluyen una serie de operaciones tales como filtración, destilación o centrifugación, en las cuales no se produce ninguna alteración en la naturaleza de las sustancias, de modo que un simple reagrupamiento de los componentes obtenidos tras la separación dará lugar, nuevamente, al sistema primitivo. Los segundos, sin embargo, llevan consigo cambios químicos; la materia base sufre transformaciones que afectan a su naturaleza, por lo que una vez que se establece la separación, la simple reunión de los componentes no reproduce la sustancia original.

Las nociones científicas de combinación, mezcla y disolución tienen en común el hecho de que, en todos los casos, intervienen dos o más componentes, a pesar de lo cual presentan diferencias notables. Una combinación química es una sustancia compuesta formada por dos o más elementos cuyos átomos se unen entre sí mediante fuerzas de enlace. Sus entidades elementales, ya sean moléculas, ya sean pares iónicos, son iguales entre sí, y sólo mediante procedimientos químicos que rompan tales uniones es posible separar los elementos componentes de una combinación.

Las mezclas son sistemas materiales que pueden fraccionarse o separarse en sus distintos componentes por métodos físicos. Cuando los buscadores de oro lavan sobre el cedazo las arenas auríferas, procuran, mediante un procedimiento físico, separar el barro y los granos de arena de las pepitas del precioso metal. En las salinas, por efecto de la intensa evaporación, el agua del mar se separa en dos componentes: agua propiamente dicha, que en forma de vapor se incorpora al aire, y un conjunto de sales minerales que se acumulan en el fondo hasta que se completa la desecación.

En cierto tipo de mezclas la materia se distribuye uniformemente por todo el volumen constituyendo un sistema homogéneo. Cuando una sustancia sólida se mezcla con un líquido de tal forma que no puede distinguirse de él, se dice que la sustancia ha sido disuelta por el líquido. A la mezcla homogénea así formada se la denomina disolución. En este caso la sustancia sólida recibe el nombre de soluto y el líquido se denomina disolvente. La noción de disolución puede generalizarse e incluir la de gases en gases, gases en líquidos, líquidos en líquidos o sólidos en sólidos. En general, el soluto es la sustancia que se encuentra en menor proporción en la disolución y el disolvente la que se encuentra en mayor proporción. Cuando dos sustancias líquidas pueden dar lugar a mezclas homogéneas o disoluciones, se dice que son miscibles.

Una parte homogénea de un sistema se denomina fase. La colonia constituye una disolución en agua y alcohol de ciertas esencias, sin embargo, no es posible determinar dónde está la parte de alcohol, dónde la de agua y dónde la de esencia. Por tal motivo las disoluciones, al igual que las sustancias puras en un estado de agregación determinado, se consideran formadas por una única fase.

En la naturaleza existen sustancias en diferentes estados físicos, que pueden intercambiar de uno al otro al variar la temperatura, dichos fenómenos se conocen como cambios de estado o transformaciones de fase estos son: 

Por calentamiento, un sólido pasa al estado liquido, el proceso se llama fusión. Como es endotérmico, a la cantidad de calor requerido para fundir un gramo de sustancia se le llama calor latente de fusión. La temperatura a la cual un sólido funde se conoce como punto de fusión y tiene un valor particular para cada sustancia. El proceso inverso de la fusión se denomina solidificación. El cambio es exotérmico, lo que significa que pierde calor. La temperatura a la cual un liquido se solidifica se le llama punto de solidificación o de congelación, y permanece constante durante el cambio, tiene un valor especifico para cada sustancia.

Cuando se calienta lo suficiente un liquido, este hierve y se convierte en vapor. El proceso se llama evaporación, y la temperatura a la cual hierve, se le llama punto de ebullición, el proceso inverso de la evaporación se llama condensación, lo que significa que por enfriamiento, el vapor se convierte en liquido. La temperatura durante el cambio permanece constante y recibe el nombre de punto de condensación.

La cantidad requerida para que un sólido pase al estado gaseoso es significativamente mayor que la necesaria para vaporizarlo además que se requiere el concurso de otro factor, la presión, que coadyuve a acortar la distancia y reducir la energía cinética de las partículas gaseosas. A este proceso se le llama gasificación. El proceso inverso de la gasificación es la licuefacción. La temperatura a la cual tiene lugar el cambio se llama punto de licuefacción.

Algunos sólidos tienen  la propiedad de cambiar de forma directa al estado gaseoso, sin pasar por el estado liquido, el proceso se llama sublimación y es endotérmico. Cabe destacar que este cambio de estado es poco frecuente, y suele ocurrir sin la intervención de gran cantidad de energía. La temperatura de sublimación constituye una constante física de gran valor, el fenómeno inverso de la sublimación es la deposición. El cambio es en extremo muy difícil de lograr y requiere del manejo de técnicas, en las cuales se conjuguen el enfriamiento brusco a presiones elevadas, para conseguir que el gas se convierta en sólido sin pasar por el estado liquido.

Mezclas homogéneas y heterogéneas

En la naturaleza existe gran cantidad de materia en forma de mezclas. Una mezcla es la combinación física o unión aparente de dos o mas sustancias o componentes, que conservan sus propiedades físicas y químicas y cuya proporción no es fija; los componentes de las mezclas no pierden sus propiedades.

Mezcla homogénea: son las que a simple vista tienen un aspecto uniforme en todas sus partes,  aunque sus componentes sean sustancias diferentes. Se les llama también disoluciones.

Mezcla heterogénea: son las que tienen un aspecto que no es uniforme y como en todas las mezclas las proporciones de sus componentes son variables, un ejemplo son las aleaciones.
	Estado físico de los componentes
	Ejemplo de mezcla homogénea
	Ejemplo de mezcla heterogénea

	Sólido - sólido
	Bronce
	Tierra

	Sólido – liquido
	Amalgama dental
	Madera

	Sólido – gas
	Hidrógeno adsorbido en metal
	Piedra porosa

	Liquido – sólido
	Agua de mar
	Agua con arena

	Liquido – liquido
	Vinagre
	Aceite y vinagre

	Liquido – gas
	Agua con aire
	Refresco con gas

	Gas – sólido
	Humo
	Aire con tierra

	Gas – liquido
	Brisa de mar
	Nubes

	Gas – gas 
	Aire 
	No existe


DISOLUCIONES, COLOIDES Y SUSPENSIONES

DISOLUCIONES: Las mezclas también se denominan dispersiones; sus componentes, generalmente son dos, reciben el nombre de fase dispersante y fase dispersa. la fase dispersante se encuentra en mayor cantidad que la dispersa. Todas las disoluciones son mezclas homogéneas.

Las características de las disoluciones son: 

· Las partículas del soluto tienen menor tamaño que en las otras clases de mezclas.

· Presentan una sola fase, es decir son homogéneas

· Si se dejan en reposo durante algún tiempo, las fases no se separan ni se observa sedimentación; es decir las partículas no se depositan en el fondo del recipiente.

· Son totalmente transparentes, es decir, permiten el paso de luz

· Los componentes o fases no se pueden separar por filtración.
	TIPOS DE DISOLUCIONES

	soluto
	disolvente
	mezcla
	ejemplos

	Gas 
	Gas
	Gas
	Aire, gas natural

	Gas
	Liquido
	Liquido
	Bebidas efervescentes, agua de una pecera

	Gas
	Sólido
	Sólido
	Hidrógeno adsorbido en metales

	Liquido 
	Gas
	Gaseosa
	Brisa de mar

	Liquido
	Liquido
	Liquida
	Vinagre, alcohol

	Liquido
	Sólido
	Sólida
	Amalgamas dentales, vaselina aromática

	Sólido 
	Gas
	Liquida
	Agua de mar

	Sólido
	Liquido
	Sólida
	Aleaciones ceras y parafinas

	Sólido
	Sólido
	gaseosa
	Algunos humos finos


COLOIDES: Cuando las partículas de la fase dispersa de una mezcla miden entre 10 y 10000 veces mas que las partículas de una disolución ( 1nm), se tiene un sistema coloidal o coloide.

Todos los estados físicos de la materia pueden formar mezclas coloidales, con excepción de los gases mezclados con otros gases, los cuales forman disoluciones por que se mezclan perfectamente.

Las características de los coloides son:

· Las partículas de la fase dispersa son mayores que las de una disolución y menores que las de una suspensión.

· En muchos sistemas coloidales resulta difícil distinguir a simple vista la fase dispersa del medio o fase dispersora.

· Las partículas de la fase dispersa no se sedimentan, a un cuando las mezclas se dejen en reposo.

· Las fases no se pueden separar por filtración y son mezclas translucidas, es decir dejan pasar la luz parcialmente.
	COLOIDES

	Fase dispersora
	Fase dispersa
	nombre
	ejemplos

	Gas
	Liquido
	Aerosol liquido
	Nube, aerosol para el cabello

	Gas
	Sólido
	Aerosol sólido
	Humo

	Liquido
	Gas
	Espuma
	Merengue, espuma de jabón

	Liquido
	Liquido
	Emulsión
	Leche, mayonesa

	Liquido
	Sólido
	Sol liquido
	Gelatina, gomita de dulce

	Sólido
	Gas
	Espuma sólida
	Malvavisco, piedra pómez

	Sólido
	Liquido
	Emulsión sólida
	Quesos y mantequilla

	Sólido
	Sólido
	Sol liquido
	Rubíes, perlas


SUSPENSIONES: Las suspensiones son mezclas heterogéneas en las que se aprecia fácilmente la separación de fases. Casi todas las suspensiones están formadas por una fase dispersa sólida, insoluble en la fase dispersora liquida. Sus  características son:

· Las partículas son relativamente grandes y por lo general, visibles

· Las partículas de la fase dispersa sedimentan cuando la suspensión se deja en reposo, por lo que no están muy unidas al disolvente y la fuerza de gravedad hace que se asienten.

· Las partículas de una suspensión pueden ser separadas del liquido mediante filtración, lo que no ocurre en una disolución y un coloide.

· Las mezclas son traslucidas y opacas.

DISOLUCIONES SÓLIDAS

· Disoluciones sólidas donde el soluto es un sólido

· Disoluciones sólidas donde el soluto es un liquido

· Disoluciones sólidas donde el soluto es un gas

DISOLUCIONES LIQUIDAS

· Disoluciones liquidas donde el soluto es un sólido

· Disoluciones liquidas donde el soluto es un liquido

· Disoluciones liquidas donde el soluto es un gas

DISOLUCIONES GASEOSAS

· Disoluciones gaseosas donde el soluto es un liquido

· Disoluciones gaseosas donde el soluto es un gas

· Disoluciones gaseosas donde el soluto es un sólido
DISOLUCIÓN Y SOLUBILIDAD
El fenómeno de la disolución
Cuando un terrón de azúcar se introduce en un vaso lleno de agua, al cabo de un tiempo parece, a primera vista, que se ha desvanecido sin dejar rastro de su presencia en el líquido. Esta aparente desaparición parece indicar que el fenómeno de la disolución se produce a nivel molecular.

La disolución de un sólido supone la ruptura de los enlaces de la red cristalina y la consiguiente disgregación de sus componentes en el seno del líquido. Para que esto sea posible es necesario que se produzca una interacción de las moléculas del disolvente con las del soluto, que recibe el nombre genérico de solvatación. Cuando una sustancia sólida se sumerge en un disolvente apropiado, las moléculas (o iones) situadas en la superficie del sólido son rodeadas por las del disolvente; este proceso lleva consigo la liberación de una cierta cantidad de energía que se cede en parte a la red cristalina y permite a algunas de sus partículas componentes desprenderse de ella e incorporarse a la disolución. La repetición de este proceso produce, al cabo de un cierto tiempo, la disolución completa del sólido. En algunos casos, la energía liberada en el proceso de solvatación no es suficiente como para romper los enlaces en el cristal y, además, intercalar sus moléculas (o iones) entre las del disolvente, en contra de las fuerzas moleculares de éste.

Para que la energía de solvatación tome un valor considerable es necesario que las interacciones entre las moléculas del soluto y entre las del disolvente sean de la misma naturaleza. Sólo así el fenómeno de la solvatación es lo suficientemente importante como para dar lugar por sí solo a la disolución del cristal. Ello explica el viejo aforismo de que «lo semejante disuelve a lo semejante». Los disolventes apolares como el agua son apropiados para solutos polares como los sólidos iónicos o los sólidos formados por moléculas con una cierta polaridad eléctrica. Por su parte, los disolventes apolares, como el benceno (C6H6), disuelven las sustancias apolares como las grasas.

Junto con los factores de tipo energético, como los considerados hasta ahora, que llevan a un sistema sólido/líquido a alcanzar un estado de menor energía potencial, otros factores determinan el que la disolución se produzca o no de forma espontánea. Esta afirmación está respaldada por dos tipos de fenómenos: en primer lugar la existencia de procesos de disolución que implican una absorción moderada de energía del medio, lo cual indica que el sistema evoluciona hacia estados de mayor energía interna; en segundo lugar sustancias apolares como el tetracloruro de carbono (CCl4), aunque poco, se llegan a disolver en disolventes polares como el agua.

Los procesos físico-químicos están influidos, además, por el factor desorden, de modo que tienden a evolucionar en el sentido en el que éste aumenta. La disolución, sea de sólido en líquido, sea de líquido en líquido, aumenta el desorden molecular y por ello está favorecida. Contrariamente, la de gases en líquidos, está dificultada por el aumento del orden que conllevan. Del balance final entre los efectos de ambos factores, el de energía y el de desorden, depende el que la disolución sea o no posible.

La solubilidad : Las sustancias no se disuelven en igual medida en un mismo disolvente. Con el fin de poder comparar la capacidad que tiene un disolvente para disolver un producto dado, se utiliza una magnitud que recibe el nombre de solubilidad. La capacidad de una determinada cantidad de líquido para disolver una sustancia sólida no es ilimitada. Añadiendo soluto a un volumen dado de disolvente se llega a un punto a partir del cual la disolución no admite más soluto (un exceso de soluto se depositaría en el fondo del recipiente). Se dice entonces que está saturada. Pues bien, la solubilidad de una sustancia respecto de un disolvente determinado es la concentración que corresponde al estado de saturación a una temperatura dada.

Las solubilidades de sólidos en líquidos varían mucho de unos sistemas a otros. Así a 20 ºC la solubilidad del cloruro de sodio (NaCl) en agua es 6 M y en alcohol etílico (C2H6O), a esa misma temperatura, es 0,009 M. Cuando la solubilidad es superior a 0,1 M se suele considerar la sustancia como soluble en el disolvente considerado; por debajo de 0,1 M se considera como poco soluble o incluso como insoluble si se aleja bastante de este valor de referencia.

La solubilidad depende de la temperatura; de ahí que su valor vaya siempre acompañado del de la temperatura de trabajo. En la mayor parte de los casos, la solubilidad aumenta al aumentar la temperatura. Se trata de procesos en los que el sistema absorbe calor para apoyar con una cantidad de energía extra el fenómeno la solvatación. En otros, sin embargo, la disolución va acompañada de una liberación de calor y la solubilidad disminuye al aumentar la temperatura.

PROPIEDADES DE LAS DISOLUCIONES

La presencia de moléculas de soluto en el seno de un disolvente altera las propiedades de éste. Así, el punto de fusión y el de ebullición del disolvente cambian; su densidad aumenta, su comportamiento químico se modifica y, en ocasiones, también su color. Algunas de estas propiedades de las disoluciones no dependen de la naturaleza del soluto, sino únicamente de la concentración de la disolución, y reciben el nombre de propiedades coligativas.
Las disoluciones y los cambios de estado
Entre las propiedades coligativas de las disoluciones se encuentra el aumento del punto de ebullición y la disminución del punto de congelación con respecto a los valores propios del disolvente puro. Este aumento del rango de temperaturas correspondiente al estado líquido, fue descrito por el físico-químico francés François Marie Raoult (1830-1901), quien estableció que las variaciones observadas en los puntos de ebullición y de congelación de una disolución eran directamente proporcionales al cociente entre el número de moléculas del soluto y el número de moléculas del disolvente, o lo que es lo mismo, a la concentración molal.

La interpretación de esta ley en términos moleculares es la siguiente: la presencia de moléculas de soluto no volátiles en el seno del disolvente dificulta el desplazamiento de las moléculas de éste en su intento de alcanzar, primero, la superficie libre y, luego, el medio gaseoso, lo que se traduce en un aumento del punto de ebullición. Análogamente, las moléculas de soluto, por su diferente tamaño y naturaleza, constituyen un obstáculo para que las fuerzas intermoleculares, a temperaturas suficientemente bajas, den lugar a la ordenación del conjunto en una red cristalina, lo que lleva consigo una disminución del punto de congelación.

Osmosis y presión osmótica: Cuando dos líquidos miscibles se ponen en contacto, el movimiento asociado a la agitación térmica de sus moléculas termina mezclando ambos y dando lugar a un sistema homogéneo. Este fenómeno físico se conoce con el nombre de difusión.
Las membranas semipermeables se caracterizan porque, debido al tamaño de sus poros, cuando se sitúan como límite de separación entre una disolución y su disolvente correspondiente, permiten el paso de las moléculas de disolvente, pero no las de soluto solvatadas, cuyo tamaño es mayor. Se produce entonces entre ambos sistemas una difusión restringida que se denomina ósmosis.
La ósmosis se caracteriza porque el intercambio de moléculas en uno y otro sentido no se produce a igual velocidad. Ello es debido a que el número de moléculas de disolvente que choca con la membrana por unidad de superficie, es mayor del lado del disolvente puro que del lado de la disolución, en donde la presencia de moléculas de soluto entorpece el proceso.

Hay, por tanto, una presión de fluido que se ejerce del disolvente hacia la disolución y que recibe el nombre de presión osmótica. La presión osmótica, p, de una disolución depende de su concentración y se atiene a una ley semejante a la de los gases perfectos. Dicha ley fue establecida por Van't Hoff en 1897 y se expresa en la forma:

p V = n R T
o lo que es lo mismo:
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siendo M la concentración molar, R la constante de los gases y T la temperatura absoluta de la disolución.

A partir de la medida de la presión osmótica se puede determinar la masa molecular del soluto; la ley de Van't Hoff permite calcular el número de moles n, empleando como datos los resultados de las medidas de , de T y del volumen V de la disolución. La masa del soluto se determina inicialmente con la balanza, y un cálculo del tipo:
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proporciona una estimación de la masa de las moléculas de soluto.

LA COMPOSICIÓN DE LA DISOLUCIONES
La concentración de una disolución

Las propiedades de una disolución dependen de la naturaleza de sus componentes y también de la proporción en la que éstos participan en la formación de la disolución. La curva de calentamiento de una disolución de sal común en agua, cambiará aunque sólo se modifique en el experimento la cantidad de soluto añadido por litro de disolución. La velocidad de una reacción química que tenga lugar entre sustancias en disolución, depende de las cantidades relativas de sus componentes, es decir, de sus concentraciones. La concentración de una disolución es la cantidad de soluto disuelta en una cantidad unidad de disolvente o de disolución.

Formas de expresar la concentración: Existen diferentes formas dé expresar la concentración de una disolución. Las que se emplean con mayor frecuencia suponen el comparar la cantidad de soluto con la cantidad total de disolución, ya sea en términos de masas, ya sea en términos de masa a volumen o incluso de volumen a volumen, si todos los componentes son líquidos. En este grupo se incluyen las siguientes:

Molaridad. Es la forma más frecuente de expresar la concentración de las disoluciones en química. Indica el número de moles de soluto disueltos por cada litro de disolución; se representa por la letra M. El cálculo de la molaridad se efectúa determinando primero el número de moles y dividiendo por el volumen total en litros:
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1. calcula el numero de moles de 100 grs de los siguientes compuestos

	Na3PO4
	Ca(OH)*5 H2O
	Cu(NO3)2
	HCO3 

	Al2(SO4)3
	K2Cr2O7
	KMnO4
	NH4

	AuCl3
	Cu(NO3)2
	SnF2
	NO2


2. cuantos gramos de soluto se necesitan para preparar 1 lt de solución 1M de AlCl2  * 6 H2O

3. Como prepararías una solución 1 molar de H2SO4
4. si tenemos  una solución de CaI2 y sabemos que hay 58.8 grs. Del compuesto por litro, ¿ cual es la molaridad?

5. cuantos gramos de soluto por litro tiene una solución 2M de NaNO3
6. Para preparar un litro de disolución de ácido sulfúrico ¿ cuanta agua y cuanto ácido deben combinar?

7. cuantos gramos AgNO3 , se deberán llevar a un litro de solvente para tener una solución 10 molar

8. que concentración molar tiene una solución que se preparo disolviendo 200 grs. De K2Cr2O7 y se aforo aun litro.

9. calcular la molaridad:

	0.432 g de NaOH en 0.75 litros de solución
	12 g. De AlCl3  * 6 H2O por litro de disolución

	18 g de AgNO3 por litro de disolución
	432 x 10-3g. De 98 ml de solución

	51482 g. De KCN en 1.875 litros de disolución
	


10. ¿ cuantos moles de HCl hay en 1.5 lt de una disolución 2 M ?¿ Cuantos gramos de ácido clorhidrico?

11. como se prepararian 300 cm3 de una disolución 2.2. M de AlCl3
12. cuantos gramos de soluto se requieren para preparar 1 litro de solución 1M de Pb(NO3)2
13. cual es la concentración molar de una solución que contiene 16 g de CH3 OH en 200 ml de solución

14. cuanto (NH4)2SO4 se necesita para preparar 400 ml de una solución 0.25 M

Normalidad: la normalidad de una solución ( N) es el numero de equivalentes gramo de soluto contenidos en un litro de solución. El peso equivalente es la fracción del peso molecular que corresponde a una unidad definida de reacción química, y un equivalente gramo es esa misma fracción de un mol. Los pesos equivalentes se determinan de la siguiente manera:

  Para obtener el equivalente químico de un ácido, se divide la masa molecular de ese ácido entre el numero de hidrógenos ionizables que tenga la formula del ácido.

Para obtener el equivalente químico de una base se divide la masa molecular del hidróxido entre el numero de iones oxidrilo que contiene la formula.

Para encontrar el equivalente químico de una sal se divide la masa molecular entre el numero de oxidación que tenga el catión.

Para obtener el equivalente químico de sustancias reductoras, donde se presenta una reacción de oxido – reducción, se divide la masa molecular entre el numero de electrones que se han ganado o perdido en la reacción 

N=Eqg/V

EJERCICIOS:

1. calcule el equivalente gramo contenido en 100 gramos de los siguientes compuestos

	C12H22O11
	C2H5OH
	K2SO4
	K2Cr2O7

	H2SO4
	CaCO3
	NH4
	Fe2O3

	Al(SO4)3
	NaCl
	KclO3
	COCl2


2. Cuantos gramos de hidróxido de calcio se deben pesar y disolver en agua para preparar 3 litros de una solución 0.5 N

3. que volumen de una disolución 0.64 N de H2SO4 contendrán 13 gramos del mismo

4. calcula la normalidad de una solución de ácido fosforico H3PO4 que contiene 300 gramos del mismo en un litro de solución

5. calcular la normalidad que tendrá una solución donde se disuelve 100 grs de NaOH en 500 ml de disolución

6. Que normalidad tiene una solución de H3BO3 que se preparo disolviendo 80 grs de dicho ácido en 400 ml de agua.

7. Cuantos gramos de ácido carbónico debo pesar para una solución de concentración 0.8 N

8. cuantos gramos de LiOH se necesitan para preparar 1 litro de disolución 1N

9. calcula la normalidad de 7.88 gramos de ácido nítrico en 1 litro de agua

10. calcula la normalidad de 26.5 grs de Na2CO3 por litro de disolución

11. calcula la normalidad de 14 grs de  CuSO4 en un litro de disolución

12. que cantidad de Na2SO4 se debe disolver en 500 ml para obtener una solución 0.5 N

13. que cantidad de Ca(OH)2 se debe disolver en 1000 ml para obtener una solución 1 N

Molalidad. Indica el número de moles de soluto disuelto en cada kilogramo de disolvente:
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EJERCICIOS

1. calcule la molalidad que tendrá una solución que se prepara disolviendo 150 grs de KOH en 1200 gramos de agua

2. que cantidad de sal de mesa se debe pesar y disolver en 800 gramos de agua para obtener una solución 0.5 m

3. calcular la molalidad de 18.4 grs de permanganato de potasio en 270 gramos de agua

4. calcular la molalidad de 15.7 gramos de azucar en 150 gramos de agua

5. como se prepararían 300 cm3 de una disolución 2.2. m de AlCl3
6. cuantos gramos de glicerol (C3H8O3)se requieren para preparar 1000 grs de una solución 1 m

Gramos por litro. Indica la masa en gramos disuelta en cada litro de disolución. Tiene la ventaja de ser una concentración expresada en unidades directamente medibles para el tipo de disoluciones más frecuentes en química (las de sólidos en líquidos). La balanza expresa la medida de la masa de soluto en gramos y los recipientes de uso habitual en química indican el volumen de líquido contenido en litros o en sus submúltiplos. Su cálculo es, pues, inmediato:
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Tanto por ciento en peso o masa . Expresa la masa en gramos de soluto disuelta por cada cien gramos de disolución. Su cálculo requiere considerar separadamente la masa del soluto y la del disolvente:
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siendo la masa de la disolución la suma de la del soluto y la del disolvente.

1. una solución al 30 % de sulfato de sodio que tanto contiene de agua

2. se disuelven 20 gramos de sal común con suficiente cantidad de agua para obtener 180 gramos de disolución. Calcule el porcentaje de cada una de las partes

3. cuantos gramos de azúcar se deben agregar a 100 gramos de agua para preparar una solución de azúcar al 35 %

Para el estudio de ciertos fenómenos físico-químicos resulta de interés expresar la concentración en términos de proporción de cantidad de soluto a cantidad de disolvente. Se emplea entonces la molalidad

APLICACIÓN: CÁLCULO DE CONCENTRACIONES

Se mezclan 5,00 g de cloruro de hidrógeno (HCI) con 35,00 g de agua, formándose una disolución cuya densidad a 20 ºC es de 1,060 g/cm3. Calcúlese: a) El tanto por ciento en peso. b) La concentración en gramos por litro. c) La molaridad d) La molalidad. Y e) la normalidad

a) Tanto por ciento.

Se trata de calcular el número de gramos de soluto por cada cien gramos de disolución, es decir:
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b) Gramos/litro.

Puesto que los datos están referidos a masas y no a volúmenes, es necesario recurrir al valor de la densidad y proceder del siguiente modo:

1. Se calcula la masa de un litro de disolución:

masa = volumen.densidad = 1000 cm3.1,060 g/cm3 = 1 060 g

2. A partir del valor del tanto por ciento en peso se determina la masa en gramos del soluto contenida en la disolución:
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La cantidad resultante representa la concentración en gramos de soluto (HCI) por litro de disolución.

c) Molaridad.

Dado que:
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Sustituyendo resulta:
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donde 36,47 es la masa molecular del HCI y, por tanto, la masa de su mol expresada en gramos.

De lo anterior se deduce que, cuando los datos del volumen de la disolución no son explícitos, el cálculo de la molaridad implica las etapas a y b como pasos intermedios.

d) Molalidad.

De acuerdo con su definición:
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COMBUSTIBLES Y COMBUSTIÓN

Que es combustible

Que es combustión

Cuantos tipos de combustión existen

Dibujar el triangulo de la combustión

CLASES DE COMBUSTIBLES: los combustibles comerciales, ya sea en estado natural o en formas preparadas, pueden ser sólidos, líquidos o gases, los combustibles sólidos comprenden los carbonos, lignitos, coques, maderas y residuos combustibles procedentes de muchos procesos de fabricación. Los combustibles líquidos comprenden el alcohol, petróleo y sus destilados, y algunas veces las breas. Los gases naturales salen de la tierra y los gases son productos fabricados son productos obtenidos principalmente del carbón. Los elementos fundamentales de un combustible son: carbono, e hidrógeno. El azufre es un elemento pero no se considera como combustible, si no mas bien como un cuerpo indeseable. 

ANALISIS QUÍMICO DEL CARBON: Debido a que el carbón en su estado natural no es una substancia pura ni tiene composición uniforme, no se le puede adjudicar una formula química definida. Por ese motivo si se necesita conocer su composición hay que analizarlo químicamente. El análisis químico y la potencia calorífica de un carbón pueden expresarse de tres maneras distintas:

1. sobre el carbón tal como se recibe o quema

2. sobre el carbón seco o exento de humedad

3. sobre el carbón sin cenizas ni humedad, o sea sobre su materia combustible.

ANALISIS INMEDIATO DEL CARBON: la determinación de los componentes físicos de un carbón constituyen lo que se conoce como análisis inmediato del carbón y puede llevarse a cabo sin recurrir al análisis químico . el análisis inmediato se hace  con una balanza de laboratorio un horno con regulación de temperatura.

COMPOSICIÓN DEL AIRE SECO

	
	% EN VOLUMEN MOLES
	% EN PESO
	PESO MOLECULAR, KG POR MOL

	OXIGENO
	20.99
	23.19
	32

	NITRÓGENO
	78.03
	75.47
	28.016

	ARGON
	0.94
	1.30
	39.944

	CO
	0.03
	0.04
	44.003

	HIDRÓGENO
	0.01
	0
	2.016

	AIRE SECO
	100
	100
	28.967


DE ACUERDO CON ESTO LA RELACIÓN MOLAR ENTRE EL NITRÓGENO Y EL OXIGENO DEL AIRE ES LA MISMA QUE SU RELACIÓN VOLUMÉTRICA, DEVIDO A QUE AMBOS SON GASES Y SE ENCUENTRAN A LA MISMA TEMPERATURA; POR LO TANTO SE TENDRA:

MOLES DE N2/ MOLES DE O2 = 79%/21% = 3.76

 AIRE TEORICO PARA LA COMBUSTIÓN: el peso teórico de aire necesario de aire necesario para quemar un kilogramo de combustible cuyo análisis químico, al igual que en un carbón, es conocido viene dado por.

Mta = 11.5 C + 34.5 ( H – O/8 ) + 4.32 S

EJERCICIO 1.

RESOLVER PRIMERO EN ANÁLISIS QUÍMICO Y DESPUÉS EN ANÁLISIS INMEDIATO.

1. Encontrar el peso teórico de aire requerido para quemar 1 kilogramo de carbón del distrito de Clay Missouri.

2. Encontrar el peso teórico de aire requerido para quemar 1 kilogramo de carbón del distrito de Green  Indiana.

3. Encontrar el peso teórico de aire requerido para quemar 1 kilogramo de carbón del distrito de  Cambria  pennsylvania.

4. Encontrar el peso teórico de aire requerido para quemar 1 kilogramo de carbón del distrito de King Washington.

5. Encontrar el peso teórico de aire requerido para quemar 1 kilogramo de carbón  muestra de  Mina  del distrito de Sullivan.

6. Encontrar el peso teórico de aire requerido para quemar 1 kilogramo de carbón  muestra de  Mina  del distrito de Hocking.

7. DE LAS SIGUIENTES COMBUSTIONES CALCULAR:

· LA ECUACIÓN DE LA COMBUSTIÓN

· LA RELACIÓN AIRE COMBUSTIBLE

· LA CANTIDAD DE DIÓXIDO DE CARBONO

· LA CANTIDAD DE VAPOR DE AGUA POR KILOGRAMO DE COMBUSTIBLE

	C
	C8 H18
	C H4

	H2
	C16 H32
	C3 H8

	S
	C2 H6
	C5 H12


TEMA

APLICACIÓN DE LOS CONOCIMIENTOS ADQUIRIDOS


La utilidad de la química en los diferentes espacios no conlleva a realizar una especia de análisis que nos permita recapitular todos y cada uno de los aspectos relevantes de la misma con el fin de recapitular los conocimientos adquiridos.


Los ejercicios no llevan una secuencia sobre los temas; puedes encontrar algunos que se te facilitaran por que recuerdas el tema u otros que se dificultaran por la complejidad del tema, pero recuerda que son el punto final para tu paso al siguiente escalón en la escala de estudios.


El apoyo de tu profesor es importante, pero mas importante es el fin que contienen estos ejercicios en los cuales te colocamos algunos datos que consideramos relevantes para su resolución.

3. realiza un mapa conceptual de la división de la química

4. cual será el volumen y el peso del agua de una pileta de 1.5 m de largo, 2 metros de ancho y 0.8 m de alto

5. expresa en notación científica exponencial las siguientes cantidades

	0.00025
	0.000000142
	782000000000000

	9020000000000000
	0.0000002223
	9870000000000000


6. conviértase de las unidades a las pedidas 

	16 miligramos a kilogramos
	16.66667 m/s a km/h

	120 miligramos a kilogramos
	0.334 m3 a litros

	40 km/h en m/s
	12 pulgadas a cm


7. actualmente el precio de venta del radio es de $ 312500 por gramo ¿ cuanto costaran dos libras de radio? ( 1 lb = 454 grs )

8. calcule los pesos moleculares de los siguientes compuestos

	ZnS
	CuSO4
	CuSO4 * 5 H2O
	Ba3( AlO3)2

	Na2O2
	Na2S2O3
	C6H6
	H4SiO4


9. efectúense las siguientes conversiones

	6 gramos de NH3 a moles

	4.7 moles de HCl a gramos

	2.7 moles de Ca3(PO4)2 a gramos

	26 grs de Cu(NO3)2 a moles

	0. 18 kg de Ba(ClO3)2 a moles

	1.8 libras de (NH4)2SO4 a moles

	24 grs de CuSO4 * 5 H2O a moles

	15 gramos de NH3 a litros en condiciones normales

	8000 moles de H2 a toneladas de H2 

	8500 litros TPS de Cl2 a moléculas de Cl2


10. prepara 100 ml de los siguientes compuestos

	KMnO4 0.05 M

	NH4Cl   2.5 M

	MgSO4    1.5 M

	ZnSO4    0.1 M


11. calcula los porcentajes de los siguientes compuestos

	Ca3(PO4)2
	Mg(NO3)2
	H2O
	CuOHCl

	C12H22O11
	C2H5OH
	K2SO4
	K2Cr2O7

	H2SO4
	CaCO3
	NH4
	Fe2O3

	Al(SO4)3
	NaCl
	KclO3
	COCl2


12. realiza los siguientes enlaces

	IONICO

	AlCl3
	Na2S
	LiF
	CaO

	MgS
	CaF2
	LiBr
	Ag2O


	COVALENTE

	CO2
	Cl2
	I2
	HCl

	H2S
	C2H4
	NH3
	CCl4

	OF2
	CS2
	HI
	CH3 - OH

	CH3 – CH3
	CH3 – CH2 – CH3
	CH2 =CH – CH2 – CH3
	CH ≡ C – CH3

	CH3 - Cl
	03
	CO3
	CH3 – CH = CH2

	CH3 –O - H
	F2
	Br2
	H2O2


13. a partir de la composición porcentual calcula la formula mínima

	Fe = 46.56 %
	S = 53.44 %
	
	

	Fe = 63.53 %
	S= 36.47 %
	
	

	H = 20%
	C = 80%
	
	

	Al = 75.07 %
	C= 24.93 %
	
	

	H = 5.88 %
	O = 94.12 %
	
	

	Ca = 18.28 %
	Cl = 32.36%
	H2O = 49.36 %
	

	Na = 32.38 %
	S = 22.57 %
	0 = 45.05 %
	

	Hg = 73.9 %
	Cl = 26.1 %
	
	

	N = 87.5 %
	H = 12.5 %
	
	

	C = 40 %
	H = 6.7 %
	O = 53.3 %
	

	C = 10.4 %
	S = 27.8 %
	Cl = 61.7 %
	

	C = 60%
	H = 4.5%
	O = 35.5 %
	

	C = 12 %
	H = 0.51 %
	F = 28.9 %
	Cl = 18 %

	Br = 40.4 %
	
	
	

	C = 74.1 %
	H = 8.6 %
	N = 17.3 %
	

	C= 38.7 %
	H = 9.7 %
	O = 51.6 %
	


14. contesta en tu cuaderno el siguiente cuestionario.

	el científico que vino a desarrollar la química orgánica por haber obtenido el primer compuesto en forma sintética fue.

	la notación que corresponde a la formula del etano es

	la notación que corresponde al propilo es

	se caracterizan por tener un enlace sencillo carbono - carbono

	se caracterizan por tener un enlace doble carbono - carbono

	se caracterizan por tener un enlace triple carbono - carbono

	se caracterizan por tener un enlace sencillo carbono – carbono y formar figuras geométricas

	el procedimiento empleado en la industria para separar los componentes del petróleo es

	cual es la formula del propeno

	es el nombre de un alcano con seis carbonos

	es el nombre de un alqueno de dos carbonos

	es el nombre de un alquino de seis carbonos

	liquido volátil , que por acción de la luz se trasforma en fosgeno

	la sustancia que al ser ingerida provoca ceguera es

	nombre del alcohol que se obtiene de la uva

	es la función de un ácido

	es la función de un alcohol

	en el organismo, la sustancia que interviene en la distribución de los alimentos y en la eliminación de los desechos es

	la hormona cuya deficiencia en el organismo produce el bocio o el cretinismo

	la insulina es la hormona que se produce en el

	la vitamina que interviene en la regulación del sistema nervioso es

	el pigmento de los glóbulos rojos de la sangre llamado hemoglobina es

	desde el punto de vista industrial el glucido mas importante es

	las sustancias que intervienen en la reposición de las celdillas que sufren alteraciones en el organismo son

	es la formula de la glucosa

	los elementos constituyentes de las moléculas de los lípidos son


15. escribe la formula y el nombre de los 10 primeros alcanos
16. efectúa las conversiones siguientes
	0.24 moles de agua a moléculas

	1.7 moles de HCl a moléculas

	6.9 x 1016 moléculas de CO2 a moles

	2 lb de Cl2 a moléculas

	6000 moleculas de H2 a gramos


17. con la ayuda de la tabla periódica coloca: NOMBRE, NUMERO ATOMICO, MASA ATOMICA, VALENCIAS, PERIODO, GRUPO Y CONFIGURACIÓN ELECTRÓNICA DE

	Al
	Zn
	Cl
	Mn
	Mg

	In 
	Ca 
	Na 
	Au 
	Ag 


	He
	N 
	P 
	I 
	K 

	bk
	Be 
	Po 
	Os 
	V 
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HORIZONTALES

1. fuente de energía no renovable

2. producto obtenido de la leche por fermentación láctica

3. recipiente usado para medir volúmenes

4. magnitud que relaciona la masa de un cuerpo con el volumen que ocupa

5. energía proveniente del viento

6. uno de los tipos de energía que se desprende en una combustión

VERTICALES

1. sustancia compuesta por aminoácidos; forma parte de los seres vivos

2. instrumento con que se mide la masa

3. proceso mediante el cual se compara una característica con una unidad

4. cantidad de materia de un cuerpo

Ejercicios

18. cual será el volumen y el peso del agua de una pileta de 1.5 m de largo, 2 metros de ancho y 0.8 m de alto

19. expresa en notación científica exponencial las siguientes cantidades

	0.00025
	0.000000142
	782000000000000

	9020000000000000
	0.0000002223
	9870000000000000


20. conviértase de las unidades a las pedidas 

	16 miligramos a kilogramos
	16.66667 m/s a km/h

	120 miligramos a kilogramos
	0.334 m3 a litros

	40 km/h en m/s
	12 pulgadas a cm


21. actualmente el precio de venta del radio es de $ 312500 por gramo ¿ cuanto costaran dos libras de radio? ( 1 lb = 454 grs )

22. calcule los pesos moleculares de los siguientes compuestos

	ZnS
	CuSO4
	CuSO4 * 5 H2O
	Ba3( AlO3)2

	Na2O2
	Na2S2O3
	C6H6
	H4SiO4


23. efectúense las siguientes conversiones

	6 gramos de NH3 a moles

	4.7 moles de HCl a gramos

	2.7 moles de Ca3(PO4)2 a gramos

	26 grs de Cu(NO3)2 a moles

	0. 18 kg de Ba(ClO3)2 a moles

	1.8 libras de (NH4)2SO4 a moles

	24 grs de CuSO4 * 5 H2O a moles

	15 gramos de NH3 a litros en condiciones normales

	8000 moles de H2 a toneladas de H2 

	8500 litros TPS de Cl2 a moléculas de Cl2

	0.24 moles de agua a moléculas

	1.7 moles de HCl a moléculas

	6.9 x 1016 moléculas de CO2 a moles

	2 lb de Cl2 a moléculas

	6000 moleculas de H2 a gramos


24. cuantos gramos del compuesto necesitarías para preparar 100 ml de los siguientes compuestos

	KMnO4 0.05 M

	NH4Cl   2.5 M

	MgSO4    1.5 M

	ZnSO4    0.1 M


25. calcula los porcentajes de los siguientes compuestos

	Ca3(PO4)2
	Mg(NO3)2
	H2O
	CuOHCl

	C12H22O11
	C2H5OH
	K2SO4
	K2Cr2O7

	H2SO4
	CaCO3
	NH4
	Fe2O3

	Al(SO4)3
	NaCl
	KclO3
	COCl2


26. realiza los siguientes enlaces

	IONICO

	AlCl3
	Na2S
	LiF
	CaO

	MgS
	CaF2
	LiBr
	Ag2O


	COVALENTE

	CO2
	Cl2
	I2
	HCl

	H2S
	C2H4
	NH3
	CCl4

	OF2
	CS2
	HI
	CH3 - OH

	CH3 –O - H
	F2
	Br2
	H2O2


27. a partir de la composición porcentual calcula la formula mínima

	Fe = 46.56 %
	S = 53.44 %
	
	

	Fe = 63.53 %
	S= 36.47 %
	
	

	H = 20%
	C = 80%
	
	

	Al = 75.07 %
	C= 24.93 %
	
	

	H = 5.88 %
	O = 94.12 %
	
	

	Ca = 18.28 %
	Cl = 32.36%
	H2O = 49.36 %
	

	Na = 32.38 %
	S = 22.57 %
	0 = 45.05 %
	

	Hg = 73.9 %
	Cl = 26.1 %
	
	

	N = 87.5 %
	H = 12.5 %
	
	

	C = 40 %
	H = 6.7 %
	O = 53.3 %
	

	C = 10.4 %
	S = 27.8 %
	Cl = 61.7 %
	

	C = 60%
	H = 4.5%
	O = 35.5 %
	

	C = 12 %
	H = 0.51 %
	F = 28.9 %
	Cl = 18 %

	Br = 40.4 %
	
	
	

	C = 74.1 %
	H = 8.6 %
	N = 17.3 %
	

	C= 38.7 %
	H = 9.7 %
	O = 51.6 %
	


28. con la ayuda de la tabla periódica coloca: NOMBRE, NUMERO ATOMICO, MASA ATOMICA, VALENCIAS, PERIODO, GRUPO Y CONFIGURACIÓN ELECTRÓNICA DE

	Al
	Zn
	Cl
	Mn
	Mg

	In 
	Ca 
	Na 
	Au 
	Ag 


29. repasa las siguientes fórmulas

	· Gramos por litro: g/L = [image: image65.png]




	· Porcentaje en masa: % en masa de soluto = [image: image66.png]


x 100 

	· Fracción molar: xsoluto = [image: image67.png]



	· Molaridad: M = 

[image: image68.png]rmoles de solufo






	· Normalidad: N = 

[image: image69.png]



	· Molalidad: m = 

[image: image70.png]rmoles de solufo
de disolvente






	N ácido · V ácido = Nbase· Vbase 


	número de equivalentes-gramo = Normalidad x Volumen de disolución en litros

	
	

	
	


30. ejercicios realiza los calculos como si estuvieras en el laboratorio

1. Preparar 250 cm3 de disolución 0.6 M de cloruro de sodio en agua. 

2. Preparar 100 cm3 de disolución de hidróxido de sodio en agua al 6%, suponiendo que la densidad de la disolución es prácticamente la del agua pura. 

3. Preparar 250 cm3 de disolución de sulfato de sodio en agua de concentración 15 g/L. 

4. Preparar 100 cm3de disolución 0.3 N de carbonato de sodio en agua. 

5. Preparar 100 cm3 de disolución 2 N de ácido sulfúrico a partir de ácido sulfúrico comercial. 

6. A partir de la disolución nº 5, preparar 100 cm3de otra disolución 0.2 M de ácido sulfúrico. 

7. Preparar 100 cm3 de disolución 0.5 M de ácido clorhídrico a partir de ácido clorhídrico comercial. 

8. A partir de la disolución nº 7, preparar 250 cm3de otra disolución 0.05 N de ácido clorhídrico. 

9. Preparar 250 cm3 de disolución 0.1 N de ácido nítrico a partir de ácido nítrico comercial. 

Cálculos 

Disolución nº 1: Calcula los gramos de cloruro de sodio necesarios para preparar la disolución número 1. 

Disolución nº 2: Calcula los gramos de hidróxido de sodio necesarios para preparar la disolución número 2. 

Disolución nº 3: Calcula los gramos de sulfato de sodio necesarios para preparar la disolución número 3. 

Disolución nº 4: Calcula los gramos de carbonato de sodio necesarios para preparar la disolución número 4. 

Disolución nº 5: Calcula el volumen de ácido sulfúrico comercial necesario para preparar la disolución número 5, partiendo de la densidad y la riqueza del mismo. 

Disolución nº 6: Calcula el volumen de la disolución número 5 necesario para preparar la disolución número 6. 

Disolución nº 7: Calcula el volumen de ácido clorhídrico comercial necesario para preparar la disolución número 7, partiendo de la densidad y la riqueza del mismo. 

Disolución nº 8: Calcula el volumen de la disolución número 7 necesario para preparar la disolución número 8. 

Disolución nº 9: Calcula el volumen de ácido nítrico comercial necesario para preparar la disolución número 9, partiendo de la densidad y la riqueza del mismo.  

1. Prepara 250 mL de disolución de hidróxido de sodio 0.2 M. 

2. En un matraz erlenmeyer de 100 mL añade 35 mL de la disolución de ácido clorhídrico de concentración desconocida. 

3. Añade dos gotas de fenolftaleína al erlenmeyer. 

4. Toma una bureta de 50 mL y llénala con la disolución de hidróxido de sodio 0.2 M. 

5. Enrasa la bureta y anota la lectura inicial. 

6. Añade disolución de hidróxido de sodio de la bureta, agitando a la vez el erlenmeyer. 

7. Cuando se empiece a ver un primer cambio de color en la disolución problema, añadir más lentamente la disolución de hidróxido sódico. 

8. Tras añadir la primera gota que produzca un cambio de color permanente, cerrar la bureta y anotar la lectura final de la misma. 

9. Repite la valoración. 

Cálculos 

1. Calcula la cantidad de hidróxido de sodio que necesitas para preparar los 250 mL de la disolución de hidróxido de sodio 0.2 M. 

2. 

	 
	1ª valoración
	2ª valoración

	Anota la lectura inicial de la bureta
	 
	 

	Anota la lectura final de la bureta
	 
	 

	Valor medio
	 
	 


3. Calcula la concentración de la disolución problema de ácido clorhídrico. 

4. ¿Qué conclusiones pueden obtenerse? 

5. ¿Qué es un indicador ácido-base? ¿Cuál es el intervalo de viraje de la fenolftaleína? 

El concepto de pH 
En disoluciones acuosas , como acabamos de ver , las concentraciones de los iones H3O+ y OH - están ligadas a través del producto iónico del agua , por lo que basta expresar sólo una de ellas para que la otra quede automáticamente determinada . Normalmente , se suele utilizar la concentración de iones H3O+. 

  Corrientemente , la concentración de iones H3O+ en mol/litro suele variar entre los +límites: 
  [H3O+ ] =10-14 (para una disolución 1 N de una base fuerte) 

  [H3O+ ] =1 (para una disolución 1 N de un ácido fuerte) 

  Para poder expresar estas concentraciones mediante números sencillos , Sörensen , en 1909 , introdujo el concepto de pH , que se define como el logaritmo decimal , cambiado de signo , de la concentración de iones H3O+ (o iones H+ en la notación simplificada ), esto es: 

  pH = - log [H3O+] 

  Conviene tener muy en cuenta que , debido al cambio de signo en el logaritmo , la escala de pH va en sentido contrario al de la concentración de iones H3O+, es decir, que el pH de una disolución aumenta a medida que disminuye [H3O+ ] , o sea la acidez. Esto puede verse claramente en la figura siguiente: 
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De la definición de disolución neutra , ácida o básica , que se ha visto anteriormente , es evidente que (a 25º C): 

  disolución neutra : pH = 7 

disolución ácida : pH < 7 

disolución básica : pH > 7 

  De la misma forma que el pH , se define también el pOH como: 

  pOH = -log [OH-] 

  Teniendo en cuenta la expresión del producto iónico del agua, se deduce inmediatamente que, a 25º , se cumple: 

  pH + pOH= 14 
	FORMULAS DE pH
	FORMULAS DE pOH

	pH = -log[H+].
	pOH = -log[OH-].

	pH = log 1/[H+].
	pOH = log 1/[OH-].

	pH + pOH = 14
	KW = [H+]*[OH-]


EJERCICIOS DE   pH

· Cual es el pH de una disolución 0.003 M de HCl

· Cual es el pH de una solución de H2SO4, cuya concentración es de 0.3 M, si se supone que todo el ácido se disocia

· Cual es el pH si:

· ( H+ ) = 0.002 M

· ( H+ ) = 0.000000005 M

· ( H+ ) = 0.001 M

· (H+) = 0.0000009 M

· calcular el pOH de una solución de NaOH con una (OH-) = 0.01 M

· calcular pOH en una solución donde (OH-) = 0.00025

· cuando la ( H+ ) = 6 x 10-8 calcular el pH, pOH, y [OH-]

· calcular (OH-) en una solución donde (H+) = 5x 10-14                         
¿Qué es el pH?.
El pH es un valor que se usa para indicar la acidez o alcalinidad de una sustancia. La escala de pH es una escala logarítmica de crecimiento exponencial. Oscila entre los valores de 0 (más ácido) y 14 (más básico), 7 es Neutro.

Ejemplos de pH:
	Agua corriente 6 
Agua de lluvia 5,6 
Agua de mar 8,0
Agua de mar 8,5 
Agua potable 5 a 8
Agua pura 7,0
Amoníaco (disuelto) 11,8 a 12,3
Bicarbonato sódico (Sol. satura.) 8,4
Café 5 
Cerveza 4,1 a 5
Disolución de HCl 1 M 0 
Disolución de NaOH 1 M 14
Gaseosas 1,8 a 3
Huevos frescos 7,8
Jugo de limón 2,1 a 2,4
Jugo de naranja 3 a 4

	Leche 6,9 
Leche de magnesia 10,5 
 Leche de vaca 6,4
Lejía 12 
Lluvia ácida 5,6
Orina humana 6,0
Pasta de dientes 9,9
Saliva (al comer) 7,2
Saliva (reposo) 6,6
Sangre humana 7,4
Tomates 4,2
Vinagre 2,5 a 3,5
Vino 3,5 
Zumo de limón 2,5 
Zumo de naranja 4
Zumo de tomate 4

 Jugo gástrico 1 a 3
Jugo gástrico 1,5


Medida del pH:
El valor del pH se puede medir de forma precisa mediante un pHmetro, un instrumento que mide la diferencia de potencial entre dos electrodos: un electrodo de referencia (generalmente de plata/cloruro de plata) y un electrodo de vidrio que es sensible al ión hidrógeno.
También se puede medir de forma aproximada el pH de una disolución empleando indicadores, ácidos o bases débiles que presentan diferente color según el pH. Generalmente se emplea papel indicador, que se trata de papel impregnado de una mezcla de indicadores. (Nota: Al poner el término 10E-3, queremos referirnos a 10 elevado a -3)
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