UNIDAD Nº 1

MATERIA. MATERIALES. PROPIEDADES. ESTADOS DE AGREGACIÓN.
LOS CAMBIOS FÍSICOS Y LOS CAMBIOS QUÍMICOS

La materia y la energía del Universo, lejos de permanecer estáticas, se modifican constantemente. Es suficiente mirar a nuestro alrededor para comprobarlo: si dejan la carne fuera de la heladera, se pudre; si lijan una madera, se forman virutas; si acercan un fósforo encendido a un papel, el papel se quema; si calientan un recipiente con agua, ésta se evapora. Pero no todos los cambios son iguales. Los cambios que sufre la materia (incluidos los cambios energéticos) tienen distintas características. 

· Los cambios físicos modifican algunas propiedades de la materia, pero no su composición química, es decir que las sustancias no se transforman en otras. 
· Los cambios químicos o reacciones provocan una modificación en la composición química de las sustancias, dando lugar a la formación de otras sustancias. 

Entre los cambios químicos podemos distinguir: 

· Reacciones químicas ordinarias (o simplemente reacciones químicas): producen nuevas sustancias, debido a que los átomos que constituyen las sustancias originales (llamadas reactivos) proceden a agruparse para formar las nuevas sustancias (es decir, los productos). Obedecen a fenómenos electrónicos. 

· Reacciones nucleares: dan lugar a nuevas sustancias mediante la modificación del núcleo atómico. 

Ambos tipos de transformaciones se representan mediante una ecuación química de la siguiente manera:   Reactivos ( Productos 

Los reactivos son las sustancias que se tienen inicialmente, la flecha indica el sentido en que ocurre la reacción, y los productos son las sustancias formadas luego de ocurrida la reacción. Cada clase de átomos se representa con un símbolo químico, y los elementos o compuestos químicos, mediante fórmulas. Por ejemplo, la respiración aeróbica se resume en la siguiente ecuación: 
C6H12O6 ( 6 CO2 + 6 H2O  dióxido de carbono y agua. En las reacciones químicas no sólo se produce una transformación de determinadas sustancias en otras, sino también variaciones en el contenido total de la energía. Cuando las reacciones liberan energía, se trata de reacciones exergónicas; si esta energía se disipa en forma de calor, las reacciones son exotérmicas. La respiración es un ejemplo de este tipo de reacciones. En cambio, las reacciones son endergónicas cuando deben absorber energía del ambiente; si absorben energía térmica, es decir, calor, se trata de reacciones endotérmicas. 
Por ejemplo, cuando una pastilla de mentol se pone en contacto con la saliva de la boca, se produce una reacción endotérmica, y de allí la conocida sensación de frescura. 
De lo expuesto en los párrafos anteriores nos surge una pregunta: ¿qué estudia en realidad la química? La respuesta es casi sencilla: “las transformaciones de la materia”, pero debemos elaborar una definición con mayor rigor científico. En síntesis: “la química es la ciencia que estudia a la materia, sus cambios, sus transformaciones, las variaciones de energía que acompañan estas transformaciones, su estructura íntima y todas las leyes que rigen dichos cambios o transformaciones”.

PROPIEDADES DE LA MATERIA

Los distintos materiales pueden distinguirse fácilmente, aun sin conocer su composición química, por las diferencias que presentan sus propiedades. Algunas de ellas como el color o su estado de agregación, es decir si son sólidos, líquidos o gases, pueden reconocerse inmediatamente. Para determinar otras propiedades, como la conductividad eléctrica, la viscosidad y el punto de fusión se requieren métodos de análisis más elaborados y que suelen involucrar el uso de instrumentos de medición específicos. La utilidad de cada material depende de sus propiedades ya su vez éstas dependen de la composición química y de la estructura atómico-molecular. 

Cuando se utilizan los compuestos para producir nuevos materiales, se deben romper uniones entre átomos. Por ejemplo, los metales como el hierro, el aluminio y parte del cobre se encuentran en la naturaleza combinados con otros elementos formando óxidos y sulfuros. Para separar estos metales del oxígeno y del azufre se utilizan diversos métodos de separación según la estabilidad del compuesto formado. Cuando el metal es muy reactivo forma compuestos muy estables y por lo tanto el método para extraerlo debe ser más drástico. Por ejemplo para obtener aluminio de su mineral (la bauxita, óxido de aluminio) se utiliza electricidad, mientras que en la obtención de hierro a partir de la hematita (óxido férrico) sólo es necesario calentarlo con carbón. 

El color de un cristal o el punto de ebullición de un líquido no cambian si se analiza una muestra pequeña o una muy grande. Las propiedades como éstas, que no dependen de la cantidad de sustancia considerada, son las propiedades intensivas. En cambio, las propiedades como el volumen o la masa dependen de la cantidad de material considerado; por ello se llaman propiedades extensivas. 

También hay que distinguir entre las propiedades físicas y las químicas. Las propiedades físicas involucran procesos en los cuales no cambia la composición del sistema (no ocurren reacciones químicas). Por ejemplo, el índice de refracción es una propiedad que describe el comportamiento de los cuerpos translúcidos cuando son atravesados por un haz de luz. Como en estos materiales el paso de la luz no produce un cambio químico, el índice de refracción es una propiedad física. Otras propiedades físicas son la densidad, la dureza y el punto de fusión. 

Las propiedades químicas de un material se refieren a su composición y a sus posibles cambios o transformaciones. Entre estas propiedades químicas importantes de los materiales podemos mencionar: su capacidad de reaccionar con el oxígeno para formar óxidos, su acidez o sea su capacidad de reaccionar con sustancias básicas o la temperatura a la que se produce su descomposición o su combustión. 

PROPIEDADES FÍSICAS Y QUÍMICAS DE LA MATERIA

Las sustancias se caracterizan por sus propiedades y por su composición. El color, punto de fusión y punto de ebullición son propiedades físicas. Una propiedad física se puede medir y observar sin que cambie la composición o identidad de la sustancia. Por ejemplo, se puede determinar el punto de fusión del hielo al calentar un trozo de él y registrar la tempe​ratura a la cual se transforma en agua. Pero el agua difiere del hielo sólo en apariencia, no en su composición, por lo que éste es un cambio físico; es posible congelar el agua para recuperar el hielo original. Por lo tanto, el punto de fusión de una sustancia es una propiedad física. Igualmente, cuando se dice que el gas helio es más ligero que el aire, se hace referen​cia a una propiedad física.

Por otro lado, el enunciado "el gas hidrógeno se quema en presencia de gas oxígeno para formar agua" describe una propiedad química del hidrógeno, ya que para observar esta propiedad se debe efectuar un cambio químico, en este caso, la combustión. Después del cambio, la sustancia química original, el hidrógeno, habrá desaparecido y todo lo que quedará es una sustancia química distinta, el agua. No es posible recuperar el hidrógeno del agua por medio de un cambio físico, como la ebullición o la congelación.

Cada vez que el lector prepara un huevo cocido, produce un cambio químico. Al ser sometido a una temperatura de aproximadamente 100°C, tanto la clara como la yema expe​rimentan cambios que modifican no sólo su aspecto físico, sino también su composición. Al ser comido, cambia otra vez la composición del huevo por efecto de las sustancias presentes en el cuerpo, denominadas enzimas. Está acción digestiva es otro ejemplo de un cambio químico. Lo que sucede durante este proceso depende de las propiedades químicas de los alimentos y de las enzimas implicadas. 

Todas las propiedades medibles de la materia pertenecen a una de dos categorías adi​cionales: propiedades extensivas y propiedades intensivas. El valor medido de una propie​dad extensiva depende de la cantidad de materia considerada. La masa, que es la cantidad de materia en una cierta muestra de una sustancia, es una propiedad extensiva. Más mate​ria significa más masa. Los valores de una misma propiedad extensiva se pueden sumar. Por ejemplo, dos monedas de cobre tendrán la masa resultante de la suma de las masas indivi​duales de cada moneda; a su vez, la longitud de dos canchas de tenis es la suma de las longitudes de cada una de ellas. El volumen, definido como longitud elevada al cubo, es otro ejemplo de una propiedad extensiva. El valor de una cantidad extensiva depende de la cantidad de materia.

El valor medido de una propiedad intensiva no depende de cuánta materia se conside​re. La densidad, definida como la masa de un objeto dividida entre su volumen, es una propiedad intensiva. La temperatura es también una propiedad intensiva. Supóngase que se tienen dos recipientes de agua a la misma temperatura; si se mezclan en un recipiente gran-de, la temperatura de esta mayor cantidad de agua será la misma que la del agua de los recipientes separados. A diferencia de la masa, la longitud y el volumen, la temperatura (y otras propiedades intensivas son no aditivas.

La composición caracteriza a un material desde el punto de vista químico. Las sustancias puras contienen un solo componente, ya sea elemental o molecular (simple o compuesto), pero en la realidad son muy difíciles de obtener. Si contuvieran un solo átomo o molécula de otra sustancia entonces ya no serían puras, serían mezclas. Por eso para las sustancias puras se especifica su pureza. La pureza es un número, dado como porcentaje, que expresa la masa de la sustancia en 100 g del material. Una sustancia pura debería tener una pureza del 100 %, pero para cada uso a que se destina una sustancia se suelen aceptar menores grados de pureza. Por ejemplo, se requiere un grado de pureza mucho mayor para una sustancia destinada a un medicamento que si se destina a un fertilizante. A veces hacen falta instrumentos analíticos muy sofisticados para detectar pequeñas cantidades de impurezas. 

ESTADOS DE AGREGACIÓN DE LA MATERIA
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El agua, según la temperatura y presión en la que se encuentre, puede estar en forma sólida, como hielo, en forma líquida y en forma gaseosa, como vapor. Muchos materiales también pueden encontrarse en estos tres estados de agregación. Una diferencia entre los distintos estados de agregación, es que mientras los sólidos tienen forma definida, los gases y los líquidos tienen movimiento y su forma se puede adaptar al recipiente que ocupan. Esta propiedad recibe el nombre de fluidez y por ello los gases y los líquidos son estados fluidos. La diferencia entre líquidos y gases es que un líquido mantiene su volumen cuando se lo traspasa a otro recipiente, mientras que un gas ocupa la totalidad del volumen del nuevo recipiente. Otra propiedad que distingue a los estados de la materia es su masa por unidad de volumen o densidad: la de los Sólidos y los líquidos es mucho mayor que la de los gases. Por ello los líquidos y los sólidos corresponden a los estados condensados. Otra diferencia entre los estados de agregación es la compresibilidad. Esta propiedad se refiere ala capacidad de reducir el volumen que ocupan si se les aplica una fuerza. 
Por ejemplo los gases son compresibles porque se puede reducir el volumen del recipiente que ocupan aplicando una fuerza externa, en cambio los líquidos y los sólidos casi no son compresibles. 

Del conocimiento de estas propiedades de los gases, líquidos y sólidos se pueden deducir las características básicas de la organización de las partículas atómicas o moleculares que los forman. En los estados condensados las partículas estarán cercanas entre sí, por lo que se justifica su mayor densidad. La diferencia entre ellos es que en los líquidos las partículas pueden moverse, mientras que en los sólidos ocupan posiciones fijas en el espacio. En los gases, en cambio, las partículas se encuentran muy separadas y se mueven libremente.  Para comprender bien los modelos moleculares de los estados físicos de la materia pasaremos a estudiar lo siguiente:
EL Movimiento BROWNlANO y la Teoría cinética.
En el año 1827 el botánico escocés Roberto Brown, observó el movimiento desordenado de las partículas muy pequeñas que se hallan en suspensión en líquidos y gases. Amplió estas observaciones al estudiar los coloides y contemplar el movimiento de las micelas coloidales con el ultramicroscopio (el microscopio electrónico más sofisticado).
Estos estudios afirmaron la teoría de que las moléculas que forman a los cuerpos se hallan en un estado de agitación. En ese siglo, también Maxwell, Clausius y otros establecieron la Teoría cinética de la materia, según la cual "las moléculas se hallan en constante agitación". Esta teoría permite explicar exactamente muchos fenómenos observados y también las leyes de los gases (veremos más adelante). 

Los puntos principales de esta teoría aplicada a los gases perfectos son: 

· Las moléculas están separadas unas de otras en forma tal que su tamaño es despreciable con respecto a los espacios intermoleculares. 

· Las moléculas se mueven en línea recta y chocan entre sí y con las paredes del recipiente que las contiene. 

· La energía de movimiento o cinética de las moléculas, es proporcional a la temperatura absoluta del gas. 

Lo siguiente muestra la relación entre las propiedades de los gases y su explicación por la teoría cinética:
Propiedad del gas 

· Presión( Las moléculas chocan con las paredes del recipiente. 

· Compresibilidad( El gas se comprime fácilmente, pues posee grandes espacios intermoleculares. 

· Ley de Boyle y Mariotte ( Al aumentar la presión disminuyen los espacios entre las moléculas: el volumen del gas disminuye. 

Si la misma cantidad de moléculas se encierra en la mitad del volumen el número de choques de ellas sobre las paredes del recipiente se duplica y la presión se hace doble. 

· Ley de Charles ( Si se aumenta la temperatura absoluta la velocidad de las moléculas aumenta y por consiguiente la presión sobre las paredes también. 

Teoría cinética aplicada a los cambios de estado 
Las fuerzas atractivas 
Entre las moléculas de las sustancias existen fuerzas de atracción que tienden a mantenerlas unidas en contra de las de repulsión originadas en su energía cinética. Estas fuerzas atractivas son débiles cuando las moléculas se separan y grandes cuando se aproximan. 
Se denominan fuerzas de Van der Waals en homenaje al físico holandés que propuso esa teoría. Cuando la temperatura de un gas aumenta disminuye la influencia de las fuerzas de atracción, pues aumenta la energía cinética de las moléculas. 

Con el descenso de temperatura la atracción se hace notable, al disminuir el movimiento molecular, disminuyen los espacios intermoleculares y el gas se licua. 

El paso de gas a líquido se favorece con el aumento de presión, pues ésta hace que las moléculas se junten y favorece la acción de las fuerzas de atracción entre ellas. 

En los líquidos las moléculas se mueven, pero con un recorrido medio menor que en los gases. Cada gas, para que las fuerzas de Van der Waals provoquen su liquefacción, debe poseer una temperatura determinada llamada temperatura crítica. Por sobre ella la agitación molecular es tan grande que las moléculas no se agrupan pasando al estado líquido, por elevada que sea la presión. 

La tabla siguiente indica algunas temperaturas críticas en grados Celsius y la presión necesaria para licuar al gas que se halla a esa temperatura

	Sustancia gaseosa
	Temperatura crítica
	Presión crítica

	Dióxido de carbono CO2
	- 39 ºC
	73 atm

	Oxígeno
	-119 ºC
	49,7 atm

	Nitrógeno
	-147 ºC
	33,5 atm


Según esta tabla para licuar al CO2 primero debe enfriarse a -39 ºC, o menos, y luego comprimirse. Por encima de –39 ºC ninguna presión lo podrá licuar. 

La expansión de los gases 

Cuando un gas se expande su temperatura disminuye. Ello es debido a que las moléculas al alejarse deben vencer las fuerzas de Van der Waals y pierden energía cinética. Al disminuir su energía también lo hace la temperatura. 

Esto se observa en el siguiente diagrama: 
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En el compartimiento A se halla el gas; en el B se ha hecho el vacío. El recipiente se halla aislado del medio. En el tabique C hay un orificio. Cuando este orificio se abre el gas pasa de A a B y un termómetro indica descenso de temperatura. Esta propiedad se aplica en la liquefacción industrial de gases.

EL ESTADO LÍQUIDO 

Ya entendemos que el descenso de temperatura y la presión aproximan las moléculas que pierden velocidad, las fuerzas atractivas se hacen notables y el gas se deposita en forma de líquido. 

Los líquidos tienen volumen constante y no poseen forma propia. 

Las moléculas de los líquidos tienen menos velocidad que la de los gases lo que hace que se aglomeren y no modifiquen el volumen. 

Sin embargo se pueden deslizar unas sobre otras y adoptar la posición de menor energía potencial respecto al suelo. Por eso se adaptan al recipiente. 

VISCOSIDAD. TENSIÓN SUPERFICIAL. CAPILARIDAD.

La miel es un líquido que fluye con dificultad, por eso se dice que es un líquido viscoso. Las melazas y los aceites son líquidos viscosos, mientras que las naftas y el aguarrás son poco viscosos porque fluyen con facilidad. La viscosidad es una medida de la resistencia a fluir que presenta un líquido se mide en instrumentos llamados viscosímetros con los que se registra el tiempo que tarda un cierto volumen de un líquido en fluir por un tubo angosto. Los líquidos con mayor viscosidad tardan más en fluir. 

La viscosidad se debe principalmente a la interacción entre las partículas que forman el líquido o fuerzas de cohesión. Cuanto más fuertes son estas interacciones resulta más difícil el desplazamiento de las moléculas en, el seno del líquido. Estas fuerzas de penden tanto de la composición química como del tamaño de las moléculas. Las moléculas más grandes, como aquellas de los aceites, presentan una mayor superficie de contacto entre ellas y por eso aumentan la viscosidad. 

La forma casi esférica que toman las gotitas de agua que se condensan sobre un vidrio se debe a su tensión superficial. Las moléculas en el interior del líquido tienen fuerzas de atracción en todas direcciones con las moléculas que las rodean. En cambio, las moléculas de la superficie sólo tienen fuerzas de atracción hacia el interior y por eso tienden a ser introducidas en el líquido: Por ello los líquidos para aumentar su estabilidad tienden a tener la menor superficie posible y toman la forma esférica, que tiene la menor relación entre superficie y volumen. Las sustancias que modifican la tensión superficial de un líquido, como los jabones y detergentes, se denominan tensioactivos.
Las moléculas de agua en la superficie tienden a ser atraídas hacia el interior por las fuerzas intermoleculares, por ello las gotas de agua adquieren formas esféricas. 

Cuando se coloca una gota de agua sobre un material poroso, como el papel o la tela, se observa que la gota se extiende en una gran parte del material. Para entender este fenómeno hay que considerar, además de las fuerzas de cohesión que existen entre las moléculas de agua, las fuerzas de adhesión de las moléculas de agua con los otros materiales. Cuando las fuerzas de adhesión, como las del agua con la celulosa del papel o con el vidrio, son mayores que las de cohesión entre las moléculas de agua, entonces el líquido tenderá a extenderse sobre la otra superficie. Por eso se observa que el agua colocada en un cilindro de vidrio forma una concavidad en su superficie -el menisco- ya que tiende a trepar por la pared al adherirse al vidrio. El mercurio, en cambio, forma un menisco convexo porque sus fuerzas de cohesión son mayores que las de adhesión con el vidrio. Debido a esta propiedad de acción capilar o capilaridad algunos líquidos tienden a subir cuando se les coloca en su superficie un tubo delgado -o capilar-. El líquido sube hasta que las fuerzas de adhesión se igualan al peso de la columna de agua sumado a las fuerzas de cohesión. Las fibras del papel y la tela actúan de la misma manera y por ello el agua se distribuye por acción capilar a través de ellos. 
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Un lubricante es una sustancia que se coloca entre dos superficies móviles para reducir el rozamiento entre ellas. De esta manera se protege del de gaste a las piezas de los motores y se reducen las deformaciones térmicas producidas por el calor generado en el rozamiento. Los lubricantes pueden ser fluidos, como los aceites; semisólidos, como la grasa, o sólidos, como el grafito. Las propiedades más importantes de un lubricante son su densidad, su estabilidad química, su resistencia al rozamiento y altas temperaturas de combustión e inflamación. 
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[image: image71.wmf] El agua en los tubos de vidrio presenta un menisco cóncavo, mientras que el del mercurio es convexo. 
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EL ESTADO SÓLIDO / LOS CRISTALES 

Cuando el enfriamiento de un gas se hace intenso sus moléculas, según ya se vio, se agrupan y el gas pasa al estado líquido. Si el enfriamiento se hace más intenso el líquido se congela y pasa al estado sólido. 

Repetiremos las principales características del estado sólido: 

· En los sólidos las moléculas ocupan posiciones fijas y ordenadas de las que casi no se separan. 
· Debido a la aproximación grande que existe entre ellas, son intensas las fuerzas de atracción. 

· Eso explica la falta de fluidez que es, en cambio, característica de los líquidos y más aún, de los gases. 

· Los sólidos poseen forma propia.

· Son prácticamente incompresibles. 

Estudiemos ahora, el estado sólido con más detenimiento. 

Clases de sólidos 

Dentro del estado sólido debemos distinguir, los sólidos cristalinos y los sólidos amorfos.
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Son ejemplos de estos sólidos, las sales inorgánicas, los metales, muchos compuestos orgánicos, los gases solidificados (hielo seco: CO2).
[image: image3.png]En los s6lidos amorfos, las moléculas no es-
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Son ejemplos de sólidos amorfos, el vidrio, el fósforo rojo, la resina, el azufre amorfo y muchos materiales plásticos. 

En el cuadro siguiente se sintetizan las propiedades de los tres estados de agregación de la materia.
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UNIDAD Nº 2

LOS CAMBIOS DE ESTADO. LEYES.

LOS CAMBIOS DE ESTADO 

Cuando se calienta un sólido -mediante la transferencia de calor- su temperatura aumenta hasta llegar a un punto en el que se produce un cambio de estado, tal como pasar al estado líquido o un gas. La temperatura de esta transición es una característica de cada sustancia pura que depende de la presión externa, generalmente la atmosférica. El hielo y el hierro se funden, pasando del estado sólido al líquido. La temperatura en que ocurre esta transición es el punto de fusión y en las sustancias puras es la misma en la que ocurre la solidificación al enfriarse el líquido. El hielo carbónico, en cambio, cuando se calienta a presión atmosférica no pasa al estado líquido, sino que pasa directamente al estado gaseoso en un proceso llamado volatilización, que es un proceso reversible (la sublimación). La temperatura a la que ocurre este proceso es la temperatura de sublimación. 

Cuando un líquido, como el alcohol común, se encuentra en un recipiente en contacto con un gas, como el aire, algunas moléculas de alcohol se liberan en la superficie y pasan a la parte gaseosa en forma de vapor. La presencia de este vapor contribuye a la presión total de la fase gaseosa formada por la presión del aire y la del vapor del alcohol. Este vapor es el que percibe nuestro olfato como un olor característico. A esta parte de la presión, debida a la presencia del vapor se la conoce como presión parcial del vapor. 

Podemos oler el perfume de las Flores porque contienen esencias aromáticas que se vaporizan. Nuestro sistema olfativo percibe los aromas pese a que la presión parcial de los vapores de las esencias es muy baja. 

Cuando el alcohol es calentado sus moléculas adquieren mayor movimiento, por lo que aumenta su energía cinética. Las moléculas con mayor energía cinética pueden vencer las fuerzas que las mantienen retenidas en el líquido y escapar a la fase gaseosa. Con el aumento de la temperatura aumenta el número de moléculas de alcohol en la fase gaseosa. Por lo tanto aumenta su presión de vapor. Al llegar al punto de ebullición la presión parcial del vapor se iguala a la presión externa, por lo cual la evaporación se produce masivamente y se forman burbujas de vapor en el seno del líquido. Los líquidos volátiles son los que presentan puntos de ebullición bajos y se evaporan fácilmente a temperatura ambiente. Los gases, como el nitrógeno, se encuentran normalmente en estado gaseoso porque su punto de ebullición se encuentra por debajo de la temperatura ambiente. 

En una transición de sólido a líquido ocurre algo similar a lo que ocurre en la evaporación. Cuando aumenta la temperatura, se incrementa la energía cinética de las partículas atómicas o moleculares y en cierto momento su movimiento es tal que ya no forman un sólido sino que pasan a ser un líquido en el cual las partículas se pueden mover más libremente. El siguiente cuadro muestra los cambios de estado
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NUEVOS ESTADOS DE LA MATERIA 
¿Sabían que la materia que envuelve a las estrellas o que está en el espacio interestelar no es sólida ni líquida ni gaseosa? 

Si bien tradicionalmente se consideran tres estados de la materia, en realidad, investigaciones recientes proponen la existencia de otros estados, los cuales se producen sobre todo en condiciones extremas de presión y temperatura. Algunos de estos nuevos estados o fases de la materia son el plasma y el superfluido. 
El plasma es una fase que adoptan los gases cuando se calientan a elevadas temperaturas: las moléculas adquieren tanta energía cinética, que los frecuentes choques provocan la ruptura de las moléculas e incluso de los átomos, lo que resulta en una mezcla de iones positivos y electrones deslocalizados, donde el número de cargas -además de los átomos y las moléculas- es prácticamente el mismo. [image: image5.png]


Figura que intenta explicar el plasma
En el laboratorio, el plasma es producido aplicando un campo eléctrico a un gas a fin de obtener electrones libres, y mediante choques, estos electrones entregan energía a los átomos del gas, desprendiendo más electrones.

El plasma cumple un importante papel en la producción de materiales semiconductores, ya que permite grabar superficies, y se deposita en materiales para alterar sus propiedades físicas. Se espera que en el futuro el plasma permita controlar las fusiones nucleares. 
El superfluido se consigue cuando un gas, como por ejemplo el helio, se licua a altas presiones y temperaturas cercanas al cero absoluto 0 ºK (- 273 ºC). La sustancia se comporta como un líquido, que trepa por las paredes del recipiente y escapa. Tiene muy poca fricción y viscosidad. Este estado particular se logra porque el punto de ebullición del helio es el más bajo que se conoce para una sustancia, alrededor de los 4 K (-269 ºC), y se comporta como un líquido normal hasta llegar a los 2 K (-271 ºC), cuando el líquido alcanza prácticamente un estado de cero energía cinética y comienza a fluir por las paredes del recipiente, sin rozamiento, hasta una altura considerable.
LEYES DE LOS CAMBIOS DE ESTADO

Debido a la acción del calor o del frío, sabemos que se producen los cambios de estado, pero debemos saber que, si hervimos agua (100ºC) y le introducimos un termómetro la temperatura que se observa siempre es 100ºC, mientras dura la ebullición, con esto estamos en condiciones de enunciar algunas leyes de los cambios de estado que son las mismas para la fusión, ebullición, etc.

· 1º LEY: cada sustancia tiene una temperatura de fusión que le es propia y se denomina “punto de fusión”.

· 2º LEY: mientras dura la fusión la temperatura permanece constante.
· 3º LEY: el punto de fusión depende de la presión exterior. 
Explicación: si se modificara la presión durante el proceso de fusión, cambia el punto de fusión de una sustancia. Las temperaturas de fusión de una sustancia siempre están determinadas a 1 atm. (atmósfera) de presión, que es la presión del medio ambiente considerada normal.
VAPORIZACIÓN (EVAPORACIÓN Y EBULLICIÓN) Y CONDENSACIÓN 
LA EVAPORACIÓN 
La evaporación de los líquidos se debe (según la teoría cinética) a que la energía de todas las moléculas no es igual. Si alguna molécula con energía cinética elevada respecto a la energía media de las demás se halla cerca de la superficie del líquido puede vencer las atracciones y saltar a la fase gaseosa. Como se observa en la figura[image: image6.png]



Las moléculas que escapan llevan energía y la restan a la que poseía la masa líquida. Por eso la temperatura del líquido disminuye mientras se produce la evaporación. 

PRESIÓN DE VAPOR - Condensación 

Si en un vaso se coloca un líquido volátil y se tapa con una campana, las moléculas superficiales del líquido pasan al estado gaseoso, pero quedan retenidas por la campana. 

A medida que el número de las que se hallan en la fase gaseosa aumenta, también aumenta la probabilidad de que algunas vuelvan al estado líquido. Así, algunas moléculas pasan de gas a líquido y otras de líquido a gas. Al llegar a ese equilibrio el nivel del líquido queda constante. 

Las moléculas del vapor ejercen presión que en el equilibrio alcanza un valor propio para cada líquido y para cada temperatura y se llama presión del vapor en el equilibrio o tensión del vapor saturado. 

La tensión del vapor saturado es tanto menor cuanto menor sea la tendencia de las moléculas del líquido de pasar a gas. 

Así es menor la presión del vapor del agua que la del alcohol y ésta que la del éter, pues en las moléculas de éste hay menor atracción y más facilidad para huir de la fase líquida. 

LA EBULLICIÓN 

Cuando la presión de vapor del líquido iguala a la presión exterior se forman burbujas de vapor en el interior del líquido y en cualquier punto de él tiene lugar la evaporación. 

Si la presión exterior disminuye, la presión del vapor del líquido debe también ser menor. Por eso la disminución de presión externa favorece la ebullición y el líquido hierve a menos temperatura. 

Todo el calor que se le da al líquido que se halla en ebullición se utiliza para darle a las moléculas la necesaria energía para que éstas escapen. Por eso, mientras dura la ebullición la temperatura permanece constante.
Para que un sólido pase al estado líquido una vez alcanzado el punto de fusión, necesita una cierta cantidad de calor para que sus moléculas pasen de la estructura sólida a la líquida. En la vaporización ocurre algo semejante: la estructura molecular del líquido y del vapor difieren en que en aquél todavía es importante la fuerza de cohesión, y las moléculas, aunque no tanto como en el sólido, siguen vinculadas a sus vecinas. De acuerdo con la teoría cinética, a cada temperatura las moléculas tienen una velocidad promedio característica de esa temperatura, pero si bien a determinada temperatura el promedio de las velocidades es característico, individualmente hay moléculas cuyas velocidades difieren mucho entre sí; algunas son muy lentas, comparadas con el promedio, y otras, muy rápidas. De éstas, hay algunas que tienen una velocidad tal, que les permitiría escapar a la fuerza de atracción de sus vecinas, si no fuera que hay tantas, que inmediatamente caen en el radio de acción de otras, y moderan su velocidad. Sin embargo, las moléculas de alta velocidad que se encuentran en la superficie aprovechan cualquier aporte de energía (calor), y logran vencer la fuerza de cohesión y escapar del líquido: se han evaporado. DEFINICIÓN: Se llama evaporación al pasaje de un líquido de ese estado al de vapor, efectuado exclusivamente en la superficie libre del líquido. 
La rapidez con que se produce la evaporación depende, entre otros factores, de la naturaleza del líquido. Los llamados volátiles (alcohol, bencina, éter, etc.) se evaporan rápidamente, mientras que otros, como los aceites, el mercurio, etc., lo hacen muy lentamente, por lo cual se les llama no volátiles. La imagen que nos hemos formado de la evaporación explica por qué sentimos frío cuando nos mojamos las manos: primero escapan las moléculas más veloces (más calientes); el promedio de las velocidades disminuye, y en consecuencia, baja la temperatura del líquido; pasa, por lo tanto, mayor cantidad de calor de la mano al líquido, y escapan más moléculas. El proceso continúa hasta que todo el líquido se ha evaporado, quitándonos para ello, cierta cantidad de calor. Por esa razón, cuando en verano se riegan los patios las calles se siente más frescas, pues, para evaporarse, las moléculas de agua quitan calor al ambiente; los nativos de las zonas tórridas riegan los techos de sus chozas abundantemente, para combatir el calor. 

Si se eleva la temperatura de un líquido cada vez más, se llega a una temperatura en que las moléculas alcanzan una velocidad promedio que las capacita para escapar en forma de vapor, sea cual fuere su posición dentro del líquido. En esas condiciones, cualquier cantidad de calor que les llegue del exterior es aprovechada por las moléculas del líquido para romper sus vínculos con las vecinas y escapar en forma de vapor: el líquido está en ebullición. 

DEFINICIÓN: Se llama ebullición al pasaje de un líquido de ese estado al de vapor, efectuado en cualquier parte del líquido y no solamente en la superficie.

Temperaturas de ebullición 
Si se calienta el agua contenida en un recipiente abierto, se observará que en cierto momento comienza la ebullición. Un termómetro indicará que la temperatura es de 100° C. Ésta es la temperatura de ebullición del agua cuando la presión atmosférica es de 760 mm Hg (1 atm), sea cual fuere la masa de agua calentada. 
Cada sustancia tiene su temperatura de ebullición, a la presión atmosférica. 

Esto señala una diferencia fundamental entre la ebullición y la evaporación. Mientras que la ebullición se produce a una determinada temperatura, la evaporación ocurre a cualquier temperatura. 

Temperaturas de ebullición de algunas sustancias a 760 mm Hg 

Agua 100 ºC,  Alcohol etílico 78,3 ºC, Alcohol metílico 64,7°C; Nafta de 70 a 90 ºC; Éter. 34,5 ºC; Glicerina 291°C; Cloro -34,6°C; Helio -268,9°C; Hidrógeno - 252, 7 ºC; Nitrógeno -195,7°C; Oxígeno -182.9 °C 
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LA TEMPERATURA DE EBULLICIÓN DEPENDE DE LA PRESIÓN 

Si se tiene agua en un recipiente abierto, ya hemos visto que entra en ebullición a los 100 ºC. Sí, como indica la figura, se coloca el recipiente debajo de una campana de vacío, se observa que a medida que disminuye la presión del aire, disminuye la temperatura de ebullición. Se puede, así, tener agua hirviendo a 60° C, 40° C, 10° C, 5° C, pero esto cuando la presión del aire vale, respectivamente, 149,6; 55,40; 9,21 y 6,54 mm Hg. Aun a 0° C se puede tener agua hirviendo, pero ello cuando la presión sea de 4,58 mm Hg. 

Si la presión exterior, en cambio, es mayor que una atmósfera, la temperatura de ebullición del agua es superior a los 100° C. 
UNIDAD Nº 3
SISTEMAS MATERIALES. PROPIEDADES. TIPOS. CLASES. MEZCLA Y COMBINACIÓN. MÉTODOS DE SEPARACIÓN DE FASES.

SISTEMAS MATERIALES
Para estudiar mejor al mundo que nos rodea lo separamos generalmente en porciones, a las que denominamos sistemas materiales. Este sistema puede ser un cuerpo, una partícula o más aun, un simple átomo. Claro está que lo estudiaremos idealmente, puesto que no se pudo aislar hasta la actualidad.
SISTEMA MATERIAL
Para comenzar debemos definir qué es un sistema material. Podemos decir que: es una porción del universo que se aísla mental o físicamente para su estudio y análisis. Por ejemplo: Una célula, un vaso con agua salada, un termo con agua caliente, un trozo de hierro, los gases producidos de la combustión del metano, etc.

Sabemos también que los sistemas no están aislados, siempre están en contacto con otros sistemas materiales, a los cuales podemos llamarlos: medio ambiente o, simplemente el medio que rodea a un sistema. Entonces, podemos decir que MEDIO es todo aquello que rodea a un sistema material. Comúnmente se lo denomina medio ambiente, y es el que determina la presión, el calor, la temperatura, la humedad, etc. que rodea a un sistema material y algún otro factor que incida sobre el sistema. El medio puede considerarse también otro sistema material que interactúa con el que se estudia en particular.

CLASIFICACIÓN
Los sistemas materiales según como se presenten o estudien  pueden clasificarse de tres maneras diferentes
· Los sistemas Abiertos son todos aquellos que pueden intercambiar energía y materia con el medio ambiente que lo rodea. Por ejemplo: Un vaso con agua caliente. Se enfría por acción de un intercambio de temperatura con el medio (intercambia energía) y, al mismo tiempo, libera vapor al medio (intercambia masa con el medio).

· Los sistemas Cerrados son todos aquellos que intercambian energía con el medio que los rodea pero no intercambian materia. Por ejemplo: Un vaso cerrado con alcohol etílico. Si bien el alcohol puede recibir calor del medio (energía) y éste se evapora, no puede escapar del recipiente que se encuentra cerrado y, por lo tanto, no intercambia materia con el medio ambiente que lo rodea.
· Los sistemas Aislados son aquellos que no realizan intercambio alguno, ni de materia ni de energía. Por ejemplo: Un termo con agua fría. Si tenemos agua a 1 ºC dentro de un termo y al cabo de 5 horas medimos su temperatura, verificaremos que sigue siendo la misma. No hubo intercambio de energía. Por consiguiente, tampoco hay intercambio de materia ya que está aislado del medio ambiente (termo sellado o cerrado). Se debe destacar que estos sistemas son ideales, pues en la realidad no existe ningún dispositivo para aislar a un sistema del medio y siempre habrá intercambio o de materia o de energía debido al defecto en el cerramiento o material aislante del termo. El más perfecto es el frasco de Dewar en el cual se conserva nitrógeno líquido o algunas sustancias licuadas a muy baja temperatura (cercanas al 0 ºK)
Estos sistemas obedecen a hechos observables en su superficie o desde el exterior, pero en cuanto a sus propiedades internas o más precisamente sus propiedades intensivas, pueden clasificarse de otra manera.

· Sistema Homogéneo. Podemos definirlo como aquel que “en cualquier punto de su masa mantiene o conserva siempre las mismas propiedades intensivas”. Podemos decir también que es aquel que está formado por una sola fase. Se dice que un sistema es homogéneo cuando al observarlo con un microscopio electrónico siempre se tiene las mismas propiedades de sustancia o propiedades intensivas.
· Un sistema homogéneo no admite proceso de fraccionamiento. Por ejemplo: Un vaso con arena (sin contar el recipiente); hierro; un vaso con agua; ácido sulfúrico, etc. Son sistemas homogéneos, puesto que del agua no se podrá extraer otra sustancia aplicando algún método de fraccionamiento o de separación de fases.
· Sistema heterogéneo. Podemos definirlo como aquel que “en algún punto de su masa no tiene o conserva las mismas propiedades intensivas”. Podemos mencionar también que es aquel que está formado por dos o más fases. Por ejemplo: Arena y sal; madera y hierro, un trozo de hielo flotando en agua.

· Los sistemas heterogéneos admiten algún proceso de fraccionamiento o separación de fases, es decir que podríamos separar arena de sal utilizando un tamiz. 

· Sistemas in homogéneo: es el sistema que no presenta superficies de discontinuidad pero sus propiedades varían en forma gradual o continua. Por ejemplo: La atmósfera, el mármol. En realidad es un sistema heterogéneo ordenado.

ELEMENTOS DE UN SISTEMA
Los sistemas materiales están compuestos por una serie de elementos que llevan un nombre identificatorio. En la figura podemos observarlos
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· La Fase es el sistema homogéneo que compone al sistema heterogéneo.

· La Interfase es la superficie de separación entre dos fases o el límite entre dos fases.

· Los Componentes o Constituyentes son las distintas sustancias que forman o componen a un sistema. Por ejemplo: Un sistema heterogéneo formado por agua y hielo, tiene dos fases, una interfase y una sola componente (el agua).

Si bien los sistemas homogéneos están formados por dos o más fases, podemos decir que este sistema es una mezcla y, como sus componentes pueden separarse o admiten algún proceso de fraccionamiento definiremos como MEZCLA a “la asociación de dos o más sustancias”.
Existe una mezcla puede ser homogénea y se llama solución, puesto que admite proceso de fraccionamiento por estar formada por dos o más componentes. Por ejemplo azúcar disuelto en agua. Las demás mezclas son heterogéneas.
A las mezclas no debemos confundirlas con las combinaciones químicas. Si se mezcla hierro en virutas con azufre en polvo y se lo muele con un mortero hasta formar una mezcla “casi homogénea”, al pasar un imán encima de esta mezcla se puede observar que la virutas de hierro se adhieren al imán, separando de este modo uno de los componentes; pero si a esa mezcla se la calienta en un recipiente se observa al cabo de unos segundos que se homogeniza  y toma una coloración gris oscuro brillante. Esto se debe a que el hierro se combina químicamente con el azufre para formar un compuesto (sulfuro de hierro) totalmente diferente en sus propiedades con respecto a los componentes originales. En este caso estamos en presencia de una COMBINACIÓN, que podemos definirla como “la unión íntima de dos o más sustancias”. Otro ejemplo podría ser la oxidación de un clavo de hierro. El hierro se combina o se une al oxígeno para generar el óxido de hierro correspondiente.
Con lo expuesto podemos observar en el siguiente cuadro las diferencias existentes entre una mezcla y una combinación.

	MEZCLA
	COMBINACIÓN

	· Admiten un proceso de fraccionamiento o separación de fases. Generalmente no liberaran o absorben energía al asociarse los componentes.

· Se puede realizar infinidad de veces con los componentes originales. 

· Si se tiene una mezcla de arroz y maíz, la mezcla es heterogénea; pero si se tiene agua salina (sal disuelta en agua), la mezcla es homogénea. Por lo tanto las soluciones también son mezclas.

· La mezcla puede ser un sistema homogéneo o un sistema heterogéneo.
	· No admiten procesos de fraccionamiento convencionales (métodos físicos comunes).

· Los elementos que componen una sustancia compuesta sólo pueden separarse por medio de la corriente eléctrica (electrólisis) o condiciones extremas de calor y temperatura (métodos químicos).

· La combinación sólo se puede realizar una vez con los mismos componentes.
· Generalmente se libera o absorbe energía en la combinación de elementos o sustancias.


Como se ha observado, los componentes de una mezcla pueden separarse por algún método. A continuación se exponen algunos de ellos

MÉTODOS DE FRACCIONAMIENTO O SEPARACIÓN DE FASES
Existen muchos métodos caseros, comunes, de laboratorio e industriales para separar los componentes de una mezcla. Sólo mencionaremos algunos de ellos
1) tamización: se usa para separar dos componentes sólidos de diferente tamaño. Para hacerlo se usa un tamiz, cedazo o zaranda. El componente o fase más fina pasa a través de los orificios del tamiz y el otro componente queda retenido en la rejilla del mismo.
2) Simple selección: Es un método manual que se usa para separar un componente de otro con  un tamaño exagerado o relativamente mayor con respecto del otro. Se puede usar una pinza o los dedos de la mano.
3) [image: image91.emf][image: image92.emf]filtración: se utiliza para separar un componente sólido de otro líquido. Para ello se usa un 
filtro de papel o tela. En la figura de la izquierda se observa cómo se realiza este proceso. 

El Filtro, generalmente es de papel, denominado papel de filtro. En la figura de la derecha, se observa otro tipo de filtración. Se usa para filtrar componentes muy pequeños que se encuentran en un líquido, tales como las sustancias en suspensión o coloides. Este método es más complejo y requiere de materiales costosos.
4) imantación: se usa para separar dos componentes con un imán, pero uno de ellos debe ser atraído por los polos de un imán. Por ejemplo: para separar el Hierro de la madera.

5) flotación: se utiliza agua o algún otro líquido para separar dos componentes sólidos insolubles en el líquido agregado. Uno de ellos debe tener menor densidad que el líquido agregado, es decir, flotar en él.
6) Cristalización: este método se emplea para separar sólidos que cristalizan de la solución en que se hallan disueltos. Por ejemplo azufre disuelto en sulfuro de carbono. Si esta solución se deja reposar al aire libre, al cabo de unas horas el solvente (sulfuro de carbono) evapora completamente dejando en el cristalizador unos hermosos cristales de color amarillo con forma octaédrica.

7) levigación: es una especie de lavado. Se realiza por arrastre con agua a gran velocidad o presión para separar dos componentes sólidos insolubles, pero uno de ellos debe ser muy pesado o denso con respecto al otro. Este método se usa mucho en las minas de metales, Por ejemplo: las auríferas.

8) [image: image93.emf]decantación: se utiliza para separar dos líquidos inmiscibles (no solubles) entre sí,  usando una ampolla de decantación. como se observa en la figura.
9) disolución: se usa para separar dos componentes sólidos utilizando un solvente, siempre que uno de ellos sea soluble en el solvente utilizado.
10) evaporación: es un método muy simple para separar un soluto de una solución. Se hace aplicando fuerte calor a una pequeña porción de solución. Por ejemplo: Una cucharadita con agua salada. (ver destilación).
11) [image: image94.png]H,0()) == H*(ac) + OH(ac)



centrifugación: se usa para separar componentes dispersos en un líquido (coloides), aprovechando la fuerza centrífuga. Se realiza con una centrifugadora como se observa en la figura.
12) Sedimentación: se usa para separar una fase sólida insoluble en un líquido, dejando en reposo el sistema. El sólido se acumula en el fondo del recipiente.

13) destilación: es un proceso de fraccionamiento que se usa para separar el solvente de las partículas sólidas disueltas en él. Para separar un sólido de una solución se debe realizar este proceso y este puede ser:

· Destilación simple: para separar el solvente del soluto (sólido). Se usa simplemente un balón de destilación y un refrigerante de Liebig. En la figura se observa la destilación simple del agua.

· Destilación fraccionada: se usa para separar dos líquidos mezclados con puntos de ebullición diferentes. Cuanto mayor sea la amplitud de los puntos de ebullición de los líquidos más fácil resultará su fraccionamiento. Si tenemos una mezcla de [image: image7.jpg]AGUA NATURAL
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agua y alcohol (puntos de ebullición semejantes, agua 100ºC y alcohol 78ºC) se debe realizar una destilación fraccionada (ver figura) para separarlos, aunque no se logra una efectividad del 100% con una sola destilación.
El alcohol común es al 96% (significa que aun tiene 4% de agua en solución). El alcohol puro al 100% se denomina alcohol rectificado. Para ello se usa una columna deflagmadora o columna fraccionadora y/o un refrigerante reflujo.

SISTEMAS DISPERSOS
Se denominan sistemas dispersos a todos aquellos que tienen pequeñísimas partículas sólidas en suspensión en un medio líquido o gaseoso. La solución es en realidad una dispersión homogénea simplemente denominada solución. Pero lo que nos interesa en realidad son las dispersiones heterogéneas o simplemente dispersiones. Una dispersión es el humo, la tinta china, la arcilla en agua. Estos sistemas dispersos toman varios nombres según el estado físico de la fase que está dispersa (partícula en el medio) o la fase dispersante (medio líquido). Estos pueden ser:
· Emulsiones. Son dispersiones de partículas líquidas en un medio líquido. Por ejemplo: La leche, la sangre, aceite y agua agitados fuertemente.

· Suspensiones. Son finas partículas sólidas dispersas en un medio líquido. Por ejemplo: la tinta china, arcilla en agua. Cuando estas partículas son casi imperceptibles, se denominan coloides.

Los coloides pueden ser visibles si se atraviesa con un fuerte haz de luz un recipiente que los contenga. Estos brillan con una determinada intensidad, debido a la difracción que sufre la luz al incidir sobre las micelas. A este efecto se lo denomina fenómeno de Tyndall. Mientras se observan los coloides en el medio también puede determinarse un movimiento rectilíneo y desordenado de estas partículas con fuertes cambios de dirección. Este movimiento se conoce como movimiento Browniano. En los sistemas coloidales, las partículas dispersas se denominan micelas.

CLASIFICACIÓN DE LOS SISTEMAS DISPERSOS
Según el grado de división de las partículas dispersas los sistemas se pueden clasificar en:

· Dispersiones macroscópicas o groseras: son sistemas heterogéneos en el que se observan las partículas a simple vista. Por ejemplo: el granito (formado por cuarzo, mica y feldespato), arena con agua, etc.

· Dispersiones finas: son sistemas heterogéneos visibles al microscopio y pueden tomar los nombres de emulsión o dispersión según el caso (ver ese tópico).

· Dispersiones o sistemas coloidales: en estas dispersiones las fases son observadas únicamente con el microscopio electrónico y son las que marcan en la realidad si un sistema es homogéneo o heterogéneo. Por ejemplo: la gelatina.

Soluciones verdaderas: en estos sistemas las partículas dispersas son moléculas o iones. Son verdaderos sistemas homogéneos y sus partículas no son visibles aun con el microscopio electrónico. Por ejemplo: azúcar disuelta en agua, una solución de sal y agua.
UNIDAD Nº 4.
SOLUCIONES. SOLUBILIDAD. CLASIFICACIÓN DE SOLUCIONES. CONCENTRACIÓN. UNIDADES.
Introducción

 Hasta ahora, por razones didácticas, hemos hablado de sustancias al estado "puro", agua, etanol, cloruro de sodio, oxígeno, etc.; sin embargo ,muy pocas veces las sustancias se encuentran como tales en la naturaleza, generalmente se las encuentra mezcladas y es trabajo del hombre el separar sustancias puras de esas mezclas, para luego utilizarlas en el laboratorio o en la industria. 

Como ya discutimos, las mezclas pueden ser homogéneas o heterogéneas. El aire formado por nitrógeno, oxígeno y un pequeño porcentaje de otras sustancias es un ejemplo de una solución gaseosa. 

El agua de mar (no el mar) es un ejemplo de una solución líquida. Una amalgama es una solución sólida de mercurio en otro metal o una solución líquida de un metal en mercurio. Una aleación es una solución Sólida de metales, por ejemplo, el latón (cobre y zinc). 

Numerosas reacciones químicas se verifican cuando los reactivos se hallan en solución. Las soluciones liquidas proveen un medio conveniente de poner en contacto cantidades de reactivos cuidadosamente medidas. Se habla de solución binaria cuando está formada por dos componentes, por ejemplo, agua azucarada; ternaria si son tres componentes, por ejemplo, agua, azúcar y alcohol. 

En el estudio de las soluciones binarias es útil emplear los términos soluto y solvente; en general suele llamarse solvente al componente que se halla en mayor proporción en masa. Por ejemplo, si tenemos una solución formada por 9 gr. de iodo y 200 gr. de cloroformo, el soluto es el iodo y el cloroformo es el solvente. Otro criterio consiste en denominar solvente al componente cuyo estado de agregación coincide con el de la solución formada. Por ejemplo, si tenemos una solución liquida formada por 150 g de quinina (sólida) y 100 gr. de alcohol (líquido), este último puede considerarse como el solvente. 

Como se infiere, estas denominaciones de soluto y solvente son arbitrarias y sólo responden a razones de conveniencia práctica, ya que no hay diferencia conceptual entre ambos términos.

En una solución, las partículas que corresponden al soluto y al solvente están mezcladas en toda su masa. En particular, cuando uno de los componentes de una solución es el agua, se considera que ésta es el solvente. Esto se debe a que son muchas y muy importantes las reacciones químicas que tienen lugar en solución acuosa, por ejemplo, todas las que se producen en las células de los organismos animales y vegetales. 

De acuerdo, con la dicho, si a 90 gr. de agua se le agregan 10 gr. de ácido sulfúrico se obtiene un sistema homogéneo; por otra parte, si a 10 gr. de agua se le agregan 90 g de ácido sulfúrico también se obtiene un sistema de una sola fase líquida. ¿Cuál es el solvente en cada caso? En ambos casos se considera que el solvente es el agua. 

UNA VISIÓN MOLECULAR DEL PROCESO DE DISOLUCIÓN

Las atracciones intermoleculares que mantienen juntas a las moléculas en líquidos y sólidos también tienen un papel importante en la formación de las disoluciones. Cuando una sus​tancia (el soluto) se disuelve en otra (el disolvente), las partículas del soluto se dispersan en el disolvente. Las partículas de soluto ocupan posiciones que estaban ocupadas por molécu​las del disolvente. La facilidad con la que una partícula de soluto sustituye a una molécula de disolvente depende de la fuerza relativa de tres tipos de interacciones:

· interacción disolvente-disolvente

· interacción soluto-soluto

· interacción disolvente-soluto

Por simplificación, se puede imaginar que el proceso de disolución se lleva a cabo en tres etapas (ver figura). La etapa 1 es la separación de las moléculas del disolvente y la etapa 2 incluye la separación de las moléculas del soluto. Estas etapas requieren de energía para romper las fuerzas intermoleculares de atracción; como consecuencia, son endotérmicas. En la etapa 3 se mezclan las moléculas del disolvente y del soluto. Este proceso puede ser exotérmico o endotérmico. El calor de disolución (Variación entálpica de la disolución)  está dado por: [image: image8.emf] 
Si la atracción soluto-disolvente es mayor que la atracción disolvente-disolvente y que la atracción soluto-soluto, el proceso de disolución será favorable, o exotérmico (ΔH < 0). Si la interacción soluto-disolvente es más débil que las interacciones disolvente-disol​vente y soluto-soluto, el proceso de disolución será endotérmico (ΔH > 0).

Es sorprendente por qué un soluto puede disolverse en un disolvente si la atracción entre sus propias moléculas es más fuerte que la atracción soluto-disolvente. El proceso de disolución, al igual que todos los procesos físicos y químicos, está regido por dos factores. Uno es el factor energético, que determina si un proceso de disolución será exotérmico o endotérmico. El segundo se refiere a la tendencia hacia el desorden inherente a todos los procesos naturales. Lo mismo que las cartas de una baraja se mezclan al barajarse, cuando se mezclan las moléculas de soluto y de disolvente para formar una disolución hay un incre​mento de aleatoriedad, o desorden. En estado puro, el disolvente y el soluto poseen cierto grado de desorden, que se caracteriza por la disposición más o menos regular de átomos, moléculas o iones en el espacio tridimensional. Gran parte de este orden se destruye cuando el soluto se disuelve en el disolvente (véase la figura). Por lo tanto, al proceso de disolución lo acompaña un aumento del desorden. Es este aumento en el desorden del siste​ma lo que favorece la solubilidad de una sustancia, incluso si el proceso de disolución es endotérmico.

[image: image9.emf]
EL PROCESO DE DISOLUCIÓN
Cuando una sustancia, ya sea molecular o iónica, se disuelve en otra, el soluto debe distribuirse entre las moléculas o iones del solvente. En un líquido, las fuerzas de interacción que mantienen a la sustancia en ese estado de agregación son relativamente fuertes; por lo tanto, en el caso de soluciones de líquidos en líquidos, la 'distribución' de las moléculas o iones del soluto entre las del solvente se producirá si dichas fuerzas de interacción son semejantes. Consideremos el caso de un soluto no polar, por ejemplo, bromo (Br). La experiencia nos demuestra que resulta muy soluble en tetracloruro de carbono (CCl4), un solvente no polar. Cuando ambas sustancias están puras, el estado de agregación líquido se mantiene por fuerzas de London (interacciones no muy fuertes). Es relativamente sencillo comprender que será más fácil distribuir entre las moléculas de un  solvente no polar un soluto no polar, pues las fuerzas de interacción soluto-solvente van a ser del mismo orden de magnitud que las que existían cuando las sustancias no estaban mezcladas. 

Consideremos ahora el caso de un soluto polar: etanol, que se disuelve en un solvente polar: agua. También en este caso, cuando ambas sustancias están puras, el estado de agregación líquido se mantiene por fuerzas de interacción entre las moléculas, pero en este caso las fuerzas son de mayor intensidad por existir atracciones electrostáticas del tipo dipolo - dipolo y uniones puente de hidrógeno. Por eso, el solvente polar (agua) disolverá fácilmente al soluto polar (etanol), ya que las fuerzas de interacción soluto - solvente son del mismo tipo y del mismo orden de magnitud que las existentes en las sustancias puras. 

Este razonamiento es general: los solutos no polares se disuelven fácilmente en solventes no polares, y los solutos polares lo hacen en solventes polares. 
En el caso de soluciones de sólidos en líquidos las líneas de razonamiento son semejantes. Las experiencias indican, por ejemplo, que el iodo (una sustancia no polar) se disuelve fácilmente en CCl4 pero muy poco en agua; la sacarosa (azúcar común) y la urea, ambas sustancias polares, se disuelven fácilmente en solventes polares. 

SOLUBILIDAD. CLASIFICACIÓN DE LAS SOLUCIONES.

Como se ha visto en un sistema homogéneo los componentes pueden encontrarse en cualquier proporción. Por ejemplo: a 50 ml. de agua (a 20 ºC) se le agrega sulfato de sodio. Primero un gramo y agitamos. Se observa que se disuelve perfectamente. Luego otro gramo de sulfato de sodio y repetimos el procedimiento. Al llegar al décimo primer gramo se observa que no se disuelve y precipita en el fondo del recipiente. Concluimos en que se ha agotado la capacidad de disolución del agua. A 20ºC se disuelven 10 gr. de sulfato de sodio en 50 ml. de agua. 
Una solución que no puede disolver más soluto y está en equilibrio con un exceso de soluto a una temperatura determinada, se denomina solución saturada.

[image: image10]
Cuando tenemos una cantidad pequeña de soluto disuelto en el solvente, estamos en presencia de una solución diluida.

Cuando estamos cerca del máximo de soluto que se pueda disolver a esa temperatura, estamos en presencia de una solución concentrada. 
En resumen:

· Diluidas: son aquellas que contienen una pequeña cantidad de soluto disuelto en el solvente.

· Concentradas: son aquellas que tienen una gran cantidad de soluto disuelto en el solvente.

· Saturadas: son aquellas que tienen el máximo de soluto disuelto en el solvente.

· Sobresaturadas: son las que tienen más cantidad de soluto disuelto que lo permitido por el solvente.

· Este estudio permite inferir inmediatamente que la solubilidad de una sustancia depende de la temperatura del solvente y también de la presión exterior (se verá en los gases); y surgen preguntas: ¿hasta qué punto se puede considerar una sustancia soluble? ¿son todas las sustancias solubles?
· En los cuadros siguientes se intenta mostrar la solubilidad de algunas sustancias y la variación con la temperatura.
EFECTO DE LA TEMPERATURA EN LA SOLUBILIDAD
Recuérdese que la solubilidad se define como la máxima cantidad de un soluto que se puede disolver en una determinada cantidad de un disolvente a una temperatura especifica. La temperatura afecta la solubilidad de la mayoría de las sustancias. En esta sección se considerará el efecto de la temperatura sobre la solubilidad de sólidos y gases.

LA SOLUBILIDAD DE LOS SÓLIDOS Y LA TEMPERATURA
En la mayoría de los casos, aunque no en todos, la solubilidad de una sustancia sólida aumenta con la temperatura. Sin embargo, no hay una correlación clara entre el signo de ΔHsolubilidad y la variación de la solubilidad con la tempe​ratura. Por ejemplo, el proceso de disolución del CaC12 es exotérmico y el del NH4NO3 es endotérmico. Pero la solubilidad de ambos compuestos aumenta con la temperatura. En general, el efecto de la temperatura sobre la solubilidad debe determinarse de forma expe​rimental.

[image: image11.png]SOLUCIONES SOBRESATURADAS

A 30°C en 100 cm® de agua se pueden disolver 46 gr de KNO,. Si la solucién
se enfria a 10°C se observa que precipita soluto. Aproximadamente unos
24 gr, fenémeno previsible ya que la solubilidad disminuye al bajar la tem-
peratura (fig. 7).

Figura 7.

En cambio si el descenso de la temperatura (30° a 10°) se efectiia lenta-
mente puede lograrse que no haya precipitacién. En ese caso a 10°C, en 100 cm®
de agua estén disueltos 46 gr de KNOS%S/quCiones ceme=dSta, que poseen ma-

Fig. 8—En estos gréficos, para mayor sencillez, no se ha considerado la fonizacién del KNO,.




yores  cantidades de soluto del que pueden disolverse normalmente, a esa temperatura; se llaman soluciones sobresaturadas.

SOLUBILIDAD DE GASES EN LÍQUIDOS

LA SOLUBILIDAD DE LOS GASES Y LA TEMPERATURA

La solubilidad de los gases en agua por lo general disminuye al aumentar la temperatura (figura 12.5). Cuando se calienta agua en un recipiente se pueden ver las burbujas de aire que se forman en las paredes del recipiente antes de que hierva el agua. A medida que aumenta la temperatura, las moléculas de aire disuelto "hierven y salen" de la disolución incluso antes de que el agua misma hierva. 

La disminución de la solubilidad del oxígeno molecular en agua caliente tiene una relación directa con la contaminación térmica, es decir, el aumento de la temperatura del ambiente (en particular, acuífero) hasta temperaturas que resultan dañinas para los seres que lo habitan. Se calcula que cada año en Estados Unidos se utilizan alrededor de 3.1014 litros de agua para enfriamiento industrial, principalmente en la producción de energía eléctrica y nuclear. Este proceso calienta el agua que regresa a los ríos y lagos, de donde se tomó. 
Estas soluciones son muy comunes en las bebidas gaseosas, ya que tienen disuelto gas carbónico en una solución de agua azucarada y saborizantes. Ciertos productos de limpieza también tienen gases disueltos como los limpia vidrios y limpia hornos (gas amoníaco como desengrasante). A diferencia de los solutos sólidos, los gases disminuyen su solubilidad con el aumento de temperatura, esto se debe a que se aumenta la energía cinética (fuerzas de repulsión) entre las moléculas y estas pueden escapar del solvente. Este fenómeno se observa al calentar el agua. Aquí sí la presión tiene importancia con respecto a la solubilidad, a medida que se aumenta la presión el gas (soluto) se disuelve en mayor proporción en el solvente. 

EFECTO DE LA PRESIÓN EN LA SOLUBILIDAD DE LOS GASES

Para todos los propósitos prácticos, la presión externa no tiene influencia sobre la solubilidad de líquidos y sólidos, pero influye de manera importante en la solubilidad de los gases. La relación cuantitativa entre la solubilidad de un gas y la presión está dada por la ley de Henry que establece que la solubilidad de un gas en un líquido es proporcional a la pre​sión del gas sobre la disolución:
cαP; luego   c = kP
Aquí, c es la concentración molar (mol/L) del gas disuelto; P es la presión (en atmósferas) del gas sobre la disolución y, para un gas determinado, k es una constante que depende sólo de la temperatura. Las unidades de la constante k son mol/L atm. Como se puede observar, cuando la presión del gas es de 1 atm, c es numéricamente igual a k. Si hay varios gases presentes, P es la presión parcial.

La ley de Henry se puede entender cualitativamente en función de la teoría cinética molecular. La cantidad de un gas que se disolverá en un disolvente depende de la frecuencia de choque de las moléculas del gas con la superficie del líquido y de que queden atrapadas en la fase condensada. Supóngase que se tiene un gas en equilibrio dinámico con una diso​lución [figura a)]. En cada instante, el número de moléculas de gas que entran a la disolución es igual al número de moléculas disueltas que pasan a la fase gaseosa. Si la presión parcial del gas es mayor [figura b)], se disuelven más moléculas en el líquido porque hay más moléculas chocando con la superficie de éste. 

El proceso continúa hasta que la concentración de la disolución es de nuevo tal que el número de moléculas por segundo que salen de la disolución es igual al número de las que entran a ella. Debido al aumento de la concentración de moléculas tanto en la fase gaseosa como en la disolución, este núme​ro es mayor en b) que en a), en donde la presión parcial es menor.

Una demostración práctica de la ley de Henry es la efervescencia que se produce cuan-do se abre una botella de refresco. Antes de sellar la botella con la bebida, se somete a presión con una mezcla de aire y CO2 saturada con vapor de agua. Debido a la alta presión parcial del CO2 en la mezcla gaseosa, la cantidad de este gas que se disuelve en el refresco es mucho mayor que la que se disolvería en condiciones atmosféricas normales. Cuando se destapa la botella escapan los gases hasta que la presión en la botella se iguala a la presión atmosférica, y la cantidad de CO2 que permanece en la bebida está determinada solamente por la presión parcial atmosférica normal del CO2 que es 0.0003 atm. El exceso de CO2 disuelto sale de la disolución y esto causa la efervescencia.
PROPIEDADES COLIGATIVAS DE LAS SOLUCIONES
Si a 1 litro de agua se le agregan 0.5 moles de sacarosa y se hierve la solución, se llega la temperatura de 100,26 ºC. Si en las mismas condiciones utilizáramos 0,5 moles de urea, en lugar de sacarosa se arriba al mismo punto de ebullición de la solución (100,26 ºC); y si repitiésemos la experiencia con otros solutos no volátiles y no disociables, el resultado sería el mismo. Concluimos entonces que el aumento ebulloscópico depende exactamente del número de moles de soluto disuelto. A esto se lo llama propiedades coligativas de la solución.

Las propiedades coligativas son el aumento del punto de ebullición de la solución (ascenso ebulloscópico) y la disminución del punto de fusión o congelación (descenso crioscópico). Los anticongelantes de los automóviles es un ejemplo claro de ello. Disminuyen el punto de congelación del agua que está en el radiador y aumenta la temperatura de ebullición del agua cuando hace mucho calor o el motor calienta mucho. Es de destacar que estos aumentos sólo son unos grados centígrados. Estas propiedades son estudiadas por Francisco Raoult en una ley que lleva su nombre: “la disminución de la temperatura de solidificación es directamente proporcional a la fracción molar del soluto disuelto”.
DILUCIÓN DE SOLUCIONES
Se sabe que, si se tiene una solución con una determinada cantidad de soluto y a esta se le agrega agua (más solvente) la concentración disminuirá. Por ejemplo: si tenemos una solución concentrada, al agregar más agua estará más diluida. A este fenómeno se lo llama dilución. Se puede calcular la dilución de una solución con la siguiente expresión C1.V1 = C2.V2 donde C son las concentraciones y V los volúmenes de las soluciones.

FORMAS DE EXPRESIÓN DE LAS CONCENTRACIONES DE UNA SOLUCIÓN (UNIDADES DE CONCENTRACIÓN)
Existe una manera de expresar cuantitativamente la concentración de soluto en el solvente, por lo general, como el solvente universal es el agua, las concentraciones físicas se expresan en base a esta y las podemos clasificar en:
	1. gramos de soluto por 100 gramos de solvente           gr St / 100 gr Sv   

	2. gramos de soluto por 100 gramos de solución           gr St / 100 gr Sc   (% P/P)

	3. gramos de soluto por 100 mililitros de solución        gr St / 100 cm3 Sc  (% P/V)

	4. mililitros de soluto por 100 mililitros de solución     cm3 St / 100 cm3 Sc (% V/V)


Pero también existen otras unidades de concentración que se denominan unidades químicas de concentración
UNIDADES QUÍMICAS DE CONCENTRACIÓN DE LAS SOLUCIONES
Existen diferentes unidades de concentración que analizaremos en detalle:

· Molaridad (Sc. Molar)

· Normalidad  (Sc. Normal)

· Molalidad (Sc. Molal)

· Formularidad (Sc. Formal) 

SOLUCIONES MOLARES: es la concentración indicada entre el número de moles de sustancia disueltos en un litro de solución: 

1 M ----------------- 1 MOL (SUSTANCIA) ------------------ 1 LITRO SOLUCIÓN (1000 ml)

Matemáticamente para realizar los cálculos de la molaridad de una solución se puede usar la regla de tres compuesta, teniendo en cuenta que, el aumento de volumen reduce la molaridad de la solución siempre el número de moles sea constante. También existen fórmulas deducidas para realizar estos cálculos. En primer lugar, se sabe que el numero de moles (n) es igual a la masa (m) dividida por el peso molecular (PM)de la sustancia en cuestión. Por consiguiente n = m / PM.
Pero como sabemos que la molaridad (M) es el número de moles por litro de solución podemos escribir la ecuación como: M = n / V sc. 

De la fórmula anterior podemos deducir las demás: n = M . V sc.      y también: V sc. = n / M.

SOLUCIONES NORMALES: es la concentración indicada entre el número de EQUIVALENTES de un ácido o de una base por litro de solución.

1 N ------------------- 1 EQUIVALENTE (ÁC. O BASE) -------------- 1 LITRO Sc. (1000 cm3)

Matemáticamente debemos definir equivalente para comprender este tipo de unidad de concentración:

Equivalente: es el cociente entre peso molecular de un ácido o de una base y la valencia del ácido o base (Número de hidrógeno o número de grupos oxhidrilos respectivamente). En el caso de una sal el Equivalente químico es el peso molecular de la sal dividido la valencia del metal.

Por ejemplo:  peso molecular del ácido sulfúrico 98 gr. (H2SO4)

Eq = 1 mol/Nº H ; 1 Eq = 98 gr./ 2 = 49 gr.  Por lo tanto un equivalente químico del ácido sulfúrico es 49 gr.

Esto significa que si disolvemos 49 g. de ácido sulfúrico en 1 lt. de solución esta será 1N.

Razonando: si se tiene un litro de solución 1 M (98 gr) es 2 N para el caso del ácido sulfúrico, entonces, se puede deducir una fórmula que relacione ambas concentraciones: 1N = 1 M (para un ác. Monoprótico o una base monohidroxilada) 2N = M (para un ác. Dipróptico o una base bihidroxilada) y para un ácido tripróptico o una base trihidroxilada es: 3N = M 

De la misma manera que la molaridad, los cálculos se pueden hacer por regla de tres compuesta, pero se pueden deducir fórmulas para realizar estos cálculos de manera análoga: N = Eq / V sc.  las demás se pueden deducir que: V = Eq / N  y también Eq = N . V

SOLUCIONES MOLALES: Es la unidad de concentración que expresa el cociente entre los moles de soluto y 1000 gr (1 Kg) de solvente.
1 m ------------- 1 mol (sustancia) ---------------- 1000 gramos de solvente (1 Kg. Sv.)

Matemáticamente además de realizar los cálculos por reglas de tres compuesta podemos deducir las fórmulas:  m = n / masa Sv.   También:  n = m Sv . m   y  m Sv. = n / m

SOLUCIONES FORMALES: La definiremos como el peso fórmula de una sustancia por cada litro de solución. En síntesis coincide con la solución molar. Otra forma frecuente de expresar estas concentraciones son por las fracciones molares de cada sustancia, donde la fracción molar del soluto es X = n1 / n1+n2  ; siendo n1 la masa molecular de la sustancia disuelta y n2  la masa molecular del agua. Se debe tener en cuenta de qué fracción molar se trata, porque puede ser tanto del soluto como del solvente y debe aclararse. Otra cuestión importante es que la suma de ambas fracciones molares deben sumar uno,  y ambas por separado deben ser menores que uno.

UNIDAD Nº 5
LA TEORÍA ATÓMICA. EL ÁTOMO DE BOHR.

LA TEORÍA ATÓMICA

En el siglo V antes de Cristo, el filósofo griego Demócrito expresó la idea de que toda la materia estaba formada por partículas muy pequeñas e indivisibles que llamó átomos (que significa indestructible o indivisible). A pesar de que la idea de Demócrito no fue aceptada por muchos de sus contemporáneos (entre ellos, Platón y Aristóteles), ésta se mantuvo. Las pruebas expe​rimentales de investigaciones científicas apoyaron el concepto del "atomismo" lo que con​dujo, de manera gradual, a las definiciones modernas de elementos y compuestos. En 1808, un científico inglés, el profesor John Dalton, formuló una definición precisa sobre las unidades indivisibles con las que está formada la materia y que llamamos átomos.

El trabajo de Dalton marcó el principio de la química moderna. Las hipótesis sobre la naturaleza de la materia en las que se basa la teoría atómica de Dalton pueden resumirse como sigue:
· Los elementos están formados por partículas extremadamente pequeñas llamadas áto​mos. Todos los átomos de un mismo elemento son idénticos, tienen igual tamaño, masa y propiedades químicas. Los átomos de un elemento son diferentes de los átomos de todos los demás elementos.

· Los compuestos están formados por átomos de más de un elemento. En cualquier com​puesto, la relación del número de átomos entre dos de los elementos presentes siempre es un número entero o una fracción sencilla.

· Una reacción química incluye sólo la separación, combinación o reordenamiento de los átomos; nunca se crean o se destruyen.

El concepto de Dalton sobre un átomo es mucho más detallado y específico que el concepto de Demócrito. La primera hipótesis establece que los átomos de un elemento son diferentes de los átomos de todos los demás elementos. Dalton no intentó describir la es​tructura o composición de los átomos porque no tenía idea de cómo es un átomo. Pero descubrió que la diferencia en las propiedades mostradas por elementos como el hidrógeno y el oxígeno, sólo se pueden explicar a partir de la suposición de que los átomos de hidróge​no son diferentes de los átomos de oxigeno.

La segunda hipótesis sugiere que, para formar un determinado compuesto, no sólo se necesitan los átomos de los elementos adecuados, sino que es indispensable un número específico de dichos átomos. Esta idea es una extensión de una ley publicada en 1799 por el químico francés Joseph Proust. La ley de las proporciones definidas de Proust establece que muestras diferentes de un mismo compuesto siempre contienen los mismos elementos y en la misma proporción en masa. Así, si analizamos muestras de dióxido de carbono gaseoso obtenidas de diferentes fuentes, en todas las muestras encontraremos la misma proporción en masa de carbono y oxígeno. Entonces, si la proporción de las masas de los diferentes elementos de un compuesto es una cantidad fija, la proporción de los átomos de los elemen​tos en dicho compuesto también debe ser constante.
La segunda hipótesis de Dalton confirma otra ley importante, la ley de las proporcio​nes múltiples. Según esta ley si dos elementos pueden combinarse para formar más de un compuesto, las masas de uno de los elementos que se combinan con una masa fija del otro, mantienen una relación de números enteros pequeños. La teoría de Dalton explica la ley de las proporciones múltiples de una manera muy sencilla: diferentes compuestos formados por los mismos elementos difieren en el número de átomos de cada clase. Por ejemplo, el carbono forma dos compuestos estables con el oxígeno, denominados monóxido de carbo​no (CO) y dióxido de carbono (CO2). Las técnicas modernas de medición indican que un átomo de carbono se combina con un átomo de oxígeno en el monóxido de carbono, y con dos átomos de oxígeno en el dióxido de carbono. De esta manera, la proporción de oxígeno en el monóxido de carbono y en el dióxido de carbono es 1:2. Este resultado está de acuerdo con la ley de las proporciones múltiples.
La tercera hipótesis de Dalton es otra forma de enunciar la ley de la conservación de la masa, la cual establece que la materia no se crea ni se destruye. Debido a que la ma​teria está formada por átomos, que no cambian en una reacción química, se concluye que la masa también se debe conservar. La brillante idea de Dalton respecto de la naturaleza de la materia fue el principal estímulo para el rápido progreso de la química. 
[image: image12.emf]
ESTRUCTURA DEL ÁTOMO
A partir de la teoría atómica de Dalton se puede definir al átomo como la unidad básica de un elemento que puede intervenir en una combinación química. Dalton imaginó un átomo como una partícula extremadamente pequeña e indivisible. Sin embargo, una serie de inves​tigaciones, que empezó alrededor de 1850, se extendió, y demostró que los átomos tienen una estructura interna, es decir, están formados por partículas aún más pe​queñas, denominadas partículas subatómicas. Estas investigaciones condujeron al descu​brimiento de tres partículas: electrones, protones y neutrones. [image: image13.emf]
EL ELECTRÓN 
Alrededor de 1890 muchos científicos estaban interesados en el estudio de la radiación, la emisión y transmisión de la energía a través del espacio en forma de ondas. La información obtenida por estas investigaciones contribuyó al conocimiento de la estructura atómica. Para investigar sobre este fenómeno se utilizó un tubo de rayos catódicos, precursor de los tubos utilizados en los televisores. Consta de un tubo de vidrio al cual se ha sacado casi todo el aire.

Si se colocan dos placas metálicas y se conectan a una fuente de alto voltaje, la placa con carga negativa, denominada cátodo, emite un rayo invisible. Este rayo catódico se dirige hacia la placa con carga positiva, denominada ánodo, el cual atravie​sa una perforación y continúa su trayectoria hasta el otro extremo del tubo. Cuando dicho rayo alcanza el extremo, cubierto de una manera especial, produce una fuerte fluorescencia o luz brillante. En algunos experimentos, se demostró que no atravesaban un cuerpo opaco (daban sombra), o hacían girar un molinillo muy liviano. También se colocaron, por fuera del tubo de rayos catódicos, dos pla​cas cargadas eléctricamente y un electroimán (fig. 33) Cuando se conecta el campo magnético y el campo eléctrico permanece desconectado, los rayos catódicos se desviaban hacia el polo positivo. Cuando está conectado sólo el campo eléctrico, los rayos se desviaban hacia el polo norte. Cuando, tanto el campo magnético como el eléctrico están desconectados, o bien cuando ambos están conectados pero se equilibran de forma que se cancelan uno a otro, dichos rayos alcanzan seguían en línea recta.

 De acuerdo con la teoría electromagnética, un cuerpo cargado en movimiento se comporta como un imán y puede interaccionar con los campos magnéticos y eléctricos que atraviesa. Debido a que los rayos catódicos son atraí​dos por la placa con carga positiva y repelidos por la placa con carga negativa, deben ser partículas con carga negativa. Actualmente, estas partículas con carga negativa se conocen como electrones. 
EL PROTÓN Y EL NÚCLEO 

Desde principios de 1900 ya se conocían dos características de los átomos: contienen elec​trones y son eléctricamente neutros. Para que un átomo sea neutro debe contener el mismo número de cargas positivas y negativas. Thomson propuso que un átomo podía visualizarse como una esfera uniforme de materia con carga positiva, dentro de la cual se encontraban los electrones, como si fueran las pasas en un pastel. Este modelo, llamado "del budín de pasas" se aceptó como una teoría durante algunos años.

En 1910, un físico neozelandés, Ernest Rutherford, que estudió con Thomson en la Universidad de Cambridge, decidió utilizar partículas α (alfa) para demostrar la estructura de los átomos. Junto con su colega Hans Geiger y un estudiante de licenciatura llamado Ernest Marsden, Rutherford efectuó una serie de experimentos utilizando láminas muy delgadas de oro y de otros metales como blanco de partículas  provenientes de una fuente radiactiva (figura 2.6). Observaron que la mayoría de las partículas atravesaban la lámina sin desviarse o con una ligera desviación. De vez en cuando, algunas partículas a eran desviadas en un gran ángulo de su trayectoria. En algunos casos, las partículas α regresaban por la misma trayectoria hacia la fuente radiactiva. Éste fue el descubrimiento más sorprendente ya que, según el modelo de Thomson, la carga positiva del átomo era tan difusa que se esperaría que las partículas α atravesaran las láminas sin desviarse o con una desviación mínima. El co​mentario de Rutherford cuando le comunicaron sobre este descubrimiento fue el siguiente: "Resultó tan increíble como si usted hubiera lanzado una bala de 15 pulgadas hacia un trozo de papel de seda y la bala se hubiera regresado hacia usted."
Posteriormente Rutherford pudo explicar los resultados del experimento de la desviación de partículas a utilizando un nuevo modelo de átomo. De acuerdo con Rutherford, la mayor parte de los átomos debe ser espacio vacío. Esto explica por qué la mayoría de las partículas a atravesaron la placa de oro con muy poca o ninguna desviación. Rutherford propuso que las cargas positivas de los átomos estaban concentradas en un conglomerado central dentro del átomo, que denominó núcleo. Cuando una partícula α pasaba cerca del núcleo en el experimento, actuaba sobre ella una gran fuerza de repulsión, lo que origi​naba una gran desviación. Más aún, cuando una partícula α incidía directamente sobre el núcleo, experimentaba una repulsión tan grande que se invertía completamente su trayec​toria.

Las partículas del núcleo que tienen carga positiva reciben el nombre de protones. En otros experimentos se encontró que los protones tienen la misma cantidad de carga que los electrones y que su masa es de 1.67252 x 10-24 g, aproximadamente 1840 veces la masa de las partículas con carga negativa, los electrones.

Hasta este punto, los científicos visualizaban el átomo de la siguiente manera: la masa del núcleo constituye la mayor parte de la masa total del átomo, pero el núcleo ocupa sólo 1/1013 del volumen total del átomo. 
El radio de un átomo es, aproximadamente, de 100.1012 metros, en tanto que el radio del núcleo atómico es sólo de 5.10-15 m. Se puede apreciar la diferencia en el tamaño de un átomo y su núcleo imaginando que si un átomo tuviera el tamaño del estadio Maracaná, el volumen de su núcleo sería comparable con el de una pequeña canica. Mientras que los protones están confinados en el núcleo del átomo, se considera que los electrones están esparcidos alrededor del núcleo y a cierta distancia de él.

EL NEUTRÓN

El modelo de Rutherford de la estructura atómica dejaba un importante problema sin resolver. Se sabía que el hidrógeno, el átomo más sencillo, contenía sólo un protón, y que el átomo de helio contenía dos protones. Por lo tanto, la relación entre la masa de un átomo de helio y un átomo de hidrógeno debería ser 2:1. (Debido a que los electrones son mucho más ligeros que los protones, se puede ignorar su contribución a la masa atómica.) Sin embargo, en realidad, la relación es 4:1. Rutherford y otros investigadores habían propuesto que debería existir otro tipo de partículas subatómicas en el núcleo; la prueba la proporcionó el físico inglés James Chadwick en 1932. Cuando Chadwick bombardeó una delgada lámina de berilio con partículas α; el metal emitió una radiación de muy alta energía, similar a los rayos γ (gamma). Experimentos ulteriores demostraron que esos rayos realmente conforman un ter​cer tipo de partículas subatómicas, que Chadwick denominó neutrones debido a que se demostró que eran partículas eléctricamente neutras con una masa un poco mayor que la masa de los protones.
 El misterio de la relación de las masas ahora podía explicarse. En el núcleo de helio hay dos protones y dos neutrones, en tanto que en el núcleo de hidrógeno hay sólo un protón, no hay neutrones; por lo tanto, la relación es 4:1.
En conclusión, las partículas elementales (protones, neutrones y electrones) se encuentran en un átomo. Hay otras partículas subatómicas, pero el electrón, el protón y el neutrón son los tres componentes fundamentales del átomo que son importantes para la química. En la tabla 2.1 se muestran los valores de carga y de masa de estas tres partículas elementales.

[image: image14.emf]
NUMERO ATÓMICO. NÚMERO MÁSICO E ISÓTOPOS.
Todos los átomos se pueden identificar por el número de protones y neutrones que contienen. El número atómico (Z) es el número de protones en el núcleo de cada átomo de un elemento. En un átomo neutro el número de protones es igual al número de electrones, de manera que el número atómico también indica el número de electrones presentes en un átomo. La identidad química de un átomo queda determinada exclusivamente por su núme​ro atómico. Por ejemplo, el número atómico del nitrógeno es 7. Esto significa que cada átomo neutro de nitrógeno tiene 7 protones y 7 electrones. O bien, visto de otra forma, cada átomo en el universo que contenga 7 protones recibe el nombre de "nitrógeno".

El número de masa (A) es el número total de protones y neutrones presentes en el núcleo de un átomo de un elemento. Con excepción de la forma más común del hidrógeno, que tiene un protón y no tiene neutrones, todos los núcleos atómicos contienen tanto protones como neutrones. En general, el número de masa está dado por

número de masa = número de protones + número de neutrones = número atómico + número de neutrones

El número de neutrones en un átomo es igual a la diferencia entre el número de masa y el número atómico (A – Z). Por ejemplo, el número de masa del flúor es 19 y su número atómico es 9 (lo que indica que tiene 9 protones en el núcleo). Así, el número de neutrones en un átomo de flúor es 19 – 9 = 10. Obsérvese que el número atómico, el número de neutrones y el número de masa deben ser enteros positivos (todos los números). No todos los átomos de un elemento dado tienen la misma masa. La mayoría de los elementos tiene dos o más isótopos, átomos que tienen el mismo número atómico pero diferente número de masa. Por ejemplo, existen tres isótopos de hidrógeno. Uno de ellos se conoce como hidrógeno, tiene un protón y no tiene neutrones. El isótopo llamado deuterio contiene un protón y un neutrón, y el tritio tiene un protón y dos neutrones. 

Con excepción del hidrógeno, que tiene un nombre diferente para cada uno de sus isótopos, los isótopos de los elementos se identifican por su número de masa. Así, los isótopos del Uranio se conocen como uranio-235 (uranio doscientos treinta y cinco) y uranio-238 (uranio doscientos treinta y ocho).
Las propiedades químicas de un elemento están determinadas, fundamentalmente, por los protones y electrones de sus átomos; en condiciones normales los neutrones no partici​pan en los cambios químicos. En consecuencia, los isótopos del mismo elemento tienen similar comportamiento químico, forman el mismo tipo de compuestos y reaccionan de manera semejante.

UNIDAD Nº 6
LA TEORÍA ATÓMICA VISTA DESDE LA FÍSICA CUÁNTICA
DE LA FÍSICA CLÁSICA A LA TEORÍA CUANTICA

Los primeros intentos de los físicos del siglo XIX para entender a los átomos y las moléculas tuvieron un éxito muy limitado. Al suponer que las moléculas se comportan como pelotas que rebotan, los físicos fueron capaces de predecir y explicar algunos fenómenos macroscópicos, como la presión que ejercen los gases. Sin embargo, este modelo no expli​caba la estabilidad de las moléculas, es decir, no podía explicar las fuerzas que mantienen unidos a los átomos. Pasó mucho tiempo antes de que se descubriera (y aun más para que se aceptara) que las propiedades de los átomos y de las moléculas no están gobernadas por las mismas leyes físicas que se aplican a objetos mas grandes.

En 1900 se inicio una nueva era en la física, con un joven físico alemán llamado Max Planck. Mientras analizaba los datos de la radiación emitida por sólidos calentados a dis​tintas temperaturas, Planck descubrió que los átomos y las moléculas emiten energía solo en cantidades discretas o cuantos (quantum). Los físicos siempre habían supuesto que la energía era continua y que en el proceso de radiación se podía liberar cualquier cantidad de energía. La teoría cuántica de Planck revoluciono la física y, de hecho, la serie de investigaciones que siguieron modificó para siempre nuestro concepto de la naturaleza.

PROPIEDADES DE LAS ONDAS 
Para entender la teoría cuántica de Planck, se debe tener cierto conocimiento de la naturaleza de las ondas. Una onda se puede considerar como una perturbación vibracional por medio de la cual se transmite la energía. Las propiedades fundamentales de una onda se ilustran con un tipo de ondas muy común: las ondas de agua, las cuales se forman por la diferencia de presiones en varias regiones de la superficie del agua. Las ondas se caracterizan por su longitud, amplitud y frecuencia (observar la figura). [image: image15.emf]La longi​tud de onda λ (lambda) es la distancia entre puntos idénticos en ondas sucesivas. La frecuencia v (nu) es el número de ondas que pasan por un punto particular en un segundo. La frecuencia corresponde al número de veces por segundo que un cuerpo completa un ciclo con movimientos ascendente y descendente. La amplitud es la distancia vertical de la línea media de la onda a la cresta o al valle.
Otra característica importante de las ondas es su velocidad, la cual depende del tipo de onda y del medio por el que viaja (por ejemplo, aire, agua o vacío). La velocidad (V) de la onda es el producto de su longitud de onda (λ) por su frecuencia (v):  V = λ.v
La "sensibilidad" inherente de la ecuación se manifiesta al analizar las dimensiones de los tres términos. La longitud de onda (λ) expresa la longitud de una onda o la distancia/onda. La frecuencia (v) indica el numero de estas ondas que pasan por cualquier punto de referencia por unidad de tiempo, es decir, ondas/tiempo. De esta manera, el producto de estos términos tiene unidades de distancia/tiempo, es decir, de velocidad:

Distancia    =         distancia    x      ondas 

tiempo
          onda                 tiempo

La longitud de onda se expresa en metros, centímetros o nanómetros, y la frecuencia se mide en hertz (Hz), donde: 1 Hz = 1 ciclo/seg

La palabra "ciclo" se puede omitir, de modo que la frecuencia se expresa, por ejemplo, como 25/seg (que se lee como "25 por segundo").

RADIACIÓN ELECTROMAGNÉTICA
Existen muchas clases de ondas, como las de agua, de sonido y de luz. En 1873, James Clerk Maxwell propuso que la luz visible esta formada por ondas electromagnéticas. De acuerdo con la teoría de Maxwell, una onda electromagnética tiene un componente de campo eléctrico y otro de campo magnético. Estos dos componentes tienen la misma longi​tud de onda y frecuencia y, por lo tanto, la misma velocidad; sin embargo, viajan en planos mutuamente perpendiculares (ver figura). [image: image16.png]
 La trascendencia de la teoría de Maxwell estriba en que proporciona una descripción matemática del comportamiento general de la luz. En particular, este modelo describe con exactitud cómo se puede propagar la energía en forma de radiación por el espacio en forma de vibración de campos eléctrico y magnético. La radiación electromagnética es la emisión y transmisión de energía en forma de ondas electromagnéticas.

Las ondas electromagnéticas viajan en el vacío a 3.108 m/segundo. Esta velocidad difiere de un medio a otro, pero no lo suficiente para alterar de ma​nera significativa los cálculos. Por convención, se utiliza el símbolo C para la velocidad de las ondas electromagnéticas o, como comúnmente se llama, la velocidad de la luz. En general, la longitud de onda de las ondas electromagnéticas se expresa en nanómetros (nm) que son 1.10-9 metros.

TEORÍA CUANTICA DE PLANK.

Los sólidos, cuando se calientan, emiten radiación electromagnética que abarca una gran gama de longitudes de onda. La luz rojiza tenue de un calentador eléctrico y la luz blanca brillante de una lámpara de tungsteno son ejemplos de radiación proveniente de sólidos del calentador.

Las mediciones hechas en la última parte del siglo XIX demostraron que la cantidad de energía radiante emitida por un objeto a cierta temperatura depende de su longitud de onda. Los intentos por explicar esta dependencia son función de la teoría ondulatoria establecida, y de las leyes de la termodinámica; y tuvieron éxito solo en parte. Una teoría explicaba la depen​dencia de longitudes de onda corta pero no la de longitudes de onda más largas. Otra teoría explicaba la dependencia de las longitudes de onda largas pero no las cortas. Parecía que algo importante faltaba en las leyes de la física clásica.
Planck resolvió el problema con una suposición que se apartaba radicalmente de los conceptos establecidos. La física cuántica suponía que los átomos y las moléculas podían emitir (o absorber) cualquier cantidad arbitraria de energía radiante. Planck sostenía que los átomos y las moléculas podían emitir (o absorber) energía radiante solo en cantidades discretas, como pequeños paquetes o cúmulos. Planck le dio el nombre de cuanto a la mínima cantidad de energía que podía ser emitida o (absorbida) en forma de radiación electromagnética. La energía E de un solo cuanto de energía está dada por:   E = Һ.υ  donde h es la constante de Planck, cuyo valor es 6,63 x 10-34 J.seg, y υ es la frecuencia de la radiación. De acuerdo con la teoría cuántica, la energía siempre se emite en múltiplos de hv; por ejemplo: 1 hv, 2 hv, 3 hv..., pero nunca como, por ejemplo, 1,67 hv o 4,98 hv.  En la época en que Planck presento su teoría no podía explicar por que las energías debían ser fijas o cuantizadas de esta manera. Sin embargo, partiendo de esta hipótesis, no tuvo dificultad en correlacionar los datos experimentales de las emisiones de sólidos en toda la gama de lon​gitudes de onda, de modo que la teoría cuántica fue aceptada.
La idea de que la energía debía estar cuantizada o "empaquetada" puede parecer extra​ña, pero el concepto de cuantizacion tiene muchas analogías. Por ejemplo, una carga eléctrica también está cuantizada; solo puede haber múltiplos enteros de e, la carga de un electrón. La materia misma está cuantizada en razón del número de electrones, protones y neutrones, así como el número de átomos en una muestra de materia también debe ser un entero.
EL EFECTO FOTOELÉCTRICO
En 1905, solo cinco años después de que Planck presentara su teoría cuántica, Albert Einstein utilizó esta teoría para resolver otro misterio de la física, el efecto fotoeléctrico; un fenómeno en el cual los electrones son lanzados desde la superficie de ciertos metales expuestos a la luz de por lo menos una mínima frecuencia, denominada frecuencia umbral. El número de electrones emitidos era proporcional a la intensidad (o brillantez) de la luz, pero no así las energías de los electrones emitidos. Por debajo de la frecuencia umbral no se emitían electrones, independientemente de cuan intensa fuera la luz.

El efecto fotoeléctrico no se podía explicar mediante la teoría ondulatoria de la luz. Sin embargo, Einstein, hizo una suposición extraordinaria. El sugirió que un rayo de luz es en realidad una corriente de partículas de luz, que ahora se conocen como fotones. 

Utilizando como punto de partida la teoría cuantica de Planck para la radiación, Einstein dedujo que cada fotón debe tener una energía E, dada por la ecuación: E = h.v donde υ es la frecuencia de la luz. Los electrones se mantienen en un metal por fuerzas de atracción, así que para removerlos del metal se requiere luz de frecuencia suficientemente alta (que corresponde a energía suficientemente alta) para poder liberarlos. El proceso de iluminar la superficie de un metal con un rayo de luz intensa puede verse como disparar un rayo de partículas (fotones) a los átomos del metal. 
Si la frecuencia de los fotones es tal que h.v es igual a la energía de enlace de los electrones en el metal, entonces la luz tendrá la energía suficiente para liberar los electrones. Si se utiliza luz de mayor frecuencia, entonces los electrones no solo serán liberados, sino que adquirirán cierta energía cinética. Esta situación se resume en la ecuación: h.v = KE + BE donde KE es la energía cinética de los electrones liberados y BE es la energía de enlace del electrón en el metal. Al reacomodar la ecuación como KE = hv - BE se deduce que cuanto mas energético sea el fotón (esto es, cuanto mayor sea su frecuencia), mayor será la energía cinética del electrón emitido.

Ahora considere dos rayos de luz que tienen la misma frecuencia (que es mayor que la frecuencia umbral) pero distintas intensidades. El rayo de luz mas intenso consta de un mayor número de fotones, por consiguiente, desprende más electrones de la superficie del metal que el rayo de luz más débil. Así que cuanto más intensa sea la luz, mayor será el numero de electrones emitidos por el metal de prueba; a mayor frecuencia de la luz, mayor será la energía cinética de los electrones emitidos.

La teoría de la luz de Einstein coloco a los científicos en un dilema. Por un lado explica el efecto fotoeléctrico en forma satisfactoria, pero por otro, la teoría corpuscular de la luz no es congruente con el conocido comportamiento ondulatorio de la luz. La única forma de resolver el dilema es aceptar la idea de que la luz posee ambas propiedades, tanto de partícula como de onda. Según el experimento, la luz se comporta ya sea como onda o como un flujo de partículas. Este concepto era totalmente ajeno a la forma en que los físicos habían considerado la materia y la radiación, y tomó mucho tiempo aceptarlo. La naturaleza dual (corpuscular y ondulatoria) no es exclusiva de la luz, sino que es característica de toda la materia, incluyendo a los electrones.

TEORÍA DE BOHR DEL ÁTOMO DE HIDROGENO
El trabajo de Einstein preparo el camino para solucionar otro "misterio" de la física del siglo los espectros de emisión de los átomos.

ESPECTROS DE EMISIÓN
Desde el siglo XVI, cuando Newton demostró que la luz solar esta formada por varios componentes de colores que se pueden recombinar para producir luz blanca, los químicos y los físicos han estudiado las características de los espectros de emisión, es decir, espectros continuos o líneas espectrales de la radiación emitida por las sustancias. El espectro de emisión de una sustancia se obtiene al suministrar a una muestra del material energía térmica o alguna otra forma de energía (como una descarga eléctrica de alto voltaje si la sustancia es gaseosa). Una barra de hierro al "rojo caliente" o "blanco caliente" recién sacada de una fuente de alta temperatura produce un resplandor característico. Este resplandor visible es la parte de su espectro de emisión que es percibida por el ojo. El calor que emite la barra de hierro representa otra parte de su espectro de emisión: la región del infrarrojo. 
Los espectros de emisión de los átomos en la fase gaseosa no muestran una distribución continua de longitudes de onda desde el rojo al violeta; en lugar de ello, los átomos producen líneas brillantes en diferentes partes del espectro visible. Estos espectros de líneas corresponden a las emisiones de luz solo a longitudes de onda específicas. 
Cada elemento tiene un espectro de emisión único. Las líneas características de un espectro atómico se pueden usar en análisis químico para identificar átomos desconocidos, igual que las huellas digitales sirven para identificar a una persona. Cuando las líneas del espectro de emisión de un elemento conocido coinciden con las líneas de un espectro de emisión de una muestra desconocida, rápidamente se identifica ésta. Aunque ya se reconocía la utilidad de este procedimiento en el análisis químico, solo hasta principios de este siglo se logro establecer el origen de estas líneas.

ESPECTRO DE EMISIÓN DEL ÁTOMO DE HIDROGENO

En 1913, poco después de los descubrimientos de Planck y Einstein, Niels Bohr (Niels Henrik David Bohr (1885-1962). Físico Danés. Uno de los fundadores de la física moderna, recibió el Premio Nobel en Física en 1922 por su teoría que explicaba el espectro del átomo de hidrogeno) ofreció una explicación teórica del espectro de emisión del átomos de hidrogeno. El tratamiento de Bohr es muy complejo y ya no se considera totalmente correcto en todos sus detalles. 

Para ello se hará énfasis aquí solo en las suposiciones importantes y en los resultados finales, que explican la posición de las líneas espectrales.

Cuando Bohr abordo por primera vez este problema, los Físicos ya sabían que los átomos estaban constituidos por electrones y protones. Consideraban al átomo como una uni​dad en la que los electrones giraban alrededor del núcleo en orbitas circulares a gran velocidad. Este modelo era atractivo porque semejaba el movimiento de los planetas alrededor del Sol. Se suponía que en el átomo de hidrogeno, la atracción electrostática entre el protón positivo "solar" y el electrón negativo "planetaria" jalaba los electrones hacia adentro, y que esta fuerza era balanceada exactamente por la aceleración debida al movimiento circular de los electrones. El modelo del átomo de Bohr incluía la idea de los electrones moviéndose en orbitas circulares, pero imponía restricciones estrictas: el único electrón del átomo de hidrogeno podría estar localizado solo en ciertas orbitas. Puesto que cada orbita tiene una energía particular, las energías asociadas al movimiento del electrón en las orbitas permitidas deberían tener un valor fijo, es decir, estar cuantizadas. 
Bohr atribuía la emisión de radiación por un átomo de hidrogeno energizado a la caída del electrón de una orbita de mayor energía a otra de menor energía, originando un cuanto de energía (un fotón) no con forma de luz.
Este estado se denomina estado fundamental, o nivel basal, que se refiere al esta​do energético.
La estabilidad del electrón disminuye a medida que se aleja del núcleo y cada uno de estos niveles se le denomina órbita fundamental. 
Se dice que un electrón de hidrogeno para el que n es mayor que 1 esta en un estado excitado. El radio de cada orbita circular en el modelo de Bohr depende de n2.  Así, conforme n au​menta desde 1 a 2 o a 3, el radio de la orbita aumenta muy rápido. Cuanto mayor sea el estado excitado, mas alejado estará el electrón del núcleo (y menos fuerte estará unido al núcleo).

La teoría de Bohr del átomo de hidrogeno permite explicar el espectro de líneas del átomo de hidrogeno. La energía radiante absorbida por el átomo hace que el electrón se mueva de un estado energético mas bajo (caracterizado por un menor valor de n) a otro estado de mayor energía (es decir, con un mayor valor de n). Por el contrario, la energía radiante (en forma de un fotón) se emite cuando el electrón se mueve desde un estado de mayor energía a un estado de menor energía. El movimiento cuantizado del electrón de un estado energético a otro es análogo al movimiento de una pelota de tenis hacia arriba o hacia abajo en una escalera. La pelota puede parar en cualquiera de los peldaños, pero nunca entre estos. Su viaje desde un peldaño inferior a uno más alto es un proceso que necesita energía, en tanto que de un peldaño más alto a uno mas bajo es un proceso que libera energía. La cantidad de energía necesaria para cada tipo de cambio esta determinada por la distancia entre los peldaños inicial y final. Del mismo modo, la cantidad de energía necesaria para mover un electrón en el átomo de Bohr depende de la diferencia de los nive​les de energía entre los estados inicial y final.
Evidentemente la discontinuidad en el espectro de emisión tenía su raíz en el mismo átomo. Entonces, Bohr supuso que:
· Los electrones sólo podían encontrarse en determinados estados o niveles de energía (órbitas estacionarias cuantificadas).

· Mientras los electrones se encuentren en estos estados, no emiten ni absorben energía (esto explica que los electrones no caen al núcleo).

· Si un electrón salta de un nivel a otro inferior emite un cuanto de energía y cuando salta de un estado a otro superior absorbe otro cuanto de energía.

Con esto queda claro por qué los espectros de energía de los elementos (precisamente del H) son discontinuos. [image: image17.png](o oN(CY©]

Atomo de hidrégeno Atomo de hidrogeno Atomos de hidrégeno que vuelven al estado fundamental
‘ en estado fundamental excitado




LA NATURALEZA DUAL DEL ELECTRÓN
Los físicos quedaron impresionados pero intrigados con la teoría de Bohr. Ponían en duda que las energías del electrón de hidrogeno fueran cuantizadas. Parafraseando la pregunta de manera mas concreta, ¿por qué el electrón en el átomo de Bohr esta restringido a viajar en orbitas alrededor del núcleo a ciertas distancias fijas?; ni el mis​mo Bohr, tuvo una explicación lógica. En 1924 Louis de Broglie proporciono una solución a este rompecabezas. De Broglie razonó que si las ondas luminosas se pueden comportar como una corriente de partículas (fotones), entonces quizá las partículas como los electro​nes pueden tener propiedades ondulatorias. De acuerdo con De Broglie, un electrón enlazado a un núcleo se comporta como una onda estacionaria. 
El razonamiento de De Broglie llevó a la conclusión de que las ondas se pueden com​portar como partículas y éstas pueden exhibir propiedades ondulatorias. De Broglie dedujo que las propiedades de partícula y de onda se relacionan.
MECÁNICA CUÁNTICA
Al espectacular éxito de la teoría de Bohr siguió una serie de desacuerdos. La proposición de Bohr no pudo explicar los espectros de emisión de los átomos que contenían más de un electrón, como los átomos de helio y de litio. Tampoco pudo explicar la aparición de más líneas en el espectro de emisión del hidrógeno cuando se aplica un campo magnético. Sur​gió otro problema con el descubrimiento del comportamiento ondulatorio de los electrones: ¿cómo se podía precisar la "posición" de una onda? No es posible definir la ubicación precisa de una onda porque se extiende en el espacio.
Para describir el problema de localizar una partícula subatómica que se comporta como una onda, Werner Heisenberg formuló lo que ahora se conoce como el principio de incer​tidumbre o indeterminación de Heisenberg: es imposible conocer simultáneamente el momento p (definido como la masa por la velocidad) y la posición de una partícula con certidumbre.
Las incertidumbres en las mediciones de posición y momento, respecti​vamente. Si se mide con precisión el momento de una partí​cula, el conocimiento de la posición se hará correspondientemente menos preciso. Del mismo modo, si la posición de una partícula se conoce con precisión, entonces la medición de su momento debe ser menos precisa. Esta indeterminación está dada por la siguiente ecuación: Δx . Δv = h / 2 . π . m (donde x es la incertidumbre de la posición de la partícula o electrón; v es la indeterminación del la velocidad del electrón y m la masa del electrón). Se deduce que al chocar un electrón con un haz de luz su velocidad pasa a ser 0 y entonces la posición se hace infinita (no se puede localizar). Contrariamente si se conoce la posición exacta la velocidad se haría infinita y, por lo tanto no se podría localizar. Esto dio lugar a que al aplicar el principio de incertidumbre al átomo de hidrógeno, se puede ver que en realidad el electrón no viaja en la órbita alrededor del núcleo con una trayectoria bien definida, como Bohr pensó. Si así fuera, se podrían determinar con preci​sión tanto la posición del electrón (a partir del radio de la órbita) como su momento (a partir de su energía cinética) al mismo tiempo, con lo que se violaría el principio de incerti​dumbre.
Sin duda, Bohr contribuyó de manera significativa para la comprensión de los átomos, y su sugerencia de que la energía de un electrón en un átomo está cuantizada permanece inalterada.
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Pero su teoría no describe por completo el comportamiento electrónico en los átomos. En 1926, el físico austriaco Erwin Schrödinger utilizó una técnica matemática complicada para formular una ecuación que describe el comportamiento y la energía de partículas submicroscópicas en general. Esta ecuación es análoga a las leyes de Newton del movimiento para los objetos macroscópicos. Para resolver la ecuación de Schrödinger se necesitan cálculos avanzados, que no se van a analizar aquí. Sin embargo, es importante saber que esta ecuación incorpora tanto el comportamiento de partícula, en función de la masa m, como de onda, en términos de una función de onda Φ (psi), que depende de la posición del sistema en el espacio (como la de un electrón en un átomo).
La función de onda en sí misma no tiene significado físico directo. Sin embargo, la probabilidad de encontrar al electrón en cierta región del espacio es proporcional al cuadrado de la función de onda; hoy conocida como orbitales atómicos. Se siguió un argumento similar para asociar Φ a la probabilidad de encontrar un electrón en las regiones que rodean al núcleo.
La ecuación de Schrödinger inició una nueva era para la física y la química, porque abrió un nuevo campo: la mecánica cuántica (también conocida como mecánica ondulatoria). A la teoría cuántica que comenzó a desarrollarse en 1913 —el año en que Bohr presentó su análisis del átomo de hidrógeno— y continúa vigente hasta 1926 se conoce ahora como la "vieja teoría cuántica".

LA DESCRIPCIÓN MECÁNICO CUÁNTICA DEL ÁTOMO DE HIDRÓGENO

La ecuación de Schrödinger especifica los posibles estados energéticos que el electrón del átomo de hidrógeno puede ocupar, e identifica las correspondientes funciones de onda. Estos estados energéticos y funciones de onda se caracterizan por un conjunto de números cuánticos (que se analizarán en breve) con los cuales se puede construir un modelo com​prensible del átomo de hidrógeno.

Aunque la mecánica cuántica indica que no podemos precisar la posición del electrón en un átomo, sí define la región donde puede localizarse en un momento dado. El concepto de densidad electrónica da la probabilidad de encontrar un electrón en una región particu​lar del átomo (orbital). La función de onda, define la distribución de la densi​dad electrónica alrededor del núcleo en el espacio tridimensional. Las regiones de alta den​sidad electrónica representan una probabilidad alta de localizar al electrón, mientras que lo contrario es válido para regiones de baja densidad electrónica.

Para distinguir entre la descripción de la mecánica cuántica de un átomo y el modelo de Bohr, a la órbita se le denomina orbital atómico. El orbital atómico se puede considerar como la función de onda del electrón de un átomo. Cuando se dice que un electrón está en cierto orbital, significa que la distribución de la densidad electrónica o la probabilidad de localizar al electrón en el espacio. Por consiguiente, un orbital atómico tiene una energía característica y una distribución característica de la densidad electrónica.

La ecuación de Schrödinger funciona bien para el átomo de hidrógeno, que sólo tiene un protón y un electrón, ¡pero no se puede resolver con exactitud para átomos que tengan más de un electrón! Por suerte, los químicos y los Físicos han aprendido a superar esta dificultad utilizando métodos de aproximación. Por ejemplo, aunque el comportamiento de los electrones en átomos polielectrónicos (es decir, átomos que contienen dos o más elec​trones) no es el mismo que en el átomo de hidrógeno, se supone que la diferencia no es demasiado grande. Así, se pueden usar las energías y las funciones ondulatorias obtenidas para el átomo de hidrógeno como una buena aproximación del comportamiento de los elec​trones en átomos más complejos. De hecho, este enfoque proporciona una buena descrip​ción del comportamiento de los electrones en átomos polielectrónicos.
LOS NÚMEROS CUÁNTICOS

En la mecánica cuántica se requieren tres números cuánticos para describir la distribución de los electrones en el hidrógeno y otros átomos. Estos números se derivan de la solución matemática de la ecuación de Schrödinger para el átomo de hidrógeno. Se denominan nú​mero cuántico principal, número cuántico del momento angular (azimutal) y número cuántico magné​tico. Estos números cuánticos se utilizarán para describir orbitales atómicos y para identificar los electrones que se ubican en ellos. Un cuarto número cuántico —el número cuántico de espín— describe el comportamiento de un electrón específico y completa la descripción de los electrones en los átomos.
EL NÚMERO CUÁNTICO PRINCIPAL (n)

El número cuántico principal (n) puede tener valores enteros 1, 2, 3, y así sucesivamente. En el átomo de hidrógeno, el valor de n determina la energía de un orbital. Como se verá en seguida, éste no es el caso para los átomos polielectrónicos. El número cuántico principal también se relaciona con la distancia promedio del electrón al núcleo en un orbital particular. A mayor valor de n, mayor es la distancia promedio de un electrón en el orbital respecto del núcleo y en consecuencia mayor (y menos estable) es el orbital.

EL NÚMERO CUÁNTICO DEL MOMENTO ANGULAR O AZIMUTAL (l)
El número cuántico del momento angular (l) indica la "forma" de los orbitales Los valores de l dependen del valor del número cuántico principal, n. Para un valor dado de n, e tiene todos los valores enteros posibles de 0 a (n — 1). Si n = 1, hay un solo valor posible de l; esto es, l = n — 1 = 1 -1 = O. Si n = 2, hay dos valores de l dados por 0 y 1. Si n = 3, hay tres valores de l, dados por 0, 1 y 2. El valor de l en general está representado por las letras s, p, d... como sigue: 0 1 2 3 4 5

Nombre del orbital 1:  s p d f g h
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Entonces, si l = 0, se tiene un orbital s; si l = 1, se tiene un orbital p, y así sucesivamente.

La secuencia peculiar de las letras (s, p y d) tiene un origen histórico. Los físicos que estudiaron los espectros de emisión atómica trataron de relacionar las líneas espectra​les observadas con los estados de energía específicos implicados en las transiciones. Ob​servaron que algunas líneas eran agudas (sharp en inglés), otras eran más bien difusas, y algunas eran muy fuertes y se referían a ellas como principales. Así que asignaron las letras iniciales de cada adjetivo a aquellos estados de energía. Sin embargo, después de la letra d la designación del orbital sigue un orden alfabético, empezando con la letra f (para fundamental).

Al conjunto de orbitales con el mismo valor de n a menudo se le da el nombre de nivel o capa. Uno o más orbitales con los mismos valores de n y le se conocen como subnivel o subcapa. Por ejemplo, la capa con n = 2 está formada por dos subcapas, l = 0 y 1 (los valores permitidos para       n = 2). Estos subniveles son los subniveles 2s y 2p, donde 2 expresa el valor de n, y s y p expresan los valores de l.
EL NÚMERO CUÁNTICO MAGNÉTICO (m)
El número cuántico magnético (m) describe la orientación del orbital en el espacio. Dentro de un subnivel, el valor de m depende del valor del número cuántico del momento angular, l.
Las posibles orientaciones de un subnivel, es decir, los distintos valores de m, dependen del subnivel l y van desde -l a + l, incluyendo el valor  0. Por ejemplo, el subnivel s (l = 0) tendrá una única orientación, puesto que es esférico; pero el subnivel p (l = 1), puede tomar tres valores que son: -1, 0, + 1. Es decir que la nube electrónica característica p puede tener tres orientaciones espaciales que se designan como orbitales Px, Py o Pz, según la simetría que presenten con respecto a estos ejes. De la misma manera, el subnivel d (l = 2), puede tomar cinco valores: -2, -1, 0, + 1, + 2. Habrá entonces cinco orbitales d. El subnivel f (l = 3) tiene siete posibilidades de orientación: -3, -2, -1, 0, +1, +2, +3. Las formas geométricas que adoptan en el espacio los orbitales d y f son muy complejas.
EL NÚMERO CUÁNTICO DE ESPÍN ELECTRÓNICO (s)
Los experimentos con los espectros de emisión de los átomos de sodio e hidrógeno indican que las líneas del espectro de emisión pueden separarse por la aplicación de un campo magnético externo. La única forma en que los físicos pudieron explicar estos resultados fue al considerar que los electrones actúan como pequeños imanes. Si se imagina a los electro​nes girando sobre su propio eje, como lo hace la Tierra, se pueden explicar sus propiedades magnéticas. De acuerdo con la teoría electromagnética, una carga que gira genera un campo magnético, y es este movimiento lo que hace que el electrón se comporte como un imán. Un electrón tiene dos posibles movimientos de giro, uno en el sentido de las manecillas del reloj y el otro en el sentido inverso. Para tomar en cuenta el espín del electrón, es necesario introducir un cuarto número cuántico, conocido como número cuántico de espín electrónico (s), que tiene valores de + o -1/2.

En 1924, Otto Stem y Walther Gerlach aportaron pruebas concluyentes del espín del electrón. Un rayo de átomos gaseo​sos generado en un horno caliente se hace pasar a través de un campo magnético no homo​géneo. Debido a la interacción entre un electrón y el campo magnético el átomo se desvía de su trayectoria rectilínea. Como el movimiento de espín es completamente aleatorio, los electrones de la mitad de los átomos girarán en una dirección y esos átomos se desvían en un sentido; los electrones de la otra mitad de los átomos girarán en sentido opuesto y esos átomos se desviarán en el otro sentido. Esto se demostró al observar dos manchas de igual intensidad en una pantalla detectora. 

ORBITALES ATÓMICOS

La tabla 7.2 muestra la relación entre los números cuánticos y los orbitales atómicos. Se ve que en las siguientes secciones se examinan cada uno de los orbitales s, p y d.
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Orbitales s. Una de las preguntas importantes que se plantea cuando se estudian las propiedades de los orbitales atómicos es: ¿cuáles son las formas de los orbitales? En sentido estricto, un orbital no tiene una forma bien definida porque la función de onda que lo carac​teriza se extiende desde el núcleo hasta el infinito. Así pues, es difícil decir qué forma tiene un orbital. Por otro lado, es conveniente pensar en los orbitales en función de formas espe​cíficas, en particular al analizar la formación de los enlaces químicos entre los átomos.
Aunque en principio un electrón se puede encontrar en cualquier lugar, se sabe que la mayor parte del tiempo está muy cerca del núcleo. En términos poco estrictos, hay una probabilidad de 90% de encontrar al electrón dentro de una esfera de 100 pm (1 pm = 1 x 10-12 m) de radio alrededor del núcleo. Así, se puede representar el orbital ls dibujando un diagrama de contorno de superficie que englobe aproximadamente el 90% de la densidad electrónica 'total en un orbital.

Un orbital ls representado de esta forma es prácticamente una esfera. La figura 7.18 muestra los diagramas de contorno de superficie para los orbitales atómicos ls, 2s y 3s del hidrógeno. Todos los orbitales s tienen forma esférica pero de distinto tamaño, el cual aumenta con el incremento del número cuántico principal. Aunque se pier​den los detalles de la variación de la densidad electrónica dentro del diagrama de contorno, esto no significa una desventaja seria. Por último, las características más importantes de los orbitales atómicos son su forma y tamaño relativos y están representados adecuadamente por estos diagramas de contorno.


Orbitales p.  Debe quedar claro que los orbitales p comienzan con el número cuántico principal     n = 2. Si n = 1, el número cuántico del momento angular l sólo puede adoptar el valor de cero; [image: image21.emf][image: image22.emf]
en consecuencia, sólo hay un orbital ls. Como se vio antes, cuando l = 1, el número cuántico magnético m puede tener valores de -1, 0 y 1. Si se comienza con n = 2 y l= 1, se tienen tres orbitales 2p: 2px, 2py, y 2pz (figura 7.19). La letra del subíndice indica el eje a lo largo del cual se orientan los orbitales. Estos tres orbitales p son idénticos en tama​ño, forma y energía, y sólo difieren en su orientación. Observe, sin embargo, que no hay una relación simple entre los valores de m y las direcciones x, y y z. Para el objetivo que se plantea aquí, sólo es necesario recordar que como hay tres valores posibles de m, hay tres orbitales p con distintas orientaciones.

En los diagramas de contorno de superficie de los orbitales p de la figura 7.19 se puede ver que cada orbital p puede ser imaginado como dos lóbulos a los lados opuestos del núcleo. Al igual que los orbitales s, los orbitales p aumentan en tamaño desde 2p a 3p a 4p, y así sucesivamente.

Orbitales, d y otros orbitales de mayor energía. Cuando l = 2, existen cinco valores de m, que corresponden a cinco orbitales d. El valor mínimo de n para un orbital d es 3. Como l nunca puede ser mayor que n — 1, cuando n = 3 y l = 2, se tienen cinco orbitales 3d (3dxy 3dxz, 3dyz 3dx2-y2 y 3dz2), que se muestran en la figura 7.20. Como en el caso de los orbitales p, las diferentes orientaciones de los orbitales d corresponden a los diferen​tes valores de m, pero otra vez no hay una correspondencia entre una orientación dada y un valor de m. Todos los orbitales 3d de un átomo tienen idéntica energía. Los orbitales d para los cuales n es mayor que 3 (4d, 5d,...) tienen formas similares.

Los orbitales que tienen más energía que los orbitales d se representan con f, g y así sucesivamente. Los orbitales f son importantes para explicar el comportamiento de los ele​mentos con número atómico mayor de 57, aunque es difícil representar su forma. En la química general no es necesario involucrarse con orbitales que tengan valores de l mayor que 3 (los orbitales g y subsecuentes).

Los siguientes dos ejemplos muestran la identificación de los orbitales con los núme​ros cuánticos y los cálculos del número total de orbitales asociados a un número cuántico principal dado.
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Para continuar con el análisis de los átomos de los primeros diez elementos, la configu​ración electrónica del berilio (Z = 4) en el estado fundamental es 1s22s2, o

[image: image24.emf]Los átomos de berilio son diamagnéticos, como era de esperarse. La configuración electrónica del boro (Z = 5) es 1s22s22p1
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Observe que el electrón no apareado puede estar en el orbital 2px, 2py o 2pz. La elección es completamente arbitraria porque los tres orbitales p tienen energías equivalentes. Como se muestra en el diagrama, los átomos de boro son paramagnéticos.

LA REGLA DE HUND

La configuración electrónica del carbono (Z = 6) es 1s22s22p2. Las siguientes son diferentes formas de cómo distribuirlos 

Ninguna de las tres distribuciones viola el principio de exclusión de Pauli, por lo que sólo queda determinar cuál dará la mayor estabilidad. La respuesta la proporciona la regla de Hund, que establece que la distribución más estable de electrones en los subniveles es aquella que tenga el mayor número de espines paralelos. La distribución en el diagrama c) satisface esta condición. En los dos diagramas a) y b), los dos espines se cancelan mutuamente. Entonces, el diagrama del orbital del carbono es


Desde un punto de vista cualitativo, se puede entender por qué se prefiere el diagrama c) sobre el a). En éste, los dos electrones están en el mismo orbital 2px, y su cercanía produ​ce una mayor repulsión mutua que cuando ocupan dos orbitales separados, ya sea 2px o 2pz. La elección de la distribución c), respecto de b), es más sutil, pero se puede justificar teóri​camente. El hecho de que los átomos de carbono sean paramagnéticos, cada uno con dos electrones no apareados, concuerda con la regla de Hund.

La configuración electrónica del nitrógeno (Z = 7) es 1s22s22p3: 
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UNIDAD Nº 7
SÍMBOLOS Y ESTRUCTURAS DE LEWIS. ENLACE QUÍMICO. RESONANCIA

LAS ESTRUCTURAS DE LEWIS

El desarrollo de la tabla periódica y el concepto de configuración electrónica le dio a los químicos los fundamentos para entender cómo se forman las moléculas y los compuestos. Una explicación, formulada por Gilbert Lewis es que los átomos se combinan con el fin de alcanzar una configuración electrónica más estable. La estabilidad máxima se produce cuando un átomo es isoelectrónico (igual configuración electrónica) con un gas noble.
Cuando los átomos interactúan para formar un enlace químico, sólo entran en contacto sus regiones más externas. Por esta razón, cuando se estudian los enlaces químicos se con​sideran sobre todo los electrones de valencia. Para distinguir a los electrones de valencia y asegurarse que el número total de electrones no cambia en una reacción química, los quími​cos utilizan el sistema de puntos desarrollado por Lewis. Un símbolo de puntos de Lewis está formado por el símbolo del elemento y un punto por cada electrón de valencia en un átomo del elemento. La figura muestra
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 los símbolos de puntos de Lewis para algunos ele​mentos. Observe que, excepto el Ne, el número de electrones de valencia en cada átomo es el mismo que el número de grupo del elemento. Por ejemplo, el Na es un elemento del grupo IA y tiene un punto para un electrón de valencia; el Ca es un elemento del grupo 2A y tiene dos electrones de valencia (dos puntos), y así sucesivamente. Los elementos del mismo grupo tienen configuraciones electrónicas exter​nas semejantes y, en consecuencia, los símbolos de puntos de Lewis son similares. Los metales de transición, los lantánidos y los actínidos tienen capas internas incompletas y en general no es posible escribir símbolos sencillos de puntos de Lewis para ellos.

En este capítulo se aprenderá a utilizar las configuraciones electrónicas y la tabla pe​riódica para predecir los tipos de enlaces que formarán los átomos, así como el número de enlaces que puede formar un átomo de un elemento particular y la estabilidad del pro​ducto.

EL ENLACE IÓNICO
Se sabe que los átomos de los elementos que tienen baja electronegatividad –denominados electropositivos- (bajas energías de ionización) tienden a formar cationes, en tanto que los que tienen alta afinidad electrónica (muy electronegativos) tienden a formar aniones. Los elementos con más probabilidad de formar cationes en los compuestos iónicos son los metales alcalinos (Grupo IA) y alcalinotérreos (Grupo IIA); y los más adecuados para formar aniones son los halógenos y el oxígeno. En consecuencia, una gran variedad de compuestos iónicos están formados por un metal del grupo 1A o 2A y un halógeno u oxígeno. Un enlace iónico es la fuerza electrostática que mantiene unidos a los iones en un compuesto iónico. Consi​dérese, por ejemplo, la reacción entre litio y flúor para formar fluoruro de litio, un polvo blanco venenoso que se usa para disminuir el punto de fusión de la "soldadura" y en la fabricación de cerámica. La configuración electrónica del litio es ls22s1 y la del flúor es 1s22s22p5. Cuando estos átomos entran en contacto, el electrón de valencia 2s1 del litio se transfiere al átomo de flúor. Al usar los símbolos de puntos de Lewis, la reacción se repre​senta como: [image: image29.emf]
Por conveniencia, imagínese que esta reacción sucede en dos pasos: El primero es la ionización del litio: [image: image30.emf]
y la aceptación de un electrón por el flúor

[image: image31.emf]
A continuación, imagínese que los dos iones separados se enlazan para formar la unidad de LiF.
Observe que la suma de estas tres reacciones es:

[image: image32.emf]
El enlace iónico en el LiF es la atracción electrostática entre el ión litio con carga positiva y el ión fluoruro con carga negativa. A su vez, el com​puesto es eléctricamente neutro.

Muchas otras reacciones comunes llevan a la formación de enlaces iónicos. Por ejem​plo, al quemar calcio en oxígeno se forma óxido de calcio: 2Ca(s) + 02(g) ( 2CaO(s)

Suponga que la molécula diatómica de oxígeno primero se separa en átomos de oxígeno, entonces la reacción representada con los símbolos de Lewis seria:

[image: image33.emf]
Hay una transferencia de dos electrones del átomo de calcio al átomo de oxígeno. Advierta que el ión calcio (Ca2+) formado tiene la configuración electrónica del argón, el ión óxido (02-) es isoelectrónico con el neón y el compuesto (CaO) es eléctricamente neutro.

En muchos casos, el catión y el anión en un compuesto no tienen la misma carga. Por ejemplo, cuando el litio se quema en aire y forma óxido de litio (Li20), la ecuación balan​ceada es:
4Li(s) + 02(g) ( 2Li2O(s)

Con los símbolos de puntos de Lewis se escribe

[image: image34.emf]
En este proceso, el átomo de oxígeno recibe dos electrones (uno de cada uno de los átomos de litio) para formar el ión óxido. El ión litio es isoelectrónico con el helio.

Cuando el magnesio reacciona con el nitrógeno a temperaturas altas, se forma un com​puesto sólido blanco, el nitruro de magnesio (Mg3N2):

[image: image35.emf]
La reacción implica la transferencia de seis electrones (dos de cada átomo de magnesio) a dos átomos de nitrógeno. El ión magnesio (Mg2+) y el ión nitruro (N-3) formados son isoelectrónicos con el neón. Como hay tres iones +2 y dos iones -3, las cargas se balancean y el compuesto es eléctricamente neutro.

EL ENLACE COVALENTE

Aunque el concepto de molécula se remonta al siglo XVII, no fue sino hasta principios del presente siglo que los químicos entendieron cómo y por qué se forman las moléculas. El primer avance importante surgió con la proposición de Lewis de que la formación de un enlace químico implica que los átomos compartan electrones. Lewis describió la formación de un enlace químico en el hidrógeno como:

[image: image36.emf]
Este tipo de apareamiento de electrones es un ejemplo de enlace covalente, un enlace en el que dos electrones son compartidos por dos átomos. Los compuestos covalentes son aque​llos que sólo contienen enlaces covalentes. Para simplificar, el par de electrones compartidos se representa a menudo como una sola línea. Así, el enlace covalente de la molécula de hidró​geno se puede escribir como H—H. En el enlace covalente, cada electrón del par compartido es atraído por los núcleos de ambos átomos. Esta atracción mantiene unidos a los dos átomos en el H2 y es la responsable de la formación de enlaces covalentes en otras moléculas.

En los enlaces covalentes entre átomos polielectrónicos sólo participan los electrones de valencia. Considérese la molécula de flúor, F2. La configuración electrónica del F es 1s22s22p5. Los electrones ls son de baja energía y pasan la mayor parte del tiempo cerca del núcleo, por lo que no participan en la formación del enlace. En consecuencia, cada átomo de F tiene siete electrones de valencia (los electrones 2s y 2p). De acuerdo con esto, sólo hay un electrón desapareado en el F, de modo que la formación de la molécula de F2 se puede representar como:


[image: image37.emf]
Observe que en la formación de F2 sólo participan dos electrones de valencia. Los demás electrones no enlazantes se denominan pares libres, es decir, pares de electrones de valencia que no participan en la formación del enlace covalente. Así, cada F en F2 tiene tres pares libres de electrones:

[image: image38.emf]
Las estructuras que se utilizan para representar los compuestos covalentes, como H2 y F2, se denominan estructuras de Lewis. Una estructura de Lewis es la representación de un enlace covalente, donde el par de electrones compartidos se indica como líneas o como pares de puntos entre dos átomos, y los pares libres no compartidos se indican como pares de puntos en los átomos individuales. En una estructura de Lewis sólo se muestran los electrones de valencia. Considérese la estructura de Lewis para la molécula de agua. La figura muestra el símbolo de puntos de Lewis para el oxígeno, con dos puntos desapareados o dos electrones desapareados, de modo que se espera que el oxígeno pueda formar dos enlaces covalentes. Como el hidrógeno tiene un solo electrón, sólo puede formar un enlace covalente. De modo que la estructura de Lewis para el agua es

[image: image39.emf]
En este caso, el átomo de O tiene dos pares libres, mientras que el átomo de hidrógeno no tiene pares libres porque usó su único electrón para formar un enlace covalente.

En las moléculas de F2 y H2O, los átomos de F y O adquieren la configuración de gas noble debido a que comparten electrones:

[image: image40.emf]
La formación de estas moléculas ilustra la regla del octeto, formulada por Lewis: un átomo diferente del hidrógeno tiende a formar enlaces hasta que se rodea de ocho electrones de valencia, es decir, un enlace covalente se forma cuando no hay suficientes electrones para que cada átomo individual tenga el octeto completo. Al compartir electrones en un enlace covalente, los átomos individuales pueden completar sus octetos. Para el hidrógeno el re​quisito es que obtenga la configuración electrónica del helio, o un total de dos electrones.

La regla del octeto funciona principalmente para los elementos del segundo periodo de la tabla periódica. Estos elementos sólo tienen subniveles 2s y 2p, los cuales pueden conte​ner un total de ocho electrones. Cuando un átomo de uno de estos elementos forma un compuesto covalente, puede obtener la configuración electrónica de gas noble [Ne] al com​partir electrones con otros átomos del mismo compuesto. Posteriormente se analizarán va​rias excepciones importantes de la regla del octeto que darán más información acerca de la naturaleza del enlace químico.

Los átomos pueden formar distintos tipos de enlaces covalentes. En un enlace sencillo, dos átomos se unen por medio de un par de electrones. En muchos compuestos se forman enlaces múltiples, es decir, enlaces formados cuando dos átomos comparten dos o más pares de electrones. Si dos átomos comparten dos pares de electrones, el enlace covalente se denomina enlace doble. Estos enlaces se encuentran en moléculas como el dióxido de carbono (CO2) y etileno (C2H4):

[image: image41.emf]
Un triple enlace surge cuando dos átomos comparten tres pares de electrones, como en la molécula de nitrógeno (N2):


La molécula de acetileno (C2H2) también contiene un triple enlace, en este caso entre dos átomos de carbono:
[image: image42.emf]
Advierte que en el etileno y el acetileno todos los electrones de valencia se utilizan para el enlace y no hay pares libres sin compartir en los átomos de carbono. De hecho, con excep​ción del monóxido de carbono, las moléculas estables que contienen carbono no tienen pares libres en los átomos de carbono.

Los enlaces múltiples son más cortos que los enlaces covalentes sencillos. La longitud del enlace se define como la distancia entre el núcleo de dos átomos unidos por un enlace covalente en una molécula.  

COMPARACIÓN DE LAS PROPIEDADES DE LOS COMPUESTOS COVALENTES Y LOS COMPUESTOS IÓNICOS

Los compuestos iónicos y los compuestos covalentes difieren marcadamente en sus propiedades físicas generales debido a la distinta naturaleza de sus enlaces. Hay dos tipos de fuerzas de atracción en los compuestos covalentes. La primera es la fuerza que mantiene unidos a los átomos en una molécula. Una medida cuantitativa de esta atracción está dada por la energía de enlace. La otra fuerza de atracción opera entre las moléculas y se le llama fuerza intermolecular. Como las fuerzas intermoleculares comúnmente son más débiles que las fuerzas que mantienen unidos a los átomos en las moléculas, las moléculas de un compuesto covalente no están unidas con fuerza. En consecuencia, los compuestos covalentes casi siempre son gases, líquidos o sólidos de bajo punto de fusión. Por otro lado, las fuerzas electrostáticas que mantienen unidos a los iones en un compuesto iónico por lo común son muy fuertes, de modo que los compuestos iónicos son sólidos a temperatura ambiente y tienen puntos de fusión elevados. Muchos compuestos iónicos son solubles en agua, y sus disoluciones acuosas conducen la electricidad debido a que estos compuestos son electrolitos fuertes. La mayoría de los compuestos covalentes son insolubles en agua, o si se llegan a disolver, las disoluciones acuosas por lo general no conducen la electricidad porque estos compuestos son no electrólitos. Los compuestos iónicos fundidos conducen la electri​cidad porque contienen cationes y aniones que se mueven libremente; los compuestos covalentes líquidos o fundidos no conducen la electricidad porque no hay iones presentes. En la tabla siguiente se comparan algunas propiedades comunes de un compuesto iónico común, el cloruro de sodio, con las de un compuesto covalente, el tetracloruro de carbono (CCl4). 

ELECTRONEGATIVIDAD
Un enlace covalente, como se dijo, es el enlace formado entre dos átomos que comparten un par de electrones. En una molécula como el H2, donde los dos átomos son idénticos, se espera que los electrones se compartan en forma equitativa, es decir, que los electrones pasen el mismo tiempo en la vecindad de cada átomo. Sin embargo, en el enlace covalente de la molécula de HF los electrones no se comparten igual por los átomos de H y F porque son átomos distintos:

[image: image43.emf]
El enlace del HF se denomina enlace covalente polar, o simplemente enlace polar porque los electrones pasan más tiempo en la vecindad de un átomo que del otro. La evidencia experimental indica que en la molécula de HF los electrones pasan más tiempo cerca del átomo de flúor. Se puede pensar en este compartimiento desigual de electrones como una transferencia parcial de electrones o un desplazamiento de la densidad electrónica del H al F. Este "compartimiento desigual" del par electrónico de enlace ocasiona que haya una densidad electrónica hasta cierto punto mayor cerca del átomo de flúor y en forma correspondiente, una menor densidad electrónica cerca del hidrógeno. El enlace del HF y otros enlaces polares puede imaginarse como intermedio entre un enlace covalente (no polar), en el cual los electrones se comparten en forma equita​tiva, y un enlace iónico, en el cual la transferencia de electrón(es) es casi completa.

Una propiedad que ayuda a distinguir el enlace covalente no polar del enlace covalente polar es la electronegatividad, es decir, la capacidad de un átomo para atraer hacia sí los electrones de un enlace químico. Los elementos con electronegatividad alta tienen más tendencia para atraer electrones que los elementos con electronegatividad baja. Como es de esperarse, la electronegatividad se relaciona con la afinidad electrónica y la energía de ionización. Así, un átomo como el flúor, que tiene la mayor afinidad electrónica (tiende a tomar electrones fácilmente) y una energía de ionización alta (no pierde electrones con facilidad), tiene electronegatividad alta. Por el contrario, el sodio tiene baja afinidad elec​trónica, baja energía de ionización y baja electronegatividad.

La electronegatividad es un concepto relativo, en el sentido de que la electronegatividad de un elemento sólo se puede medir respecto de la de otros elementos. Linus Pauling (ver pie de pág.) de​sarrolló un método para calcular las electronegatividades relativas de la mayoría de los ele​mentos. Estos valores se pueden observar en la tabla periódica Un análisis cuidadoso de esta tabla muestra las tendencias y relaciones entre los valores de electronegatividad de distintos elementos. En general, la electronegatividad aumenta de izquierda a derecha a través de un periodo de la tabla periódica, coincidiendo con la disminución del carácter metálico de los elementos. En cada grupo, la electronegatividad disminuye al aumentar el número atómico y aumentar el carácter metálico. Observe que los metales de transición no siguen esta tendencia. Los ele​mentos más electronegativos —halógenos, oxígeno, nitrógeno y azufre— se ubican en el ángulo superior derecho de la tabla periódica, y los elementos menos electronegativos (los metales alcalinos y alcalinotérreos) se agrupan en el ángulo inferior izquierdo. 
Los átomos de los elementos con grandes diferencias de electronegatividad tienden a formar enlaces iónicos (como los que existen en el NaCl y CaO) unos con otros, porque el átomo del elemento menos electronegativo cede su(s) electrón(es) al átomo del elemento más electronegativo. Un enlace iónico generalmente une a un átomo de un elemento metá​lico con un átomo de un elemento no metálico. Los átomos de elementos con electrone​gatividades similares tienden a formar entre ellos enlaces covalentes polares porque el desplazamiento de la densidad electrónica es pequeño. En la mayoría de los enlaces covalentes participan átomos de elementos no metálicos. Sólo los átomos del mismo elemento, con igual electronegatividad, pueden unirse por medio de un enlace covalente puro. Estas ten​dencias y características son de esperarse por lo que se sabe de la energía de ionización y afinidad electrónica.

Aunque no hay una distinción tajante entre un enlace polar y un enlace iónico, la si​guiente regla ayuda a distinguirlos. Un enlace iónico se forma cuando la diferencia de electronegatividad entre dos átomos enlazados es de 2.0 o más. Esta regla se aplica para la mayoría pero no para todos los compuestos iónicos. Algunas veces los químicos utilizan el término de carácter iónico porcentual para describir la naturaleza de un enlace. Un enlace iónico puro tendría un carácter iónico de 100%, aunque no se conoce dicho enlace, en tanto que un enlace covalente puro o no polar tiene 0% de carácter iónico.

Los conceptos de electronegatividad y afinidad electrónica están relacionados pero son diferentes. Ambas propiedades indican la tendencia de un átomo a atraer electrones. Sin embargo, la afinidad electrónica se refiere a la atracción de un átomo aislado por un elec​trón adicional, mientras que la electronegatividad significa la habilidad de un átomo (unido con otro átomo en un enlace químico) para atraer los electrones compartidos. Además, la afinidad electrónica es una cantidad que se puede medir experimentalmente, mientras que la electronegatividad es un número estimado que no se puede medir. El siguiente ejemplo muestra cómo puede ayudar el conocimiento de la electronega​tividad para determinar si un enlace químico es covalente o iónico. [image: image44.emf]
ELECTRONEGATIVIDAD Y NÚMERO DE OXIDACIÓN 
En esencia, el número de oxidación se refiere al número de cargas que tendría un átomo si los electrones fueran transferidos por completo al átomo más electronegativo de los átomos que están enlazados en una molécula. Considérese la molécula de NH3, en la que el átomo de N forma tres enlaces sencillos con los átomos de H. Como el N es más electronegativo que el H, la densidad electrónica se desplazará del H hacia el N. Si la transferencia de carga fuera completa, cada H donaría un electrón al N, el cual tendría una carga total de -3, mientras que cada H tendría una carga de +1. Así, al N se le asigna un número de oxidación de -3 y al H un número de oxidación de +1 en la molécula de NH3. El oxígeno suele tener un número de oxidación de -2 en sus compuestos, excepto en el peróxido de hidrógeno (H2O2), cuya estructura de Lewis es: 
[image: image45.emf]
Un enlace entre átomos idénticos no contribuye al número de oxidación de esos átomos porque el par electrónico de ese enlace está igualmente compartido. Como el H tiene un número de oxidación de +1, cada átomo de O tiene un número de oxidación de -1.

Esto también explica por qué el flúor siempre forma un enlace sencillo en sus com​puestos. Por lo tanto, siempre llevará una carga de -1 suponiendo una transferencia comple​ta del electrón.

EL CONCEPTO DE RESONANCIA
Al dibujar la estructura de Lewis del ozono (03) se satisface la regla del octeto para el átomo central porque se coloca un enlace doble entre este átomo y uno de los dos átomos de O terminales. De hecho, el enlace doble se puede colocar en cualquier extremo de la molé​cula, como se muestra en estas dos estructuras de Lewis equivalentes:

[image: image46.emf]
Sin embargo, ninguna de estas dos estructuras explica las longitudes de enlace conocidas en el 03.
Se sabe que los enlaces dobles son más cortos que los enlaces sencillos, por lo cual se esperaría que el enlace O—O en el 03 fuese mayor que el enlace 0=0. Sin embargo, según resultados experimentales, ambos enlaces oxígeno-oxígeno tienen la misma longitud (128 pm). Para resolver esta discrepancia se utilizan ambas estructuras de Lewis para representar la molécula de ozono.

Cada una de estas estructuras se denomina estructura de resonancia. Una estructura de resonancia es entonces una de las dos o más estructuras de Lewis para una sola molécula que no se puede representar exactamente con una sola estructura de Lewis. La doble flecha indica que las estructuras mostradas son estructuras de resonancia.

El término resonancia en sí mismo significa el empleo de dos o más estructuras de Lewis para representar una molécula particular. Como el viajero medieval europeo que regresó de África y describió al rinoceronte como una cruza entre un grifón y un unicornio, dos animales familiares pero imaginarios, en forma similar se describe al ozono, una molé​cula real en términos de dos estructuras familiares pero que no existen.

Un error conceptual común acerca de la resonancia es considerar que una molécula como el ozono cambia rápido de una a otra estructura. Recuerde que ninguna de las estruc​turas de resonancia representa adecuadamente a la molécula real, la cual tiene su propia estructura estable única. La "resonancia" es una invención humana, diseñada para indicar las limitaciones de estos sencillos modelos de enlace. Siguiendo con la analogía recién descrita, un rinoceronte es una criatura distinta, no una oscilación ¡entre un grifón y un unicornio míticos!

El ión carbonato proporciona otro ejemplo de resonancia:
[image: image47.emf]
De acuerdo con la evidencia experimental, todos los enlaces carbono-oxígeno en el CO3-2 son equivalentes. Por lo tanto, las propiedades del ión carbonato se explican mejor al consi​derar sus estructuras de resonancia en forma conjunta.

El concepto de resonancia se aplica igualmente bien a sistemas orgánicos. Un ejemplo conocido es la molécula de benceno (C6H6):

[image: image48.emf]
Si una de estas estructuras de resonancia pudiera corresponder a la estructura real del benceno, habría dos longitudes de enlace diferentes entre los átomos de C vecinos: Una característica de un enlace sencillo y la otra con la longitud del enlace doble. De hecho, la distancia entre todos los átomos de C vecinos en el benceno es de 140 pm, un valor que está entre la longitud de un enlace C—C (154 pm) y de un enlace C=C (133 pm).

Una forma más simple de dibujar la estructura de la molécula de benceno y de otros compuestos que contienen el "anillo benceno" es mostrar sólo el esqueleto y no los átomos de carbono e hidrógeno. Con esta convención, las estructuras de resonancia quedarán repre​sentadas por
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Observe que los átomos de C en los vértices del hexágono y todos los átomos de H se han omitido, aunque se sobreentiende que existen. Sólo se muestran los enlaces entre los áto​mos de C.

Es conveniente recordar esta regla importante al dibujar estructuras de resonancia: Las posiciones de los electrones, pero no las de los átomos, se pueden redistribuir en estructuras de resonancia distintas. En otras palabras, los mismos átomos deben estar enlazados entre sí en todas las estructuras de resonancia de una especie dada.

EXCEPCIÓN DE LA REGLA DEL OCTETO
Como se mencionó antes, la regla del octeto se aplica principalmente a los elementos del segundo periodo. Las excepciones a la regla del octeto caen en tres categorías que se carac​terizan por un octeto incompleto, un número impar de electrones o más de ocho electrones de valencia alrededor del átomo central.

EL. OCTETO INCOMPLETO
En algunos compuestos el número de electrones que rodean al átomo central en una molécula estable es menor que ocho. Considérese, por ejemplo, el berilio, un elemento del Gru​po 2A (y del segundo periodo). La configuración electrónica del berilio es 1s22s2; tiene dos electrones de valencia en el orbital 2s. En la fase gaseosa, el hidruro de berilio (BeH2) existe como moléculas discretas. La estructura de Lewis del BeH2 es: H—Be—H

Como se puede observar, sólo cuatro electrones rodean al átomo de Be y no hay forma de satisfacer la regla del octeto para el berilio en esta molécula.

Los elementos del grupo 3A, en particular boro y aluminio, también tienden a formar compuestos en los cuales están rodeados por menos de ocho electrones. Tomemos al boro como ejemplo. En virtud de que su configuración electrónica es 1s22s22p1, tiene en total tres elec​trones de valencia. El boro reacciona con los halógenos para formar un tipo de compuestos que tienen la fórmula general BX3, donde X es un átomo de halógeno. Así, en el trifluoruro de boro sólo hay seis electrones que rodean al átomo de boro, como se puede observar:

[image: image50.emf]
Las siguientes estructuras de resonancia contienen un enlace doble entre B y F y satisfacen la regla del octeto para el boro:

[image: image51.emf]
El hecho de que la longitud del enlace B—F en el BF3 (130.9 pm) sea más corta que la de un enlace sencillo (137.3 pm), favorece a las estructuras de resonancia aun cuando cada una tenga la carga formal negativa sobre el átomo de B y la carga formal positiva en el átomo de F.

Aunque el trifluoruro de boro es estable reacciona rápidamente con amoniaco. Esta reacción se representa mejor con estructuras de Lewis en las que el boro sólo tiene seis electrones de valencia a su alrededor:

[image: image52.emf]
Al parecer, las propiedades del BF3 se explican mejor por las cuatro estructuras de resonan​cia.

El enlace B—N en el compuesto anterior es diferente de los enlaces covalentes presen​tados hasta ahora debido a que ambos electrones los aporta el átomo de N. Este tipo de enlace se denomina enlace covalente coordinado (también conocido como enlace dativo), y se define como un enlace covalente en el cual uno de los átomos cede los dos electrones. Aunque las propiedades de un enlace covalente coordinado no son diferentes de las de un enlace covalente normal (dado que todos los electrones son iguales, con independencia de su origen), la distinción es útil para hacer un seguimiento de los electrones de valencia y asignar cargas formales.

UNIDAD Nº 8
CINÉTICA QUÍMICA. LAS VELOCIDADES DE REACCIÓN. FACTORES DE ALTERACIÓN. EL EQUILIBRIO QUÍMICO.
CINÉTICA QUÍMICA

La cinética química es el área de la química que tiene relación con la rapidez, o velocidad, con que ocurre una reacción. La palabra "cinética" indica movimiento o cambio; sabemos que la energía cinética depende del movimiento y la velocidad de un objeto. En este caso, cinética se refiere a la velocidad de una reacción, o la velocidad de reacción, que es el cambio en la concentración de un reactivo o de un producto con respec​to al tiempo (M/s).

Hay muchas razones para estudiar la velocidad de una reacción. Para empezar, existe una curiosidad intrínseca respecto de la razón por la que las reacciones ocurren a diferentes velocidades. Algunos procesos, como las etapas iniciales de la visión, la fotosíntesis y las reacciones nucleares en cadena, ocurren a un tiempo tan corto como de 10-12 s a 10-6 s. Otros, como el fraguado del cemento y la conversión del grafito en diamante, necesitan millones de años para completarse. En un nivel práctico, el conocimiento de la velocidad de las reacciones es muy útil en el diseño de fármacos, en el control de la contaminación y en el procesamiento de alimentos. Con frecuencia los químicos industriales ponen más énfasis en el aceleramiento de la velocidad de una reacción que en mejorar su rendimiento.

Se sabe que cualquier reacción puede representarse por la ecuación general:

Reactivos (  productos

Esta ecuación expresa que durante el transcurso de una reacción los reactivos se consumen mientras se forman los productos. Como resultado, se puede seguir el progreso de una reacción al medir, ya sea la disminución en la concentración de los reactivos, o el aumento en la concentración de los productos.
En la figura 13.2 se muestra el progreso de una reacción sencilla en la que las molécu​las de A se convierten en moléculas de B, es decir, la disminución en el número de moléculas de A y el incremento en el número de moléculas de B, respecto del tiempo.
En general, es mejor expresar la velocidad de reacción en términos del cambio en la concentración respecto del tiempo. Así, para la reacción A ( B, se puede expresar la velocidad como:
[image: image53.emf]donde Δ[A] y Δ[B] son los cambios en la concentración (molaridad) en un determinado periodo Δt. Debido a que la concentración de A disminuye durante el intervalo de tiempo, Δ[A] es una cantidad negativa. La velocidad de reacción es una cantidad positiva, de modo que es necesario un signo menos en la expresión de la velocidad para que la velocidad sea positiva. Por otra parte, la velocidad de formación del producto no requiere de un signo menos porque Δ[B] es una cantidad positiva (la concentración de B aumenta con el tiempo). Estas velocidades son velocidades promedio porque representan el promedio en cierto pe​riodo Δt.

TEORÍA DE LOS CHOQUES
Cuando se produce una reacción química, las moléculas, los átomos, los iones o las partículas chocan entre sí. Estos choques generan o producen una transferencia de energía produciendo rotura en esas moléculas o en los enlaces entre los átomos o iones y dan lugar a nuevos compuestos. Sin embargo existen colisiones o choques que no producen reacciones químicas, es decir que la reacción se produce cuando existen colisiones con suficiente energía para que se produzca esta reacción.

La teoría cinética molecular de los gases establece que las moléculas de los gases chocan con frecuencia unas con otras. Por lo tanto, parece lógico suponer —y en general es cierto— que las reacciones químicas ocurren como resultado de los choques entre las moléculas de los reactivos. En función de la teoría de las colisiones de la cinética química se espera que la velocidad de una reacción sea directamente proporcional al núme​ro de colisiones moleculares por segundo o a la frecuencia de las colisiones moleculares: velocidad = número de colisiones / segundos
Esta sencilla relación explica la dependencia de la velocidad de reacción con la concentra​ción.

Considere la reacción de moléculas de A con moléculas de B para formar algún pro​ducto. Suponga que cada molécula del producto se forma por la combinación directa de una molécula de A con una molécula de B. Si se duplicara la concentración de A, el número de colisiones A-B también se duplicaría porque, para cualquier volumen determinado, existiría el doble de moléculas de A que podrían chocar con las moléculas de B. Como consecuencia, la velocidad aumentaría por un factor de 2. De manera semejante, al duplicar la concentración de las moléculas de B aumentaría la velocidad al doble. Entonces, la ley de velocidad puede expresarse como: velocidad = k[A][B]
Los químicos noruegos Guldberg y Waage, estudiaron las relaciones cuantitativas entre la velocidad de reacción y las concentraciones de los reactivos. Comprobaron que si se aumentaba el número de moles de los reactivos, aumentaba la velocidad de reacción proporcionalmente, es decir V ( [A].[B] o bien matemáticamente V = K.[A].[B]; donde K es una constante de proporcionalidad. 

Por ejemplo: 1 mol Br + 1 mol H ( 2 moles de HBr, siendo V(reacción) = K . [Br2].[H2];  pero si se produce la reacción:  2 moles H + 1 mol O ( 2 moles H2O, será V = K.[H2].[H2].[O2] que también puede expresarse: V(reacción) = K . [H2]2.[O2]. De estos ejemplos se deduce el enunciado de la Ley de Acción de las masas: la velocidad de reacción es directamente proporcional al producto de las concentraciones de los reactivos elevadas a una potencia igual al número de moles que indica su ecuación estequiométrica.

Cabe destacar que esta Ley sólo es válida para sustancias en solución, iónico o en estado gaseoso.
EL EQUILIBRIO QUÍMICO
Pocas reacciones químicas proceden en una sola dirección. La mayoría son reversibles al menos en cierto grado. Al inicio de un proceso reversible, la reacción procede hacia la formación de productos. Tan pronto como se forman algunas moléculas de producto, el proceso inverso se comienza a establecer y las moléculas de reactivo se forman a partir de las moléculas de producto. El equilibrio químico se alcanza cuando las velocidades de las reacciones directa e inversa se igualan y las concentraciones netas de reactivos y productos permanecen constantes.

El equilibrio químico es un proceso dinámico y en el equilibrio químico participan distintas sustancias, tanto los reactivos como los productos. El equilibrio entre dos fases de la misma sustancia se denomina equilibrio físico debido a que los cambios que ocurren son procesos físicos. La evaporación de agua en un recipiente cerrado a una temperatura determinada es un ejemplo de equilibrio físico. En este caso, el número de moléculas de H2O que dejan a la fase líquida y regresan a ella es el mismo: [image: image54.emf]
El estudio del equilibrio físico proporciona información útil, como la presión de vapor de equilibrio. Sin embargo, a los químicos les interesan en particular los procesos de equilibrio químico, como la reacción reversible que ocurre entre el dióxido de nitrógeno (NO2) y el tetróxido de di nitrógeno (N2O4).

El avance de la reac​ción
[image: image55.emf]puede seguirse con facilidad ya que el N204 es un gas incoloro, mientras que el NO2 tiene un color café oscuro que lo hace visible en el aire contaminado. Suponga que se inyecta N204 en un matraz al vacío. El color café que aparece de inmediato indica que se han formado moléculas de NO2. El color se hace más intenso a medida que continúa la disociación del N204 hasta que se logra el equilibrio. Más allá de este punto no hay cambios evidentes de color porque las concentraciones de N2O4 y NO2 permanecen constantes. También se puede alcanzar el estado de equilibrio partiendo de NO2 puro. Cuando algunas moléculas de NO2 se combinan para formar N204, el color se desvanece. Otra forma de crear un estado de equilibrio es comenzar con una mezcla de NO2 y N204 y seguir el curso de la reacción hasta que el color ya no cambia. Estos estudios demuestran que la reacción anterior sí es reversi​ble, ya que un componente puro (NO2 o N2O4) reacciona para formar el otro gas. Es impor​tante recordar que en el equilibrio, las conversiones de N2O4 a NO2 y de NO2 a N204 conti​núan ocurriendo. El cambio de color ya no se observa porque las dos velocidades son iguales. También, si en un recipiente cerrado se coloca hidrógeno (gas incoloro), con vapor de yodo (violeta) y se lo calienta a 450 ºC, el sistema se aclara por la formación de yoduro de hidrógeno (gas incoloro): H2 + I2 ( 2 HI  pero al cabo de cierto tiempo, si la temperatura permanece constante, vuelve a reaparecer un color violáceo, producto del vapor de yodo. Esto indica claramente que se produce la descomposición del yoduro de hidrógeno: 2 HI ( H2 +I2 hasta que se llega a un equilibrio, por consiguiente, podemos decir que la reacción es reversible expresándola como se indica. 
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Toda reacción reversible es aquella que se produce simultáneamente en ambos sentidos.

Aplicando la Ley de acción de masas se tiene para la primer reacción V = K1.[H2].[I2] y para la segunda reacción (reversible): V = K2 . [HI]2; pero en el equilibrio de esta reacción reversible se produce tanto yoduro de hidrógeno como se descompone en sus sustancias originales, entonces las velocidades de reacción son iguales (inversa y directa), por lo tanto podemos decir que:

 K1.[H2].[I2] = K2 . [HI]2 y reordenando nos queda 
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 que también puede expresarse como
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Esta fórmula puede aplicarse para cualquier reacción reversible, que tendrá una constante de equilibrio diferente y se puede definir como: en toda reacción de equilibrio, la constante de equilibrio es igual al cociente entre el producto de las concentraciones de los productos y el producto de las concentraciones de los reactivos elevados al número de moles que surge de la ecuación estequiométrica.

Cabe aclarar nuevamente que sólo entran en juego en esta ley las sustancias al estado gaseoso o en solución (iones). 

Además se deduce que la constante de equilibrio de una reacción química depende de la temperatura y que si K<1 la reacción es lenta, es decir no es favorable hacia los productos; en cambio si K>1 la reacción tiene elevado rendimiento, es decir que favorece la formación de productos.

FACTORES QUE MODIFICAN LA VELOCIDAD DE UNA REACCIÓN

Existen varios factores que alteran las velocidades en una reacción química, entre ellos podemos citar:

· Naturaleza de los reactivos: existen elementos o sustancias que reaccionan con rapidez y otras que no, por ejemplo el hierro reacciona con el oxígeno muy lentamente, pero el fósforo blanco lo hace con violencia inflamándose al instante al tomar contacto con el oxígeno. Generalmente las reacciones que requieren roturas de enlaces covalentes son lentas y las iónicas son rápidas.
· Influencia de la concentración y la presión: si se tiene una mezcla de cloro gaseoso e hidrógeno gaseoso en un recipiente cerrado, el aumento de concentración de uno de ellos o de ambos aumentaría el número de choques entre las moléculas y por consiguiente su reacción sería más rápida. Análogamente, se sabe que al aumentar la presión al sistema, el volumen del mismo disminuye y las moléculas estarán más apretadas o juntas favoreciendo el número de choques que aumenta la velocidad de la reacción.
· Influencia de la temperatura: Se ha comprobado experimentalmente que la temperatura aumenta la velocidad de una reacción. Al aumentar la temperatura aumenta la energía cinética de las moléculas y con ello el número de choques. Por ejemplo el hidrógeno y oxígeno gaseosos a temperatura ambiente y no reaccionan pero, a 400ºC, se forma vapor de agua y a 600ºC la reacción produce una explosión; producto de la alta velocidad de reacción. 

· Influencia de la luz: la luz aumenta la velocidad de ciertas reacciones químicas. Por ejemplo, la fotosíntesis se produce con luz solar, sabido es que no se produce en la oscuridad. El cloro con el hidrógeno reaccionan muy lentamente en luz difusa, pero producen una explosión con luz solar directa.

· Estado de división de los reactivos: Cuanto más dividido esté un reactivo mayor velocidad tendrá la reacción, esto es porque habrá mayor superficie de contacto entre los reactivos y por ende mayor número de colisiones. Por ejemplo si colocamos un trozo de hierro en ácido clorhídrico se produce la reacción, pero si en su lugar colocamos limaduras de hierro, la reacción es mucho más rápida.

· Influencia de los catalizadores: Algunas sustancias tienen la particularidad de influir sobre la velocidad de reacción permaneciendo inalterables al cabo de la misma. A estas sustancias se las llaman catalizadores; y a la reacción: reacción catalítica. Las sustancias que aumentan la velocidad de reacción se denominan catalizadores positivos y, por el contrario, a aquellas que las disminuyen la velocidad de reacción se denominan catalizadores negativos o inhibidores de reacción. Por ejemplo: el oxígeno y el hidrógeno no se combinan a temperatura ambiente, pero si se coloca platino (catalizador) finamente dividido, lo hacen con rapidez. Sabemos que el agua oxigenada se descompone a temperatura ambiente, pero si se le agrega un poco de fosfato de calcio (inhibidor), retarda muchísimo la descomposición.

UNIDAD Nº 9
TERMOQUÍMICA. REACCIONES EXO Y ENDO TÉRMICAS. LOS CALORES DE REACCIÓN. LA ENTALPÍA.
NATURALEZA Y TIPOS DE ENERGÍA

"Energía" es un término muy utilizado aun cuando representa un concepto muy abstracto. Por ejemplo, cuando alguien se siente cansado, suele decir que no tiene energía; es común leer acerca de la necesidad de encontrar alternativas a fuentes de energía no renovables. A diferencia de la materia, la energía se reconoce por sus efectos. No puede verse, tocarse, olerse o pesarse.

En general, la energía se define como la capacidad para efectuar un trabajo.
Todas las formas de energía son capaces de efectuar un trabajo (es decir, ejercer una fuerza en una distancia) pero no todas tienen la misma importancia para la química. Por ejemplo, la energía contenida en las mareas puede emplearse para realizar un trabajo útil, pero la relación entre las mareas y la química es mínima. Los químicos definen trabajo como el cambio de energía producida por un proceso. La energía cinética —la que es producida por un objeto en movimiento— es una de las formas de energía que interesa mucho a los químicos. Otros tipos son energía radiante, energía térmica, energía química y energía potencial.

La energía radiante o energía solar, proviene del Sol y es la principal fuente de energía de la Tierra. La energía solar calienta la atmósfera y la superficie terrestre, estimula el crecimiento de las plantas a través de un proceso conocido como fotosíntesis y tiene influencia sobre los comportamientos globales del clima.

La energía térmica es la energía asociada al movimiento aleatorio de los átomos y las moléculas. En general, la energía térmica se puede calcular a partir de mediciones de temperatura. Cuanto más vigoroso sea el movimiento de los átomos y de las moléculas en una muestra de materia estará más caliente y su energía térmica será mayor. Sin embar​go, es necesario distinguir con claridad entre energía térmica y temperatura. Una taza de café a 70°C tiene más alta temperatura que una tina llena con agua caliente a 40°C, pero en la tina se almacena mucha más energía térmica porque tiene un volumen y una masa mucho mayor que la taza de café y, por lo tanto, hay más moléculas de agua y mayor movimiento molecular.

La energía química es una forma de energía que se almacena dentro de las unidades estructurales de las sustancias; esta cantidad se determina por el tipo y distribución de los átomos que constituyen cada sustancia. Cuando las sustancias participan en una reac​ción química, la energía química se libera, se almacena o se convierte en otras formas de energía.

La energía potencial es la energía disponible en función de la posición de un objeto. Por ejemplo, debido a su altitud, una piedra en la cima de una colina tiene mayor energía potencial y al caer salpicará más agua que una piedra semejante que se encuentre en la parte baja de la colina. La energía química se puede considerar como un tipo de energía potencial porque está relacionada con la posición relativa y el acomodo de los átomos en una sustan​cia determinada. 

Todas las formas de energía se pueden convertir (por lo menos, en principio) unas en otras. Cuando se está bajo el Sol se siente calor porque, en la piel, la energía radiante se convierte en energía térmica. Cuando se hace ejercicio, la energía química almace​nada en el cuerpo se utiliza para producir energía cinética. Cuando una pelota empieza a rodar hacia abajo en una colina, su energía potencial se convierte en energía cinética. Sin duda, se puede pensar en muchos otros ejemplos. Los científicos han llegado a la con​clusión de que, a pesar de que la energía puede ser de diferentes formas que son ínter convertibles entre sí, la energía no se puede crear ni destruir. Cuando desaparece una forma de energía debe aparecer otra (de la misma magnitud), y viceversa. Este principio se resume en la ley de la conservación de la energía: la energía total del universo permanece constante.
MEDICIÓN DE LOS CALORES DE REACCIÓN
Los calores de reacción se miden en aparatos llamados calorímetros. Para medir los calores de reacción donde interviene el oxígeno se usa un recipiente llamado bomba calorimétrica. 
CALOR DE REACCIÓN
La cantidad de calor absorbido o desprendido en una reacción química se mide a 25ºC y 1 atm de presión (condiciones estándar). Convencionalmente se acepta que las reacciones exotérmicas tienen calor positivo y las endotérmicas calor negativo.

Los calores de reacción son obtenidos experimentalmente. Por ejemplo, para el caso de la reacción siguiente: 2 H2(gas) + O2(gas) ( 2 H2O(líquida)   se desprenden +136,6 Kcal (nótese el signo + reacción exotérmica). En este caso se obtienen 2 moléculas de agua, pero es común expresar la cantidad de calor en Kcal/mol; por lo tanto para la formación de una molécula de agua se desprenderán 136,6/2 Kcal, o bien 68,3 Kcal/mol. 

En toda ecuación de formación o descomposición siempre debe expresarse el calor de reacción en Kcal/mol. Veamos otros ejemplos:   2 Ca(s) + O2(g) ( 2 CaO(s)   Q = 151,8 Kcal/mol  (303,6 Kcal en total porque se forman 2 moles de óxido de calcio). En el ejemplo siguiente, para la formación del yoduro de hidrógeno: I2(g) + H2(g) ( 2 HI(gas)  es Q = - 6,2 Kcal/mol, es decir una reacción endotérmica (-12,4 Kcal en total).

CAMBIOS ENERGÉTICOS EN LAS REACCIONES QUÍMICAS

Casi todas las reacciones químicas absorben o producen (liberan) energía, generalmen​te en forma de calor. Es importante entender la diferencia entre energía térmica y calor. El calor es la transferencia de energía térmica entre dos cuerpos que están a diferentes tempe​raturas. Con frecuencia se habla del "flujo de calor" desde un objeto caliente hacia uno frío. A pesar de que el término "calor" por sí mismo implica transferencia de energía, generalmente se habla de "calor absorbido" o "calor liberado" para describir los cambios energéti​cos que ocurren durante un proceso. La termoquímica es el estudio de los cambios de calor en las reacciones químicas.

Para analizar los cambios de energía asociados a las reacciones químicas primero es necesario definir el sistema o la parte específica del universo que nos interesa. Para los químicos, los sistemas incluyen las sustancias que están implicadas en los cambios quími​cos y físicos. Por ejemplo, en un experimento de neutralización ácido-base, el sistema pue​de ser el recipiente que contiene 50 ml de HC1 al cual se agregan 50 m de NaOH. Los alrededores son el resto del universo externo al sistema.

La combustión de hidrógeno gaseoso con oxígeno es una de las muchas reacciones químicas que liberan una gran cantidad de energía [image: image59.emf]
En este caso, se puede considerar la mezcla de reacción (las moléculas de hidrógeno, de oxígeno y de agua) como el sistema, y al resto del universo, como los alrededores. Debido a que la energía no se puede crear ni destruir, cualquier pérdida de energía por el sistema la deben ganar los alrededores. Así, el calor generado por el proceso de combustión se trans​fiere del sistema a sus alrededores. Esta reacción es un ejemplo de un proceso exotérmico que es cualquier proceso que cede calor, es decir, que transfiere energía térmica hacia los alrededores. 
Considérese ahora otra reacción, la descomposición del óxido de mercurio (II) (HgO) a altas temperaturas: energía + 2HgO(s) ( 2Hg(l) + O2(g)

Esta reacción es un ejemplo de un proceso endotérmico, en el cual los alrededores deben suministrar calor al sistema (es decir, al HgO). Se puede observar que en las reacciones exotérmicas la energía total de los productos es menor que la energía total de los reactivos. La diferencia es el calor sumi​nistrado por el sistema a los alrededores. En las reacciones endotérmicas ocurre exactamen​te lo contrario. En este caso, la diferencia entre la energía de los productos y la energía de los reactivos es igual al calor suministrado por los alrededores al sistema.
ENTALPÍA

La mayoría de los cambios físicos y químicos, incluidos los que tienen lugar en los sistemas vivos, ocurren en condiciones de presión constante de la atmósfera. En el laborato​rio, por ejemplo, con frecuencia las reacciones se realizan en vasos de precipitados, matraces o tubos de ensayo, que permanecen abiertos a los alrededores y, por lo tanto, su presión aproximada es de una atmósfera (1 atm). Para medir el calor absorbido o liberado por un sistema durante un proceso a presión constante, los químicos utilizan una propiedad denominada entalpía, que se representa por el símbolo H y se define como la energía potencial interna que tiene almacenada un sistema a presión constante (E + PV). La entalpía es una propiedad extensiva, su magnitud depende de la cantidad de materia presen​te. Es imposible determinar la entalpía de una sustancia, por lo tanto lo que se mide realmente es el cambio de entalpía, ΔH. 
La entalpía de reacción, AH, es la diferencia entre las entalpías de los productos y las entalpías de los reactivos: ΔH = H(productos) — H(reactivos)

En otras palabras, ΔH representa el calor absorbido o liberado durante una reacción.

La entalpía de reacción puede ser positiva o negativa, según el proceso. Para un proceso endotérmico (el sistema absorbe calor de los alrededores), ΔH es positivo (es decir, ΔH > 0). Para un proceso exotérmico (el sistema libera calor hacia los alrededores), ΔH es negativo (es decir, ΔH < 0).

De igual forma, un valor negativo de ΔH significa una disminución en la entalpía del sistema como resultado de un proceso exotérmico. El cuadro siguiente muestra la relación entre el calor y la entalpía
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 Sólo es posible calcular las variaciones de entalpía de una reacción EXPERIMENTALMENTE, pero no en un estado particular del sistema y por convención se le asigna entalpías con valor 0 (cero) a las entalpías de formación de las sustancias simples.
LEY DE LAVOISIER-LAPLACE
En toda reacción química el cambio entálpico de la reacción directa es igual al cambio entálpico de la reacción inversa en valor absoluto (signo contrario). 

Por ejemplo: H2(gas) + Cl2(gas) ( 2 HCl(gas)    (H = - 22,06 Kcal/mol  
para la reacción inversa es:    2 HCl(gas)  ( H2(gas) + Cl2(gas)     (H = 22,06 Kcal/mol  

LEY DE HESS
Si una reacción química se produce por etapas, el cambio entálpico total es igual a la suma de los cambios entálpicos de las reacciones parciales.
Por ejemplo:

C    +  ½ O2 ( CO   (H1 = - 26,4 Kcal/mol

CO +  ½ O2 ( CO2  (H2 = -67,7  Kcal/mol;  

por lo tanto (H = (H1 + (H2 = -26,4 + (-67,7) = -94,1 Kcal/mol.

En símbolos (H = ( (H(productos) - ( (H(reactivos)

UNIDAD Nº 10

LA IONIZACIÓN. TEORÍAS DE ACIDO BASE. EL EQUILIBRIO IÓNICO. PH Y POH.
REACCIONES ÁCIDO-BASE

Los ácidos y las bases son tan comunes como la aspirina y la leche de magnesia, aunque mucha gente desconozca sus nombres químicos: ácido acetilsalicílico (aspirina) e hidróxi​do de magnesio (leche de magnesia). Además de ser la base de muchos productos medicinales y domésticos, la química de ácidos y bases es importante en los procesos industriales y es fundamental para el funcionamiento de los sistemas biológicos. Antes de estudiar las reacciones ácido-base, es necesario conocer las propiedades de los ácidos y de las bases.

TEORÍAS DE ÁCIDO BASE (IONIZACIÓN)

En un principio se llamaron ácidas a todas las sustancias de sabor agrio; y de sabor amargo u ocre a los hidróxidos o bases. Los ácidos son sustancias que en solución liberan cationes hidrógeno H+ y las bases son sustancias que en solución liberan aniones oxhidrilo OH-. Existen teorías que fundamentan los ácidos y las bases.
PROPIEDADES GENERALES DE ÁCIDOS Y BASES

Se definió a los ácidos como sustancias que se ionizan en agua para formar iones H+, y a las bases como sustancias que se ionizan en agua para formar iones OH-. El químico sueco Svante Arrhenius  formuló estas definiciones a finales del siglo XIX para clasificar a las sustancias de las que se conocían bien sus propiedades en disolución acuosa.
Los Ácidos

· Los ácidos tienen sabor agrio; por ejemplo, el vinagre debe su sabor al ácido acético, y los limones y otros frutos cítricos contienen ácido cítrico.

· Los ácidos ocasionan cambios de color en los pigmentos vegetales; por ejemplo, en el tornasol cambian el color de azul a rojo.
· Las disoluciones acuosas de ácidos conducen electricidad.

· Los ácidos reaccionan con ciertos metales, como el zinc, magnesio o hierro, para pro​ducir                     gas hidrógeno. Una reacción característica es la que ocurre entre el ácido clorhí​drico y el magnesio:
2 HCl + Mg ( MgCl2 + H2

· Los ácidos reaccionan con los carbonatos y bicarbonatos (como Na2CO3, CaCO3 y NaHCO3) para producir dióxido de carbono gaseoso. Por ejemplo,

2HC1(ac) + CaCO3(s) ( CaC12(ac) + H20(1) + CO2(g) 

HCI(ac) + NaHCO3(s) ( NaCI(ac) + H20(l) + CO2(g)

Las Bases

· Las bases tienen sabor amargo.

· Las bases se sienten resbaladizas; por ejemplo, los jabones que contienen bases, mues​tran esta propiedad.

· Las bases ocasionan cambios de color en los pigmentos vegetales; por ejemplo, en el tornasol cambian el color de rojo a azul.
· Las disoluciones acuosas de las bases conducen electricidad.

TEORÍA DE ARRHENIUS
Esta teoría sostiene que toda sustancia, en solución acuosa, capaz de ceder protones (cationes hidrógeno H+) es un ácido; y toda sustancia, en solución acuosa, que es capaz de ceder aniones oxidrilo (OH-) se denomina base o álcali. A la disolución de un ácido o una base en agua se la denomina ionización, puesto que la molécula se “disocia” por la acción del agua; es como si se rompieran los enlaces iónicos (ver enlace químico).

Para representar esto podemos escribir:

· Para un ácido (monopróptico)      H Cl  (  H+  +  Cl-  (anión cloruro y un catión hidrógeno)

· Para una base (monohidroxilada)  Na OH (  Na+  +  OH- (catión sodio y un anión oxidrilo)

En el caso de otros ácidos y bases:

· Ácidos diprópticos (son los que al disociarse en agua liberan dos protones)

H2SO4  ( 2 H+1  + SO4-2   (dos cationes hidrógeno y un anión sulfato) 

Esta ecuación puede también puede expresarse en dos etapas:

1º) H2SO4  ( HSO4-1 + H+1

2º) HSO4-1 ( SO4-2 + H+1

· Ácidos triprópticos (son los que al disociarse en agua liberan tres protones) como el ácido fosfórico

H3PO4 ( 3 H+ + 3 PO4-3 (que también puede expresarse en tres etapas)

1º) H3PO4 (  H+ + H2PO4 -1 

2º) H2PO4-1 ( H+ + HPO4-2
3º) HPO4-2 ( H+ + PO4-3

Para el caso de una base o hidróxido

Ca (OH)2              Ca+2   +  2(OH)-1 (un catión calcio y dos aniones oxidrilos).

Al(OH)3 ( Al+3 + 3 (OH)-1

La teoría de Arrhenius no explica el papel que cumple el agua en la disociación de las moléculas en ese medio. Por este motivo surgen nuevas teorías de ionización y del comportamiento de un ácido o base en solución acuosa.
TEORÍA DE BRÖNSTED Y LOWRY
Como es bien sabido, el agua es un disolvente único. Una de sus propiedades especiales es su capacidad para actuar como un ácido y como una base. El agua funciona como una base en reacciones con ácidos como el HC1 y el CH3COOH ácido acético, y funciona como un ácido con bases como el NH3. El agua es un electrolito muy débil y, por lo tanto, un mal conductor de la electricidad, pero experimenta una ligera ionización.
En ocasiones, a esta reacción se le conoce como autoionización del agua. Para describir las propiedades ácido-base del agua, según el esquema de Brönsted, se expresa la autoionización del agua como sigue:
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Esta teoría sostiene que el agua reacciona químicamente con la sustancia electrolítica formando un catión denominado hidronio u oxonio. Para comprender mejor esta teoría estudiaremos la ionización del agua 


[image: image61.wmf]H

2

O

H

2

O

+

H

3

O

+

+

OH

-

ácido 1

base 2

ácido 2

catión hidronio

base 1


Se sostiene que ácido (ver ión hidronio) es aquella sustancia capaz de ceder protones y base toda aquella capaz de captar protones. Puesto que: H3O+  (  H+  + H2O        y      OH-  +  H+  (  H2O

Se definió un ácido de Brönsted como una sustancia capaz de donar un protón, y una base de Brönsted, como una sustancia que puede aceptar un protón. En gene​ral, estas definiciones son adecuadas para analizar las propiedades y reacciones de los áci​dos y las bases.

Una extensión de la definición de Brönsted de ácidos y bases es el concepto de par conjugado ácido-base, que se puede definir como un ácido y su base conjugada o como una base y su ácido conjugado. La base conjugada de un ácido de Brönsted es la especie que resulta cuando el ácido pierde un protón. A la inversa, un ácido conjugado es el produc​to de la adición de un protón a una base de Brönsted.

Todo ácido de Brönsted tiene una base conjugada y toda base de Brönsted tiene un ácido conjugado. Por ejemplo, el ión cloruro (C1- es la base conjugada que se forma a partir del ácido HC1, y H2O es la base conjugada del ácido H3O+ (ión hidronio). 
Para determinar el papel que juega el agua en la ionización de los ácidos o bases veamos el ejemplo de esta teoría:

Ionización de un ácido:
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aquí el anión cloruro es la base conjugada, puesto que es capaz de aceptar los protones.

Ionización de una base:


[image: image63.wmf]H

2

O

NH

3

+

NH

4

+

+

OH

 -

base 1

acido 2

ácido 1

base 2


En este caso particular, el amoníaco (NH3) se disuelve en agua para formar el hidróxido de amonio y el ácido conjugado en el catión amonio puesto que es éste el que está en condiciones de ceder un protón.
TEORÍA DE ÁCIDO – BASE DE LEWIS
Este químico prominente introdujo un concepto más amplio sobre ácidos y bases poniendo especial énfasis en las interacciones a nivel electrónico o enlaces químicos de las sustancias y además no se tratan de reacciones acuosas o sustancias en solución. Para Lewis, un ácido es toda molécula, ión o átomo que puede captar o aceptar un par electrónico y base  es toda molécula, ión o átomo que pueda ceder o dar un par electrónico. Un ejemplo claro de esto, que no pueden explicar las teorías anteriores, es la reacción entre el trifluoruro de boro y amoníaco para formar el amin trifluoruro de boro. Lo importante es destacar cuál de ellos es el ácido y cuál la base. Nota que al tri fluoruro de boro le falta un par electrónico y el amoníaco tiene un par electrónico no enlazante disponible. En la siguiente fórmula se ejemplifica este caso
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También podemos decir que el catión plata + 1 (Ag+1) es un ácido Lewis porque puede aceptar un par electrónico. El catión hidronio H3O+ es una base Lewis, pues posee un par electrónico no enlazante disponible. El anión cloruro (Cl-1) también es una base porque tiene pares electrónicos no enlazantes disponibles.
EL EQUILIBRIO IÓNICO
En la unidad anterior se trató el equilibrio químico, cuyas leyes pueden aplicarse a electrolitos débiles, es decir a aquellas sustancias que se encuentran en solución muy poco disociadas. Por ejemplo para el caso del ácido fluorhídrico en solución existe un equilibrio dinámico entre los iones y el ácido sin disociar: HF ( H+ + F-1; aplicando la ley de masas nos queda 
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Esta constante de disociación tiene un valor muy pequeño, es igual a 6,8.10-4; es decir que la concentración de ácido fluorhídrico es grande y la cantidad de moléculas disociadas es muy pequeña. Lo mismo ocurre con las bases débiles, como el caso del hidróxido de amonio, donde su Kdis = 1,85.10-5,        NH3 + H2O  ( NH4+1 + OH-1.

EQUILIBRIO IÓNICO DE ÁCIDOS POLIPRÓPTICOS
Los ácidos que tienen 2 o más átomos de hidrógeno en su molécula se llaman ácido diprópticos si tienen dos átomos de hidrógeno, triprópticos si tienen 3 átomos de hidrógeno. La disociación se produce por etapas al disolverse en agua, primero perdiendo un catión y luego otro hasta la totalidad de átomos de hidrógeno que tenga. Por ejemplo:

H2S  ( H+1 + HS-1

HS-1 ( H+1 + S-2      

esta ionización se realiza en dos etapas y ambas tienen su constante de disociación, que son respectivamente K1 = 1.10-7 y K2 = 1,2.10-13; donde la Kdis = K1.K2 = 1,2 . 10-20
PRODUCTO IÓNICO DEL AGUA
Se ha comprobado experimentalmente que el agua se ioniza muy poco. Una molécula cada diez millones (1.10-7). La ionización es la siguiente: (según la teoría de Arrhenius):                     H2O (  H+1 + OH-1, y como la constante de equilibrio es el cociente entre la concentración de los productos y los reactivos, nos queda:   
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Donde Kw = [H+1].[OH-1] = 10-7.10-7 = 1.10-14 ;que es la constante de ionización del agua o producto iónico de agua, medido a 25 ºC y 1 atm de presión.

Si agregamos al agua un poco de ácido, aumentará la concentración de cationes hidrógeno, por encima del valor de 1.10-7 mol/lt y disminuye la concentración de aniones oxhidrilo. Esto se puede traducirse en otras palabras como: “solución ácida es aquella que tiene una concentración de H+1 mayor que 1.10-7 mol/lt.”

Por el contrario, si al agua se le agrega una base, la concentración de aniones oxidrilo aumenta y se hace básica o alcalina y, por consiguiente, disminuye la concentración de cationes hidrógeno (protones). Esto indica que: “una solución es básica o alcalina cuando la concentración de H+1 es menor que 1.10-7 mol/lt.” En resumen, el siguiente cuadro aclara lo expresado anteriormente:

	[H+1]
	>
	10-7
	Solución  ácida

	[H+1]
	=
	10-7
	Solución  neutra

	[H+1]
	<
	10-7
	Solución  básica


EL PH y EL POH

Dado que las concentraciones de los iones H+ y OH- con frecuencia son números muy pequeños y, por lo tanto, es difícil trabajar con ellos, Soren Sorensen propuso, en 1909, una medida más práctica denominada pH. El pH de una disolución se define como el logaritmo negativo de la concentración del ión hidrógeno (en mol/lt): pH = - log [H+]

Hay que recordar que la ecuación anterior sólo es una definición establecida con el fin de tener números convenientes para trabajar con ellos. El logaritmo negativo proporciona un número positivo para el pH, el cual, de otra manera, sería negativo debido al pequeño valor de [H+]. Además, el término [H+] en la ecuación sólo corresponde a la parte numéri​ca de la expresión para la concentración del ión hidrógeno, ya que no se puede tomar el logaritmo de las unidades. Entonces, al igual que la constante de equilibrio, el pH de una disolución es una cantidad adimensional.

Debido a que el pH sólo es una manera de expresar la concentración del ión hidrógeno, las disoluciones ácidas y básicas, a 25°C, pueden identificarse por sus valores de pH, como sigue:
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Con el logaritmo negativo de la concentración de iones hidróxido de una disolución se puede obtener una escala de pOH, análoga a la del pH. Así, el pOH se define como  pOH = –log [OH-]
Este concepto análogo se resume como sigue en el cuadro
	[OH -1]
	>
	10-7
	Medio Básico
	POH
	<
	7
	Solución Básica

	[OH-1]
	=
	10-7
	Medio neutro
	POH
	=
	7
	Solución Neutra

	[OH-1]
	<
	10-7
	Medio ácido
	POH
	>
	7
	Solución ácida


 De aquí resulta que:

 PH + POH = 14.
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