1. CONCEPTO

La ciencia quimica es una ciencia experimental que estudia distintos
tipos de materia (las sustancias) desde los siguientes puntos de vista:

a) sus propiedades (lo cual permite identificarlas);

b) su formacion,;

) su composicion;

d) las transformaciones que las sustancias pueden sufrir y las

leyes que rigen estas modificaciones.

2. CLASIFICACION

Como toda ciencia, la ciencia quimica puede dividirse en distintos
campos que son los siguientes:

[ ( Estudia los conceptos fundamentales de
la estructura de la materia, los
fendmenos quimicos en general y las
reglas de escritura y nomenclatura.

General

Ciencia .. .
Pura< KOrgamca: estudia todos los

compuestos que poseen atomos de
carbono en su estructura.
Inorgdnica: estudia las sustancias
que no poseen atomos de carbono
\ \ (_en su estructura.

quimica<

Descriptiva <
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/ [ /Cualitativa: estudia y aplica métodos
que permiten examinar cuales son los
elementos que componen la sustancia
o las sustancias de una mezcla.

Analitica<
o Pura< Cuantitativa: estudia la cantidad o
C1en01a< porcentaje de los elementos quimicos
quimica en una sustancia o la cantidad de

sustancias que hay en una mezcla.

\
Fisicoquimica: estudia los fendmenos relacionados
\ con la quimica y la fisica.

Aplicada: fue abordada primero para obtener ventajas
\econémicas; luego, para fines industriales.

3. CONCEPTO Y CLASIFICACION DE LA
MATERIA

3.1 Materia

La materia es todo aquello que ocupa un lugar en el espacio, tiene
cuerpo y no puede alterar su estado de reposo 0 movimiento por si
solo. Por ejemplo, el agua, la madera, el fierro, el papel, etcétera.

3.2 Sustancia

Es una especie de materia definida y determinada. Por ejemplo, el
agua, la sal de cocina, el azicar, etcétera.

Observacion: segun el tratamiento que reciba, la materia puede ser o
no ser pura. Las sustancias que se encuentran en el mercado como
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productos quimicos técnicos, industriales o comerciales no son puras
y estan destinadas a fines industriales, al tratamiento de agua, etcétera.

Por ejemplo, la soda caustica, el cloruro de sodio (generalmente,
comprados a granel) y los productos que generalmente se utilizan en
los laboratorios, con fines analiticos. Por lo tanto, el quimico debe
saber emplear unos y otros.

3.3 Muestra

Se llama muestra a una porcion de materia que se considera separada
del universo que es objeto de estudio.

3.4 Soluciones

Son mezclas homogéneas de sustancias simples 0 compuestas cuyos
constituyentes son imposibles de separar mecinicamente y cuya
composicion puede variar de manera continua dentro de ciertos limites.

Por ejemplo, la sal diluida en agua, el sulfato de aluminio diluido en
agua, el laton, etcétera.

4. SI'MBOLOS, NOMBRES Y NUMEROS
ATOMICOS DE LOS ELEMENTOS
QUIMICOS (SUSTANCIAS SIMPLES)

Los elementos quimicos han recibido el nombre de su descubridor,
una denominacidn arbitraria por lo general relacionada con alguna
particularidad referente a su descubrimiento, a alguna de sus
propiedades caracteristicas o incluso en homenaje a una persona o
en celebracion de alglin acontecimiento.
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4.1 Simbolo

Para cada elemento se designd un simbolo grafico representativo
que corresponde a la primera letra (mayudscula) de su nombre y
cuando es necesario, otra letra (mimiscula) de su denominacion.
(Observe la tabla de elementos quimicos.)

5. NOCIONES SOBRE EL ATOMO

El 4&tomo (de la palabra griega equivalente a indivisible) es 1a menor
particula imaginable de un elemento quimico, indivisible por procesos
fisicos y quimicos, susceptible de alguna reaccion.

A pesar de que el dtomo es una particula de dimensiones
extremadamente reducidas, presenta una estructura bastante compleja.
Esta constituido por una serie de particulas de caracteristicas distintas.
Para el estudio de la quimica nos interesan, por el momento, las tres
siguientes:

Masa MECA-
) ) CarcA )
ParTicuLas LocALIizACION NICA PRO- j REPRESENTACION
ELECTRICA
PORCIONAL
Protones | Nucleo atémico 1 Positiva @ op
, . 1
Neutrones | Nucleo atémico | 1+ —— Cero Q on
1.840
Electrones | Nube atémica 1 Negativa Goe
1.840

Todo atomo estd constituido por dos partes caracteristicas,
denominadas niicleo y nube atéomica:
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5.1 Nucleo

Es la parte central del 4&tomo, en la cual se encuentran las particulas
denominadas protones y neutrones.

5.2 Nube atomica

Es la parte que rodea al niicleo y en la cual gravitan las particulas
llamadas electrones. El diametro del nicleo atémico es por 1o menos
10.000 veces menor que el didmetro total del dtomo y en €l se
encuentra casi la totalidad de la masa del dtomo. La nube atomica
estd constituida por capas electrénicas u Orbitas electrénicas cuyo
nimero puede variar de 1 a 7 y que convencionalmente se designan
con las letras K, L, M, N, O, Py Q.

Figura 1

—_————

— —

La distribucion de los electrones en las distintas capas electronicas u
oOrbitas puede explicarse de una manera mas sencilla con el postulado
de Bohr.

a) El limite maximo de electrones en las distintas capas electronicas y
en cada una de ellas es el siguiente:
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b) La ultima capa electrénica de cualquier atomo, en cualquiera de
las capas (a excepcion de las capas K 'y L), podra tener un maximo
de ocho electrones.

c¢) La pentltima capa electronica de cualquier a&tomo (a excepcion de
las capas K y L) admitird un maximo de 18 electrones.

d) Para los atomos que tengan mas de tres capas electronicas, si la
pentltima capa no estd completa (es decir, con 18 electrones), la
ultima capa electrénica tendrd un maximo de dos electrones.

e) Para los 4tomos que tengan mas de cinco capas electronicas, si la
antepentltima capa no esta completa (es decir, con 32 electrones), la
pentltima capa tendra un maximo de diez electrones.

Nota: la tabla de clasificacion periddica de los elementos proporciona
también el nimero de electrones de cada capa.

6. NUMERO ATOMICO Y NUMERO DE MASA

Los atomos de los elementos se caracterizan por sus nimeros atdmicos.
Se sabe que el 4tomo es una particula eléctricamente neutra, pues el
ndmero de particulas positivas (protones) es necesariamente igual al
de particulas negativas (electrones). El nimero de protones, que es

138

siempre igual al nimero de electrones, recibe el nombre de niimero
atomico.

NA = n.° atomico = n.° de protones = n.°de electrones

El nimero de la masa del atomo de un elemento es la suma del
namero de protones con el nimero de neutrones.

NM = n.° de masa = n.° de protones + n.° de neutrones

Cuando se conocen los valores correspondientes a los nimeros
atomicos y al niimero de la masa de los 4tomos que conforman los
elementos, es posible representar dichos atomos.

Ejemplos:
Hidrogeno Oxigeno Aluminio
HNA=1 ONA=8 Al NA =13
NM =1 NM = 16 NM = 27
[lustracion:
Figura 3
. SO
/@\\ /@;:@:\ \ ////6; :@\\\\\
// \\\ /(/ 8D \\ N\ l,’ / \‘ \
(OIEUO 9 )
~ /// \\ N /// / VAN ///,/ /
" RCC] 2 ees
© Al
Ejercicio:

Ilustre los atomos de todos los elementos de la tabla.
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6.1 Masa atomica

Es un ntimero que indica cuintas veces el atomo del elemento es mas
pesado que la doceava parte del atomo del is6topo del carbono 12,
tomada como patron.

Por ejemplo, la masa atémica del aluminio (Al) es 26,9815 (casi 27)
porque el atomo del aluminio es 27 veces mas pesado que 1/12 del
isotopo del carbono 12 (C); el sodio (Na) tiene masa atdmica 22,9898
(casi 23) porque el atomo del sodio tiene masa atomica 23 veces el
valor de 1/12 del is6topo del carbono 12.

6.2 Atomo gramo

Es la cantidad en gramos de un elemento, expresada con el valor
numeérico que nos indica la masa atomica.

Asi, 22,9898 gramos de Na (sodio) equivale a un d&tomo gramo de
Na; 15,994 gramos de oxigeno (O) indica un &tomo gramo de oxigeno

(0); 26,9815 gramos de aluminio (Al) indica un 4tomo gramo de
aluminio (Al), etcétera.

7. CLASIFICACION DE LOS ELEMENTOS

En general, podemos clasificar los elementos quimicos en cuatro
grandes grupos:

a) Semimetales: B, Si, Ge, As, Sb, Te, Po (observe la tabla).

b) No metales: son los elementos colocados en la tabla, a la derecha
de los semimetales.
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c) Metales: son los elementos colocados en la tabla a la izquierda de
los semimetales.

d) Gases nobles o raros (fila 0 de la tabla): son aquellos que
siempre tienen la dltima capa electrénica completa; es decir, ocho
electrones.

Observacion: el elemento H (hidrogeno) ocupa un lugar separado.
7.1 Molécula

La molécula es la menor particula imaginable de una sustancia, capaz
de existir independientemente y de conservar todas las propiedades
de aquella. Entonces, la menor particula del agua que conserva todas
sus propiedades representa la molécula del agua.

Observacion: cuando los atomos de los elementos forman moléculas
tienden a completar su capa electronica méas externa (capa de valencia)
y adquieren una representacion similar a la del gas noble mas préximo
(regla del octeto).

8. SUSTANCIAS SIMPLES O ESPECIES
QUIMICAS SIMPLES

Son las sustancias cuyas moléculas estan formadas por dtomos de
idéntico nimero atémico.

Ejemplos: el gas hidrogeno (H2), el oxigeno (02), el cloro (C12),
etcétera, presentan la molécula diatomica.

Hidrogeno Oxigeno Cloro
g |NA=1 ONA=8 C1 NA = 17
NM =1 NM = 16 NM = 35
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Figura 4

Observacion:por lo general, los metales presentan una molécula

monoatomica (de un solo atomo) y se cristalizan o bien en una forma
cubica que toma como eje el centro o bien en una forma cubica que
toma como eje una de las caras.

El gas ozono (Q) presenta una molécula triatdmica.
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Ozono

NA =38
OE\IM:16

Figura 5
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Ejercicio:

Represente las moléculas de los siguientes metales: Cu, Mg, Mn, K,
Nay Ca; y de los siguientes no metales; N, |,y Br,,.

9. SUSTANCIAS COMPUESTAS

Son aquellas sustancias cuyas moléculas estan formadas por atomos
de elementos quimicos diferentes.

Por ejemplo: la molécula del gas metano (Jht la molecula del
agua (HO).

Gas metano
C NA =6 H NA=1
NM =12 NM=1
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Figura 6
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Figura 7
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Gas acetileno (¢H,)
C NA =6 H A=1
HSC = C SH
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Figura 8
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9.1 Covalencia

En los ejemplos anteriores, como podemos observar, el enlace entre
los atomos se realiza por pares de electrones (uno de cada atomo),
gue giran simultaneamente alrededor de los dos nucleos. De esta
manera, la tltima capa electrénica (u 6rbita) queda saturada. Cuando
se trata de la capa K, dos electrones, y en las demas, ocho electrones,
y adquieren la representacion estable de los gases raros o nobles
(observe la columna 0 de la tabla de clasificacion periddica). Este
tipo de enlace entre los atomos se llam@lace covalentg los
compuestos formados de esta manemnpuestomoleculares.

Mélecula del fluoruro de litio

NA=9 LiNA=3

NM =19 NM =7

Figura 9
O

@ @

SRS
Observaciona fin de que los atomos consigan una configuracion
electronica estable (como dos gases raros), el tomo de litio (Li)
cede un electron que pasa a girar en la ultima orbita del fltor.
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Molécula del sulfuro de potasio (K.S)

NA =16 KNA=19

S
NM = 32 NM = 39

Figura 10

(K2S)

Molécula del fosfuro de calcio (Ca,P,)

NA = 20 PNA:lS

Ca | \M = 40 NM = 31
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9.2 Electrovalencia

En los ejemplos anteriores, podemos observar que no hay uniéon
entre los 4tomos sino que se produce una transferencia de electrones
de un 4tomo a otro que forman particulas cargadas de electricidad
negativa (llamadas electrones) y positivas (las que donan los
electrones). Dichas particulas cargadas de electricidad se llaman iones.
Los iones positivos reciben el nombre de cationes y los iones negativos,
el de aniones.

Estos tipos de enlace se denominan enlaces ionicos por electrovalencia
y los compuestos formados de esta manera reciben los nombres de
compuestos ionicos.

Veamos el siguiente ejemplo de un compuesto que tiene enlaces por
electrovalencia y por covalencia:

Molécula del hidroxido de calcio: Ca (OH),

Ca NA =20 ONA=8 HNA=1
NM = 40 NM = 16 NM =1
Figura 12

Ca(OH),
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9.3 Valencia dativa

Se habla de valencia dativa o valencia de coordinacion cuando el
par electronico de enlace pertenece a un &tomo Unico que funciona
en su ultima capa electrOnica y en la ultima capa electronica del
atomo que recibe la donacion.

Molécula del sulfato de calcio (CaSO),

NA = 20 NA = 16 NA = 8
Ca M = 40 SBM=Q OBM=M
Figura 13

w &
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Ejercicio:

Represente electronicamente la molécula del gas etileno (C,H,).
H-C=C-H
.
H H
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la molécula del hidréxido del litio (LiOH);
la molécula del hidréxido de aluminio Al (OH),;
la molécula del nitrato de potasio KNO,.

K [O - N 8] dativa

10. PESO MOLECULAR

El peso molecular de una sustancia es la suma de los pesos atomicos
(o0 masas atdmicas) de los &tomos de sus elementos.

Ejemplo: el peso molecular del agua es:

H,0 H=1 0 =16

2H=2x1 = 2
10=1x16= 16
Peso molecular = 18

Ejercicio:

Determine el peso molecular de las siguientes sustancias:

a) AL,(SO,),. 18 H,0 d) Na,CO, g) NaF
b) Ca(OH), e) CI, h) Na,SiF,
¢) CaO f) NaClO
Respuestas:
a) 666 d) 106 g) 42
b) 74 e) 71 h) 188
c) 56 f)y 74,5
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11. MOLECULA GRAMO O MOL

Es la cantidad en gramos de una sustancia, expresada por el mismo
valor numérico que nos indica su peso molecular.

Ejemplo: la sal de cocina, cloruro de sodio (NaCl).

Pesos atdbmicos Peso molecular
Na = 23 I X Na =23
Cl =355 I1xCl=355

NaCl = 58,5 = peso molecular
Molécula gramo o mol del NaCl = 58,5 gramos.
Ejercicios:
1) Dé el peso molecular y el mol de las siguientes sustancias:

a) KMnO, (permanganato de potasio);
b) (NH,), C,0, (oxalato de amonio),
¢) H,50, (acido sulfurico);

d) HCI (acido clorhidrico)

2) (Cuantos gramos de azufre hay en dos moles de acido sulftirico
(H,S0,)?

3) (Cuantos moles de NaCl (cloruro de sodio) hay en 500 gramos de
sal?

4) (Cuantos gramos de O (oxigeno) hay en 200 gramos de KMnO,?
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Respuestas:

a) KMnO, (permanganato de potasio)

K = 39 Mn = 55 0 =
IK =1Xx39 = 39
IMn =1 X 55 = 55
40 = 4x 16 = 64
Peso molecular 158

Molécula gramo o mol del KMn, = 158 gramos.

b) (NH,), C,0, (oxalato de amonio)

N =14 H=1 C=12 (0]
2N=2x14 = 28
2x 4H=2x4x1 = 8
2C=2x12 = 24
40 =4x16 = 64
Peso molecular = 124

Molécula gramo o mol del (NH,), C,0, = 124 gramos.

¢) H,S0, (acido sulfiirico)

H=1 S =32 0
2N=2x1 = 2
1S=1x32 = 32
40=4%x16 = 64

Peso molecular = 98

Molécula gramo o mol del H SO,

= 98 gramos.

16

16
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d) HCI (acido clorhidrico)

H = 1 Cl =355
1H = 1
1Cl = 355

Peso molecular = 36,5

Molécula gramo o mol del HCl = 36,5 gramos.

2) 1 mol de H,SO, tiene 32 gramos de azufre (1 atomo gramo)

1 mol — 32 gramos
2 moles — x x = 32 gramos X 2 = 64 gramos
2 moles de H,SO, tienen 64 gramos de S.

3) Molécula gramo o mol de NaCl = 58,5 gramos

1 mol — 58,5 gramos y = 500
x — 500 gramos 58,5

= 8,55 moles

4) 1 mol de KMnO, = 158 gramos

158 gramos de KMnO., tienen 64 gramos de O
200 gramos de KMnO,, tienen x gramos de O

X = 64x200 _ 81 gramos de O
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12. IONES-CATIONES Y ANIONES
Cuando un atomo cede uno o mas electrones (esto es, particulas con

carga eléctrica negativa) se carga eléctricamente con carga positiva.
El que recibe electrones, por el contrario, queda con carga negativa.
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Dichas cargas eléctricas forman un campo de atraccién entre las
particulas (iones) que se unen para formar las moléculas. Por ejemplo,
el sodio (Na) cede un electron al cloro (Cl) y queda cargado
positivamente como Na™; el cloro (Cl) recibe del sodio un electrén y
queda con carga negativa (CI"). Dichos iones (los positivos, llamados
cationes, y los negativos, llamados aniones) se unen, por atraccion
electrostatica, produciendo el cloruro de sodio (NaCl).

Hemos visto que en el enlace por electrovalencia, hay elementos
cuyos atomos ceden mas de un electron, y quedan cargados por dos,
tres 0 mas cargas eléctricas, y ceden sus electrones no solo a otro
atomo sino también a grupos de atomos (radicales) que también
forman aniones.

Ejemplos: Na* + CI- —=< NaCl (cloruro de sodio)
Ca™" + O ——= CaO (oxido de calcio)

K* + (OH) ——= KOH (hidroxido de potasio)
Ba** + (80,)"~——~ BaSO, (sulfato de bario)

13. VALENCIA

Es el poder de combinacién que presentan los &tomos de los elementos
quimicos. Dicho poder de combinacion estd representado en los
iones por los signos + o — segun el nimero de electrones que cedan
o reciban.

13.1 Algunos cationes principales

Valencia 1, monovalente

H* — hidrogeno K* — potasio
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NH S~ — amonio Agt

Na*®™ — sodio Aut

Valencia 2, bivalente

Catt — calcio Zntt
Mg** — magnesio Cut*
Ba*t — bario Fet+

Valencia 3, trivalente

Attt — aluminio
Fet** — fierro
Crt*+* — cromo

Valencia 4, tetravalente
Sn*tt+t — estanio
Prt+*+ — platino
13.2 Algunos aniones principales

Valencia 1, monovalente

H-  — hidrato NO-,
F- — fluoruro NO-,
Cl- — cloruro OH-
ClO- — hipoclorito
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— plata

— 0ro

— zinc
— cobre

— fierro

— nitrito
— nitrato

— hidroxido

Valencia 2, bivalente

CO,;/~ — carbonato S — sulfato
§O,~ — sulfato SO~ — sulfito
C,0,~ — oxalato SiF~ — fluosilicato
CrO,;/~ — cromato Cr,0,~ — dicromato

Valencia 3, trivalente

N~ — nitrato PO/~ — ortofosfato

P~ — fosforo Al — aluminato
Valencia 4, tetravalente

PO — pirofosfato
[Fe (CN),]-~—~ — ferrocianuro

14. ESCRITURA Y NOMENCLATURA DE LOS
COMPUESTOS IONICOS

14.1 Escritura

Para dar férmulas a los compuestos idnicos (una representacion grafica
abreviada), se escribe la representacion grafica del anion, dando al
cation un indice numéricamente igual al nimero de valencia del
anidén y al anioén un indice numéricamente igual al nimero de valencia
del cation. Cuando los indices permiten un divisor comun se realiza
la simplificacion méaxima posible.
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Cationes

Fe** — (fierro bivalente)

Fet** — (fierro trivalente)

Ca*t* —  (calcio bivalente)
Aniones

CO,;/~ — (carbonato bivalente)

N —  (sulfato bivalente)

PO ="~ — (pirofosfato-tetravalente)

Fe, (CO,), — simplificando: FeCO,
Férmulas:
Fe, (SO,), — no hay divisor comun entre 2y 3

Ca, (P,0,), Como 4y 2 son divisibles por 2,
simplificamos Ca,P,0,

Observacion: solamente se realiza la simplificacién de los indices
dados; los indices de los atomos que componen los cationes o los
aniones no pueden simplificarse.

14.2 Nomenclatura

Se emplea el nombre del anidn, seguido por la preposicion de y por
el nombre del catién y, en caso de ser necesario, se coloca un
nimero romano para que indique la valencia del catién (en el caso
de que tenga mas de una valencia).

Ejemplo: carbonato de Fierro II; sulfato de Fierro III; Pirofosfato de
calcio.
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Cuando el catién es hidrogeno (H*), se emplea una regla especial de
nomenclatura que consiste en usar la palabra dcido seguida del nombre
del anidn, con la terminacién apropiada.

Entonces

Cationes Aniones
H+ + CO;  (carbonato)
H + NO, (nitrito)
H+ + Cl- (cloruro)
H2C03 - Acido carbénico
HNOZ — Acido nitroso
HCl - Acido clorhidrico

Se reemplazan las terminaciones:

-ato -ico
-ifo respectivamente por -080
-uro -hidrico

15. LA MOLECULA DEL AGUA

Segun lo que hemos estudiado hasta este punto, queda implicito que
cuando los 4tomos se unen para formar las moléculas lo hacen con el
fin de completar sus ultimas capas, lo cual les da estabilidad porque
quedan en un estado de energia mas bajo que aquel en el que estaban
cuando eran atomos aislados.

157



Por ejemplo, la molécula de agua:

férmula formula férmula
molecular electrénica estructural
Figura 14

, e e
H20 | @:a) @@:@‘ } H-O-H
b 9 \\»__’/2;@/' \\\\»__/’//

Sin embargo, esta distribucion, en principio logica y verdadera, no
puede explicar innumerables propiedades del agua tales como el
hecho de que su punto de ebullicién sea mayor que el de otras
sustancias con mayor peso molecular, asi como la solubilidad de las
sustancias iénicas.

Pero si observamos atentamente la formula electronica del agua,
podemos darnos cuenta con facilidad de que el oxigeno necesita
ocho electrones en su ultima capa mientras que el hidrogeno requiere
solamente dos. Debido a esta “necesidad” de mas electrones, el
oxigeno atraera los dos pares electronicos que lo unen a los atomos
de hidr6geno lo mas cerca de si. En quimica, esa mayor “necesidad”
de electrones se llama electronegatividad.

Como el atomo de oxigeno atrae lo mas cerca de si al par electronico,
sufre un desequilibrio en su carga eléctrica (hasta entonces neutra) y
se vuelve ligeramente negativo debido a la proximidad del par
electrénico. En consecuencia y por raciocinio anilogo, el hidrégeno,
al alejarse del par electronico, se vuelve ligeramente negativo.
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Por ejemplo:
Figura 15

Carga negativa

/ \ roy N / \
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+
Carga positiva
Estructuralmente  _

tendriamos = H-O-H

+ o+

Ahora vamos a considerar a la molécula del agua como molécula

polar; es decir, como una molécula con polos (puntas extremas)
cargados eléctricamente.

Sabemos por fisica, en lo referente a electricidad, que si tenemos un
sistema de cargas, estas buscaran, mediante fuerzas de atracciéon y
repulsion, alcanzar un estado de equilibrio. Lo mismo sucede con la
molécula del agua, que crea de esa manera una nueva forma en la
disposicion de los dtomos, lo contrario de la forma lineal clasica.

Estructuralmente, tendriamos:

/ 6\

H H

+ +
Gracias a la fisica, fue posible calcular el dngulo formado por los
atomos en la molécula, lo cual lleg6 a ser comprobado mas

recientemente en la practica mediante el uso de técnicas cientificas
modernas (rayos X). El angulo es de 104°31°.
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Desde entonces tenemos un nuevo concepto de la molécula del agua,
que coincide con la realidad y puede explicar todos los fendmenos
en los que esta interviene.

16. DISOCIACION IONICA

Un gran ndmero de productos quimicos, al ser agregados al agua
(solventes), sufren una difusion rapida y pierden su estado solido, y
el liquido permanece transparente, incoloro o coloro. Se dice que
esa sustancia estd en disolucion (es un soluto). La solucion pasa
totalmente por el filtro sin producirse retencién alguna de la sustancia.

Las soluciones en general se caracterizan por presentar una solucion
total o parcialmente bajo la forma de iones, que poseen cargas positivas
(cationes) y cargas negativas (aniones). La molécula se divide, pero
debe encontrar un equilibrio de cargas debido a la compensacion de
cargas positivas y negativas.

Ejemplos:
HCI — H* + cr
Na OH — Na* + OH-
NaCl — Na* + Ccl

Las sustancias que se disocian en solucion se llaman electrolitos, y la
solucion, electrolitica.

Existen sustancias que se disocian casi totalmente, y se llaman
electrolitos fuertes.

Ejemplos: H,SO,, NaOH, NaCl, etcétera.
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Dichas sustancias permiten el paso de la corriente eléctrica por una
solucion (corriente fuerte).

Otras sustancias que se disocian poco se llaman electrolitos débiles.
Ejemplos: H,CCOOH (4cido acético), NH,OH, Al (OH),, que

ofrecen cierta resistencia al paso de la corriente eléctrica (corriente
débil).

17. ACIDOS

Son sustancias que, diluidas en agua, al disociarse forman
especificamente cationes de hidrogeno (H*).

Algunas propiedades:
Tienen sabor acido, agrio, corrosivo o caustico.

Tienen la propiedad de cambiar el color de determinadas sustancias
llamadas indicadores:

] MEebio BAsIiCO
INDICADORES MEebio Acipbo
O ALCALINO
Fenolftaleina Incoloro Rojo
Anaranjado de metilo Rosado fuerte Amarillo
Tornasol Rojo Azul
Rojo de metilo Rojo fuerte Amarillo

Estas sustancias producen CO, (gas carbonico) al entrar en contacto
con el carbonato.
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Disuelven metales no nobles con desprendimiento de gas hidrogénico
(H,).

Actian con las bases y producen sal y agua.

18. BASES O HIDROXIDOS

Son sustancias en solucion acuosa que, por disociacién idnica o
electrolitica, liberan, especificamente en forma de anion, el anién
hidréxido (OH"), llamado también hidroxilo.

Algunas de sus propiedades son las siguientes:
Tienen un sabor denominado caustico, corrosivo, basico o alcalino.
Reaccionan con indicadores.

Actian con los acidos produciendo sal y agua.
19. SALES

Son sustancias que, en solucion acuosa, producen cationes diferentes
de H* y aniones diferentes de OH".

Hemos visto que si colocamos una sustancia en agua, pueden haber
varios grados de disociacion (fuerte o fragil). Segin sea dicha
disociacion, los 4cidos y las bases pueden ser fuertes o débiles. Las
sales, a su vez, pueden tener caracter acido, basico o neutro cuando
se originan:

Acidos Bases Sales (caricter)

fuertes  + fuertes = neutro
fuertes  + fragiles

dcido
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fragiles + fuertes = alcalino (basico)
fragiles + fragiles = neutro

En cada caso, hay un comportamiento distinto en el equilibrio de las
reacciones, debido a la variacion de la relacion entre la concentracion
de iones de hidréxido en la solucion.

Ejemplo: 4cido fuerte + base fuerte = sal neutra
HCl + NaOH ——= NaCl + H,0
Acido fuerte + base fuerte = sal dcida
3H,S0, + 241(OH), ——= AL(S0,), + 3H,0
Acido débil + base fuerte = sal bdsica
H,CO, + 2KOH ——< K/(CO, + 2H,0
Acido débil + base débil = sal neutra

H,CCOOH + NHOH — < NHHC,0, + HO

Observacion: Al(S0O,), es una sal de carécter 4cido.

20. OXIDOS

Son compuestos formados por oxigeno y por otro elemento. Se
representan con la formula YO (considerados como procedentes del
agua [H,0O] debido a la sustitucion de los H de esta dltima por
atomos de otro elemento).

Ejemplo: CaO, ALO,, Fe,O,, FeO, etc.

273 273
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20.1 Peroxidos

Son 6xidos considerados como originarios del agua oxigenada (H,0,)
por sustitucion de los H de esta tltima por atomos de otro elemento.

Ejemplos:
Na,0, ——~ 2Na* + O,

K 202, CaOZ, etcétera.

20.2 Polioxidos

Son los 6xidos que se caracterizan por presentar en la formacion de
sus moléculas cuatro dtomos de oxigeno unidos entre si por covalencia
©,0.

Ejemplo: NaO,, BaO,, etcétera.

21. REACCIONES QUIMICAS

Se llama reaccion quimica a todo fenémeno en el cual una o mas
sustancias se transforman y dan origen a la aparicion de otra u otras.
Se trata del fendmeno quimico en si.

Las reacciones quimicas pueden ser las siguientes:

21.1 De analisis o descomposicion

Ejemplo:

Descomposicion térmica de una sustancia:
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/L
2 HgO ——=< 2Hg + O, — dossustancias simples.

/L
NH,NO, == 2 H,0 + N, — una sustancia simple'y
una compuesta.

/A
NH, N03 == N, O+ 2 H20 — dos sustancias
compuestas.
CaC03 —=< Ca0 + COZ — dos sustancias
compuestas.

21.2 Sintesis

Es una reaccién entre dos sustancias simples y puede ser total o
parcial.

Ejemplo:

H, +Clz . 2Hd
luz

2H, + 0, ___ 2HO

2

energia
eléctrica Toral
co +-L 0, co, Parcial '
2 (compuesta + simple)

CaO + H,O ——~< Ca(OH), (compuesta + compuesta)
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21.3 Sustitucion simple
Es la reaccién entre una sustancia simple y una compuesta, en la
cual la simple hace que un elemento de la compuesta cambie de
lugar.
Ejemplo:

CuSO, + Fe® ——~ FeSO, + Cu°

3HSO, + 2A4l° ——~ AlL(S0,),+ 3H,

21.4 Sustitucion doble

Es la reaccién entre dos sustancias compuestas que intercambian
elementos quimicos o radicales.

Ejemplo:

NaOH + HCI —~< NaCl + HO
NaCl  + AgNO, —= AgCl + NaNO,

21.5 Reaccion reversible

Es aquella reacciéon en la cual se procede en sentido opuesto
simultdneamente.

Ejemplo: la descomposicion térmica de CaCO, en un recipiente
cerrado. Cuando la reaccidn se calienta, ocurre lo siguiente:

CaCO, —, < Ca0 + CO,
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Debido a la presion provocada por la descomposicion y por el calor,
esta también acttia en sentido contrario.

CaO + co —= CaCoO,

2
La reaccion reversible se expresa de la siguiente forma:

CaC03 s—< CaO + C03

La disolucion de sustancias idnicas en agua —por ejemplo, NaCl—,
cuando hay disociacion, se produce del siguiente modo:

NaCl s—< Na* + CI-
NaZSO4 S 2 Na*t + S04

21.6 Oxido-reduccion

Es la reaccion que se realiza para ganar o perder electrones.

Cuando un elemento se oxida, se dice que cedié electrones. Cuando
un elemento se reduce, se dice que los gand.

No puede haber oxidacién si no hay reduccion.

Ejemplo: CuSO, + Zn°® ——~ ZnSO, + Cu°

Lrecibié 2 electrones
cedi6 2

electrones
tiene todos los electrones

valencia + 2 (faltan 2 electrones)
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Zn es el elemento reductor —__ se oxido
Cu es el elemento oxidante >—— se redujo

22. ECUACION QUIMICA

Los fendmenos o reacciones quimicas pueden expresarse graficamente
mediante ecuaciones quimicas. Una ecuacion quimica debe traducir
lo que ocurre en la préctica, cuantitativa y cualitativamente. Una
ecuacién quimica comprende esencialmente dos partes. En la primera
parte, a la izquierda, se colocan los elementos que reaccionan y en la
segunda, a la derecha —que se indica con una flecha—, los productos
resultantes.

En cualquier reaccion, la suma de las masas de las sustancias reactivas
es igual a la suma de las masas de las sustancias resultantes, lo cual
indica que el nimero de dtomos de cada elemento en el primer
miembro es necesariamente igual al nimero de 4tomos de ese mismo
elemento en el segundo miembro.

Ejemplo:
2Na® + 2H,0 ——~< 2NaOH + H,

46g +36g —< 80g+2¢
82g = 8¢

2KCIO, % 30, + 2KCl (cloruro de potasio)

23. TIPOS CLASICOS DE ECUACIONES
QUIMICAS

a) Siempre que hacemos que un 4cido actie con una base, se
forman la sal y el agua.
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Ejemplo:
NaOH + HClI ——~ NaCl + H,O

3 H,S0, + 2 Al(OH),—— AL,(SO,), + 3 H,0
HSO, + Ca(OH), —< CaSO, + 2 H,0

b) Siempre que hacemos que un 4cido acttie con un carbonato,
se forman sal, agua y gas carbonico (CO,).

Ejemplo:
2 HCl + Na,CO, < 2NaCl + H,O0 + CO,
HSO,+ CaCO, ——= CaSO, + HO + CO,

) Siempre que hacemos que un acido actie con un metal no
noble, se forman sal e hidrégeno.

Ejemplo:
2HClI + 2K <2KCl +2H,
HSO, + Zn ——= ZnSO, + H,

24. AGUA DE CRISTALIZACION

Las sales, en la mayoria de los casos, son estables en forma cristalina,
en la cual las moléculas de agua constituyen parte integrante del
cristal.

Debido a este hecho, se encuentran reactivos quimicos incluso en la
forma p. a. (pura para anilisis), que contienen agua de cristalizacion

en la molécula.

La férmula del producto indica el nimero de moléculas de agua.
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Ejemplo:
FeSO, . 7H,0
Na,S,0,.5H,0

AL(SO,), . 18 H,0 (Agua de cristalizacion)
25. SOLUCIONES

Se llama soluciones a las mezclas homogéneas de sustancias simples
o compuestas de las cuales es imposible separar mecanicamente los
constituyentes y cuya composicion puede variar dentro de ciertos
limites, de manera continua.

25.1 Componentes de una solucion

En una solucion, el dispersante recibe el nombre de soluto o disuelto
y el medio dispersante se llama solvente o disolvente.

Se llama solvente al componente de la solucidn que participa en
mayor cantidad.

Se llama soluto al componente de la solucion que participa en menor
cantidad.

25.2 Caracteristicas de una solucion

Las soluciones se caracterizan por lo siguiente:

a) Tienen composicidn variable.

b) Son de propiedades variables.

¢) No son resistentes a procesos fisicos de fraccionamiento.

d) No pueden ser representadas por formulas.
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25.3 Clasificacion de las soluciones

a) soluciones solidas: el solvente es s6lido; el soluto puede ser solido,
liquido o gaseoso.

Ejemplos:

aleaciones metalicas (laton, bronce, etcétera);
amalgama de cobre;
H, disuelto en Pd (paladio) o Pt (platino).

b) soluciones liquidas: el solvente es liquido; el soluto puede ser
sOlido, liquido o gaseoso.

Ejemplo:

salmuera;
agua + alcohol;
CO, disuelto en agua.

¢) soluciones gaseosas: €l solvente es un gas; el soluto puede ser
solido, liquido o gaseoso.

Ejemplo:

el aire, el polvo, el humo;
nubes (vapor de agua, humedad).

Las soluciones también pueden ser clasificadas de acuerdo con las
relaciones entre soluto y solvente:

a) soluciones diluidas;

b) soluciones concentradas;
¢) soluciones saturadas;

d) soluciones sobresaturadas.

171



Con respecto a la naturaleza de las particulas, las soluciones pueden
ser del siguiente modo:

a) soluciones idnicas;

b) soluciones moleculares;

¢) soluciones atomicas (de gases raros o de metales);
d) soluciones coloidales.

26. MEDICION DE LAS SOLUCIONES

Como no es posible representar las soluciones mediante formulas,
ha sido necesario definirlas; es decir, indicar su composicion.

Tenemos dos tipos de medidas:

a) medidas de porcentaje
* porcentaje en peso
* fraccion molar

b) medidas de concentracion
* porcentaje en volumen
* gramos por litro
» normalidad
e molaridad

26.1 Porcentaje en peso

Es el que nos indica la masa en gramos del soluto contenida en 100
gramos de solucion. El porcentaje se calcula de la siguiente manera:

Siendo m la masa del soluto y
m’ la masa del solvente
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Entonces, en m+ m’ existen mg de soluto
en 100 existird un % de soluto, donde

100 m

% en peso = ——
m + m

Ejercicio:

Se disolvieron 50 g de NaOH en 200 g de agua.
Calcular el porcentaje:

m =50¢g
m’ = 200 g
Por lo tanto,
% = 100x50 _ 5.000 _ 20%
50 + 200 250

26.2 Porcentaje en volumen (composicion centesimal
de una solucion)

Esta medida indica la masa del soluto en 100 mL de solucion.

Siendo: m = la masa del soluto en g

m’ = es el volumen de la solucion en mL

Si en m’ mL de solucién existen mg de soluto, en 100 mL de
solucion, ;qué porcentaje en volumen existira?

100 X m

2

m

% en volumen =
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Ejercicio:

Disolvi 50 g de NaOH con agua para obtener 500 mL de solucion.
Calcule el porcentaje en volumen.

m = 50¢g
m’ = 500 mL

% en volumen = 100 x 50 _ 10%

500

Este tipo de solucion se utiliza en el servicio de agua. Asi, para el
tratamiento se preparan soluciones de sulfato de aluminio, cal, etcétera.

Ejercicio:
Un dep6sito de sulfato de aluminio contiene 6 m? de solucion. ;Cuantos

kilos de sulfato de aluminio debo colocar para obtener una solucion
de 5%?

%volumen=5%

m = 7?

m’ = 6.000.000 mL

% = 100Xm i 5= 100xm
m’ 6.000.000

5X6.000.000 = 100 m
100 m = 30.000.000

m = 300.000 g
como 1 kg = 1.000g
Y = 300.000 g
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1 X 300.000

= 300 kilogramos
1.000

y:

Ejercicio:

(Como preparar 200 mL de solucién acuosa con 1% de sulfato de
aluminio?

% onmen = 100Xm m =7
m’ m’ = 200 mL
% = 1%

] = 100X m luego, 1 x 200 = 100 m

200 100 m = 200
m =200 _ >
100

Se toman 2 g de sulfato de aluminio, se los disuelve en agua y se
eleva el volumen a 200 mL, con agua.

26.3 Concentracion en gramos por litro (Cg/L)

Es el tipo de concentracién que nos indica la masa en gramos de
soluto contenida en un litro (o 1.000 mL) de solucién.

dado m = masa del soluto
dado V(L) = volumen en litros

Cg/L = I
V(L)
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Ejercicio:
Disolvi 50 gramos de NaCl en 500 mL de agua.

(Cudl es el Cg/L de la solucién?

Col = M m =50¢
Vi) V(L) =0,5L
50

Cg/L = = 100 g/L
8 05 4

)

26.4 Molaridad

Es el tipo de concentracion que indica el nimero de moles o de
moléculas gramo contenidas en un litro (6 1.000 mL) de la solucidn.

Sea: m la masa del soluto en gramos;
n el nimero de moles del soluto;
M el mol (molécula gramo) del soluto;
V(L) el volumen de la solucidén en litros.

Molaridad = Mr = n
V(L)
N = "
M
m
e M
" v
Luego: Mr ="
M.V(L)
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Ejercicio:

Se disolvieron 66,6 g de sulfato de aluminio comin en 500 mL de
agua. ;Cual es la molaridad de la solucion?

m = 66,6¢g
M = 666¢g

Si tomamos en cuenta que la formula de sulfato de aluminio es Al,
(50,),.18 H,0, veremos que la molécula contiene:

peso atomico

2 X Al - 2 X 27 = 54
3 x S - 3 X 32 = 96
30 x O - 30 x 16 = 480
36 x H - 36 X 1 = 36
Mol = 666g
V(L) =05L
M m_ _ 66,6 _ 66’6=02Mr

r= Mr = =
M Xx V(L) 666 x 0,5 333

26.5 Normalidad

Es un tipo de concentracion que nos indica el nimero de equivalente
gramo de soluto que contiene un litro de solucién. Para calcular la
normalidad de una solucion, se relaciona el nimero de equivalente
gramo de soluto con el volumen total de la solucién expresada en
litros.
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Sea: m la masa del soluto en g
Eq el equivalente gramo
n, el nimero de equivalente gramo
N la normalidad

n

N = ! n,= M entonces,
V(L) Eq
_m

N= Ea luego: N=_™m
V(L) Eq x V(L)

26.6 Equivalente gramo

Se determina el equivalente gramo de elementos y sustancias idnicas
no oxidantes y no reductoras.

a) Equivalente gramo de un elemento
Edelemento = Aomo gramo
valencia del elemento
Ejemplos:
Eqpn, = % = 23 g
Eq Ca = ? = 20 g
Eqg, = %7 =  685g
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27
E = == =9
d41 3 g

b) Equivalente gramo de un acido

Para determinar el equivalente gramo de un 4cido, se divide la molécula
gramo (0 Mol) del 4cido entre el nimero de H ionizables que contiene.

Ejemplos:
_ 36,5 _
Eqy ey = = = 36,5 g
- 98 _
EqH2S04 = 5 = 49 g
E = 28 _ 3266 (dcido ortofosférico)
qH3P 0, 3 008
E. = 1B _ 44,5 g (acido pirofosforico)
qH4P ,0, 4 e p
) Equivalente gramo de una base

Se divide la molécula gramo (o Mol) de la base por el niimero de
grupos OH de ella (o por la valencia del cation).

Ejemplos:
Ednaon = # = 40¢g
Edcaiom), = 7—24 = 378
Eqqi0m), = 7_38 = 268
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- 248 _ Ejemplos:
Eqsniom), 4 62¢
Fe Cl, ——= Fedl,
) . 3 2
d) Equivalente gramo de una sal simple 3.2 =]

Para determinar el equivalente gramo de una sal simple, se divide la Eq
molécula gramo (o0 mol) entre el nimero total de unidades de valencia FeCl,
del catioén (o del anidn).

162,5 _ 1625

Equivalente del KMnO, en un medio acido:

Ejemplos:
2KMnO, + 3HSO, - 2MnSO, + KSO,+ 3 H,0
Eq = % = 95¢g
NaNO, Mn pasa en la reaccion de la valencia +~ 7 a + 2
Eq - 17 _ g, 7-2=5
K.SO, 2 Isg
Eq = —=— = 31,6 g (acido)
Eq = 1625 _ 5496, KMnO; = s
FeCl,
342
Eq - Y = 78 Equivalente del KMnO, en un medio basico
AL(SO,), 6 q s
2KMnO, + HO — =< 2KOH + 2MnO, + 30
e) Equivalente gramo de sustancias oxidantes o reductoras
Mn pasa de la valencia + 7a + 4
Para determinar el equivalente gramo de una sustancia oxidante o 7 — 4 = 3
reductora, se divide la molécula gramo (o mol) de dicha sustancia 158
entre la variacién total de valencia que pueda sufrir el elemento de Eqgrno = = = 52,66 g (basico)
4

valencia variable existente en dicha sustancia.
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Ejercicio:

Se disolvieron 12 g de NaOH en agua destilada y se completé el
volumen hasta un litro con agua destilada. ;Cual es la normalidad de
la solucion?

— m
Eq x V(L)
m=12g
40 IxNa=1x23=23
E = 2 =40
INaOH & IX0 =1x16= 16
IxH =1x 1= _1
Vi) = 1 Mol = 40
N=-12__ 3N
40 x 1
Ejercicio:

Se disolvieron 9,8 g de H,SO, en agua destilada y se completo el
volumen hasta 2.000 mL con agua destilada. ;Cual es la normalidad
de la solucion?
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Ejercicio:

Se prepar6 una solucion de 0,1 N con 9,48 g de KMnO, para oxidar
en medio 4cido. ;Cuantos litros de solucion se prepararon?

m = 948 ¢
EqKMnO, = %9 - 31,6¢
VL) = 7
N = 0IN

m 0]=_ 248

= —— — 0,]=—2""— entonces, 3,16 X V(L) = 9,48
Eq. V(L) 31,6 X V(L)

Vi) = 29— 3liros
3,16

26.7 Factor de correccion

El factor de correccidn se obtiene de la siguiente manera:

fe = N. real _ mL tedricos cantidad real del soluto

N. teoric mL real cantidad teorica del soluto
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27. DISOLUCION CON O SIN REACCION

En la practica, muchas disoluciones se verifican mediante reacciones
quimicas.

HCl + HO = HO*" + C10-
cl, + HO = HClI + HCI0
NH, + HO = NH ,OH

etcétera.

Algunos ejemplos de disolucién son los siguientes:

yodo en el tetracloruro sin reaccion;
azufre en el sulfato de carbono;
grasas en el éter, etcétera.

Todos los ejemplos anteriores son de soluciones verdaderas, en las
cuales las particulas de soluto dispersas en el solvente son menores a
0,001 pm (micrémetro) (um = milésima parte del milimetro).

28. SUSPENSION

Cuando hacemos hervir el gas carbonico (CO,) en agua de cal, se
produce una formacion de pequeiias particulas de carbonato de calcio
(CaCO,). Dichas particulas permanecen suspendidas y dan al agua
un aspecto lechoso (suspension).

Las suspensiones pueden ser de los tipos siguientes:
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28.1 Concentradas

En las suspensiones ordinarias las particulas pueden observarse a
simple vista y, por lo tanto, tienen didmetro mayor a 0,1 pum
(microscopicas y macroscopicas).

Ejemplo:

Se coloca un polvo fino e insoluble en un liquido y se agita.

28.2 Ultramicroscopicas

Se llama ultramicroscopicas a las particulas no visibles a simple
vista, menores que 0,1 pm.

SISTEMAS DIMENSION DE LAS PARTICULAS
1. Soluciones verdaderas Menores que 0,001 um
2. Suspensiones | Ultramicroscépicas
(coloidales) 0,001 pm a 0,1 um
Concentradas
(microscépicas o Mayores que 0,1 pm

macroscopicas)

Suspensiones coloidales (soluciones falsas) o soluciones coloidales
son sistemas dispersos en que las particulas en suspension varian
entre 0,001 pum y 0,1 pm; reciben el nombre de coloides.

Ejemplos de coloides:

a) Constituidos por una sola molécula (moléculas gigantes)
Ejemplo: las proteinas (como la clara de huevo).
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b) Constituidos por agregados de atomos
Ejemplo: oro coloidal, plata coloidal, platino coloidal, etcétera.

c¢) Constituidos por conglomerados de moléculas
Ejemplo: mayonesa, silice coloidal, aceite de higado de bacalao,
etcétera.

Observaciones: los s6lidos dispersos en liquidos pueden dar como
resultado la formacion de liquidos o de sélidos.

Los liquidos reciben el nombre de soles y, cuando el dispersante es
el agua, se conocen como hidrosoles.

Ejemplos: tintas, gomas de almidon, etcétera.

Los s6lidos reciben el nombre de gel y cuando el dispersante es el
agua, se conocen como hidrogel.

Ejemplos: jaleas, gel silico, hidroxido de aluminio, etcétera.

Cuando el liquido dispersante penetra en la misma estructura de la
fase dispersa —es decir, cuando las particulas absorben el liquido
dispersante y, en consecuencia, no pueden ser reconocidas en el
microscopio— los coloides reciben el nombre de emulsoides.

29. SOLUCION COLOIDAL

Cuando estudiamos las soluciones y las suspensiones quedd implicito
que es posible distinguir ficilmente una solucion (mezcla homogénea)
de una suspension (mezcla heterogénea). Sin embargo, esta distincion
no es exacta, pues existen otros sistemas que no son claramente
homogéneos ni heterogéneos. Tales sistemas son intermediarios y se
conocen como coloidales.
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Entre las suspensiones gruesas y las soluciones existe una region en
la cual las particulas dispersas son tan pequefias que no constituyen
una fase nitidamente separada y, a la vez, no son lo suficientemente
pequefias como para formar una solucion.

Las lineas limitrofes entre soluciones y coloides, y entre coloides y
fases discretas no son rigurosamente fijas, puesto que siempre es
posible una graduacion del tamafio de las particulas. Definimos a la
solucion coloidal como un sistema disperso en el cual las particulas
en suspension varian entre los limites de 107 cm (0,001um) y 10+
cm (0,1pm).

29.1 Tipos de coloides

Aunque la solucion coloidal se define en funcion del tamafio de las
particulas, el tamafio no guarda relacion con la constitucién de las
particulas; asi, podemos tener particulas formadas por los siguientes
elementos:

1) Moléculas aisladas (moléculas gigantes):
las proteinas (tales como la clara de huevo);
azucares complejos (almidon).

2) Conglomerados de atomos:
oro, plata, platino coloidal.

3) Conglomerados de moléculas:
mayonesa;

silice coloidal;

aceite de higado de bacalao.
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29.2 Tipos de soluciones coloidales

La clasificacion de las soluciones coloidales se realiza sobre la base
del estado de adicion de las fases componentes, a pesar de que estas
no puedan distinguirse a simple vista cuando el coloide esta formado.

Segun lo expuesto anteriormente, los coloides se clasifican del
siguiente modo:

1) Soles

Un sélido es dispersado por un liquido, de manera que este forma la
fase continua y los fragmentos de so6lido (particulas), la fase
discontinua.

2) Gel

Es un tipo no comun de coloide en el cual un liquido contiene un
solido en un reticulo fino que se dilata a través del sistema. Ambas
fases, la solida y la liquida, son continuas.

Ejemplos: jaleas, gelatinas, hidr6xido de aluminio, etcétera.
3) Emulsiones

Son soluciones coloidales en las cuales un liquido esti disperso en
otro.

Ejemplo: la leche. La leche esta formada por glébulos de grasa en
solucién acuosa.

4) Aerosol

Es una solucion coloidal que se obtiene de la dispersion de un s6lido
€n un gas.
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Ejemplo: el humo del cigarro (sélido + gas), pulverizacién de DDT
(liquido + gas).

30. PROPIEDADES DEL ESTADO COLOIDAL
30.1 Difusion

Los coloides se obtienen de membranas porosas (pergamino animal
o vegetal). Las sustancias disueltas atraviesan las membranas (dialisis);
sin embargo, las particulas en suspension quedan retenidas.

30.2 Efecto de Tyndall

Cuando se hace pasar un rayo luminoso a través de una solucion
verdadera y de una suspension coloidal,

Figura 16

Rayo
luminoso
Solucién Suspension
coloidal

si se observa la dispersion coloidal de manera perpendicular a la luz
y contra un fondo oscuro, se comprueba la existencia de puntos
brillantes que resultan de la difusion luminosa en las particulas
coloidales, lo contrario de lo que ocurre en la solucion verdadera.
Este fendmeno se conoce como efecto de Tyndall.
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30.3 Movimiento browniano

Las particulas de los coloides estdn en constante movimiento debido
al movimiento molecular del dispersante.

30.4 Propiedades eléctricas

Muchas particulas de los coloides, al absorber iones, quedan cargadas
de electricidad. Estos coloides reciben el nombre de coloides
protegidos.

31. PRECIPITACI{)N DE LOS COLOIDES.
COAGULACION

La adicion de sustancias electroliticas a los coloides puede neutralizar
sus cargas eléctricas protectoras y, como consecuencia, las particulas
se reunen y dan como resultado la precipitacion. Este fenomeno se
llama coagulacion de coloide.

Se debe remarcar que cuanto mayor sea carga eléctrica del ion
neutralizador, mayor sera la capacidad coagulante.

Esta es una de las razones por las cuales el sulfato de aluminio se
utiliza como coagulante del agua.
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32. TEORIA DE LA COAGUL{&CI()N E
IMPORTANCIA DEL pH OPTIMO DE

FLOCULACION
Figura 17
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El sulfato de aluminio actda con la alcalinidad propia (o agregada)
del agua:

AL(SO,), + 3 Ca (HCO,), < 2 Al (OH), + 3 CaSO, + 6 CO,
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para producir asi el hidroxido de aluminio, que es un hidréxido
anfotero; es decir, que puede ionizar como un compuesto 0 un
compuesto basico positivo, dependiendo principalmente de la
concentracion hidrogénica (pH).

Asi, cuando el pH es muy bajo:
[H"] alta

Al (OH), == Al (OH),” + (H* + OH’)
O bien

AIOH** + 2(H" + OH) ...
O bien

Al*** + 3(H" + OH).
Cuando el pOH es muy bajo:

[OH7] alta
Al (OH), s=—= Al (OH),0- + (H* + OH) ....
O bien
Al(OH)O,; + 2(H* + OH) ....
O bien
AlO; + 3(H* + OH’)

En el primer caso, la acidez presente neutraliza el OH~ y forma sales
de aluminio que disocian.

En el segundo caso, los aluminatos (AlO, ), solubles, se forman en
zonas alcalinas.
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Por ello es importante el pH 6ptimo de floculacién, que determina el
campo isoeléctrico (carga cero) del codgulo y la mayor posibilidad
de reunion de los codgulos para formar el mejor fléculo.

33. pH. POTENCIAL DE HIDROGENO.
INTRODUCCION

En 1887, Swante Arrhenius observd que las soluciones cuyo
comportamiento es anormal en relacion con las leyes de Raoult y
Vant-Hoff, a diferencia de las que obedecen a estas leyes, presentan
también la particularidad de dejarse atravesar por la corriente eléctrica.
A partir de ese hecho afirm6 que las moléculas de las sustancias
cuyas soluciones son conductoras de corriente eléctrica cuando estan
disueltas, sufren una separacion y originan atomos o grupos de 4tomos
dotados de carga eléctrica positiva y negativa.

Arrhenius llamo a esta separacion disociacion electrolitica o ionizacion
y a las particulas asi formadas, iones.

De acuerdo con esta teoria, la molécula del NaCl, por ejemplo, se
descompone en iones positivos de Na™ y en iones negativos de CI-
cuando esta en solucion. Para representar la disociacion electrolitica

(o i6nica) de la sal se escribe simplemente lo siguiente:

NaCl >—= Na* + CI
El signo s—< representa la reversibilidad de la disociacion.
Para otros electrolitos:

HClI >=—= H* + CI
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H2S04 < 2H* + S04”
NaOH >==<  Na* + OH
Ca(OH), >—=< Ca** + 2 OH
La propia agua experimenta, aunque en proporciones muy reducidas,

una disociacion que podriamos representar mediante la siguiente
ecuacion:

HO s—= H" + OH

33.1 Equilibrio i6nico

Utilicemos un electrolito AB binario cuyo equilibrio representaremos
del siguiente modo:

AB s=< AY + B-

La experiencia demuestra que si AB fuera un electrolito débil —es
decir, si su grado de disociacion fuera relativamente bajo—, la ley
de Gildberg-Waage se podria aplicar en este equilibrio. Si aplicamos
dicha ley tenemos:

[A*] [B]
2y

En las soluciones de electrolitos débiles, una vez que se ha alcanzado
el estado de equilibrio AB s=—< A* + B-, la relacién entre el
producto de las concentraciones ionicas y la concentracion del

electrolito no disociado es constante.

(K = constante de disociacion)
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El examen de tal expresion revela que al aumentar la concentracion
de uno de los iones en equilibrio; por ejemplo,

[B] a la ecuacion reversible AB =< A" + B, habra una reaccion
de derecha a izquierda y, en consecuencia, aumentara la concentracion

del electrolito no disociado.

En efecto, si K permaneciera constante en la relacion

[A"] [B]
7V

cuando aumente [B-] también deberia aumentar [AB], lo cual solo es
posible con la reaccién

A* + BB ——~< AB
En otras palabras, cuando se agregan iones [B7] a una soluciéon
electrolitica de [AB], las moléculas nuevas [AB] se forman a expensas

de una parte de [A*] ya existente en la solucion.

Por lo tanto, cuando se agregan iones [B] a la solucién del electrolito
[AB], la ionizacion de [AB] retrocede.

En resumen, se puede generalizar lo siguiente:

Cuando a la solucion de un electrolito se le ariade otro que tenga un
ion comun con el primero, este impide su ionizacion.

Y en conclusion:

Cuando a la solucion de un electrolito se suma la concentracion de
uno de los iones en equilibrio, la concentracion del otro debe disminuir.
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3) log, 32=y 4)
5) log,2.401 =y 6)
7 log,343 =y 8)
9 log,x=-025 10)
11) log, 64 =2 12)
13) log, 625 = 4 14)

log,81 =y
log,x =3
logzjx =-0)5
log, x = —-0,25
log 27 =3
log,2 =2

12.3 Logaritmos decimales o logaritmos ordinarios

Se llaman logaritmos decimales u ordinarios o de Briggs a los

logaritmos de base 10.

Se llaman ordinarios porque son los que se utilizan comiinmente.

Otro sistema de logaritmos, muy utilizado en Matemaética superior,
es el sistema de logaritmos neperianos o hiperbdlicos o incluso
naturales, creado por John Napier, el matematico escocés introductor
de los logaritmos. El les atribuye como base el siguiente nimero:

e = 2,7182818284590...........

130

CAPITULO 2

NOCIONES DE QUIMICA





