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INTRODUCCIÓN

La química es una rama de las ciencias que estudia la materia y los cambios que ocurren en ella. Esto no  sólo es importante para quienes trabajarán en carreras en las cuales los conocimientos de la química son esenciales, sino para quienes están interesados en el mundo que les rodea. Por ejemplo considere algunos de los tópicos que son de interés hoy en día: medio ambiente, fuente de energía, producción de alimento y medicina. Estas son las cosas por las cuales la química se preocupa.
Dentro del plan de estudios de Ingeniería Electromecánica se incluye la enseñanza de la química como una parte de la ciencia cuyos conocimientos le serán de utilidad para comprender los procesos químicos de su entorno y principalmente los cambios que experimenta la materia.
Este manual tiene como propósito acercar al alumno que inicia su educación superior, al maravilloso mundo de la química, empleando un lenguaje sencillo, tratando conocimientos básicos, esperando lograr que sea atractiva para el alumno y cumpla su función de material de apoyo didáctico en el proceso enseñanza-aprendizaje durante el curso de nivelación.

Dentro de la estructura del manual aparecen ejemplos que permiten una mejor comprensión de los contenidos desarrollados, además de ejercicios propuestos que permitan al alumno valorar su grado de aprendizaje.

Todas las sugerencias y críticas encaminadas hacia la mejora de éste manual, son bienvenidas; y pueden hacerse llegar a la academia de Ciencias Básicas, del Instituto Tecnológico Superior de Nuevo Casas Grandes.

Ing. Claudia De La O Ramos

Q.Br. Cristina Azumendi Ruiz

1 Materia y Energía.
1. 1 Química.
La química es el estudio de la materia y los cambios que ocurren en ella. Es el estudio de las sustancias especialmente de su estructura, composición, propiedades y sus transformaciones.

1.2 Clasificación de la materia.
La Materia es todo lo que ocupa espacio y tiene masa. La materia incluye lo que se puede ver y tocar (como el agua, la tierra y los árboles) y lo que no se puede ver ni tocar (el aire).  Así pues, todo en el universo tiene una conexión química.
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Figura 1.1 Clasificación de la materia
1.3 Los tres estados  de la materia.
Todas las sustancias pueden existir en tres estados: sólido, líquido y gaseoso.

Como se muestra en la figura 1.2, los gases difieren de los líquidos y sólidos en la distancia que media entre las moléculas. En un sólido (c) las moléculas se mantienen juntas de manera ordenada, con escasa libertad de movimiento. Las moléculas de un líquido (b) están cercas unas de otras, sin que se mantengan en una posición rígida, por lo que pueden moverse. En un gas (a), las moléculas están separadas entre si por distancias grandes en comparación con el tamaño de las moléculas mismas. 
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Figura 1.2 Estados de la materia                          
1.4 Cambios de estado de la materia.
Son posibles las conversiones entre los tres estados de la materia sin que cambie la composición de la sustancia. Al calentar un sólido (por ejemplo, el hielo) se funde y se transforma en líquido (agua). La temperatura en la que ocurre esa transición se denomina punto de fusión. Su calentamiento adicional convierte al líquido en gas. Esta conversión sobreviene en el punto de ebullición del líquido.

Por otra parte, el enfriamiento de un gas hace que se condense en la forma de líquido. Al enfriar adicionalmente este líquido se congela a su forma sólida. 
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Figura 1.3 Cambios de estado de la materia 

1.5 Cambio físico y cambio químico de la materia.
Los cambios de la materia se pueden diferenciar unos de otros de acuerdo con el tipo de transformación que se efectúa en la estructura de la misma, estos pueden ser: físicos y químicos.
Cambio Físico. En este tipo de cambio, la materia no se transforma en otra diferente, solo experimenta un cambio en su estado de agregación, forma, tamaño, o estado de movimiento. Por ejemplo, el agua líquida al evaporarse sigue siendo agua, un resorte al estirarlo cambia de tamaño.

Cambio Químico. En él, la materia se transforma en otra. Los elementos presentes se combinan de una manera distinta a la inicial, formando otro tipo de compuesto. Por ejemplo, al quemar carbón mineral, se produce bióxido de carbono, diferente al carbón original. 
Ejercicio propuesto. Identifique según la observación  si es cambio físico o  cambio químico.

	OBSERVACION
	CAMBIO FÍSICO
	CAMBIO QUÍMICO

	FUSION DEL HIELO
	
	

	CORTE DE UN DIAMANTE
	
	

	CONVERSION DEL VINO EN VINAGRE
	
	

	COMBUSTIÓN DE LA GASOLINA
	
	

	DESLUSTRE DE LA PLATA
	
	

	AZUCAR DISUELTA EN AGUA
	
	

	GERMINACION DE UNA SEMILLA
	
	


1.6 Propiedades físicas y químicas de la materia.
El azúcar, el agua y el aluminio son sustancias distintas. Toda sustancia posee propiedades específicas que no dependen de la cantidad de la sustancia. Las propiedades que pueden emplearse para identificar o caracterizar una sustancia se conocen como propiedades características. Se subdividen en dos categorías: propiedades físicas y propiedades químicas. 
Propiedades Físicas. Son las propiedades que la identifican sin producir un cambio en la composición de la sustancia. No dependen de la cantidad de la misma. El color, olor, densidad, punto de fusión, punto de ebullición, lustre metálico, ductilidad, maleabilidad y viscosidad, son todas ellas propiedades físicas características.
Propiedades Químicas. Son las propiedades que se relacionan con la manera en que cambia la composición de una sustancia, o como interacciona esta con otras sustancias. Las propiedades químicas incluyen la tendencia a reaccionar con diversas sustancias, a enmohecerse, corroerse, explotar o actuar como veneno o como carcinógeno.
Las propiedades físicas y químicas características (las que se emplean para identificar una sustancia se llaman también propiedades intensivas. Las propiedades extensivas de una sustancia dependen de la cantidad de muestra, incluyen las mediciones de masa, volumen y longitud. Las propiedades intensivas ayudan a identificar o caracterizar una clase particular de materia; las propiedades extensivas se relacionan con la cantidad que está presente.
1.7 Energía.
La energía se define como la capacidad para efectuar un trabajo o transferir calor. Se realiza trabajo cuando se mueve una masa a través de una distancia, entre las formas comunes de energía están la luz, el calor, la energía eléctrica, la energía mecánica y la energía química. La energía se puede convertir de una forma a otra. Cada una de las diversas formas de energía se puede clasificar como energía potencial o como energía cinética 

Energía  potencial. Es la energía almacenada es la energía que posee un objeto debido a su posición o a su composición química. La gasolina y el azúcar de mesa poseen energía potencial debido a su composición química.
Energía Cinética. Es la energía de movimiento. Desde el punto de vista matemático la energía cinética es igual a la mitad de su masa multiplicada por el cuadrado de la velocidad.  Conforme un automóvil estacionado comienza a bajar por una colina, la energía potencial se transforma en energía cinética.
2  Estructura atómica.
Modelos atómicos  se fueron presentando en explicación a la estructura atómica a través del tiempo estos modelos que a continuación se presentan son los mas relevantes.
El modelo atómico de Dalton (1803) introduce la idea de la discontinuidad de la materia, es decir,  la materia está dividida en unas partículas indivisibles e inalterables, que se denominan átomos. Su modelo atómico es comparado con una bola de billar.
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El modelo atómico de Thomson(1904), también conocido como el modelo del pudín de pasas. La idea básica que introdujo Joseph Thomson para formular el modelo era que los átomos poseen electrones, pero sostenía que estos se encontrarían girando alrededor de un núcleo centrales una teoría sobre la estructura atómica en la cual se, descubridor del electrón
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El modelo atómico de Rutherford (1911)  fue históricamente importante, en la comprensión de la materia. Enuncia que en el  núcleo se concentraría toda la carga positiva del átomo y casi toda la masa, y su tamaño debía ser muy pequeño en comparación al de todo el átomo. Según Rutherford, las órbitas de los electrones no están muy bien definidas y forman una estructura compleja alrededor del núcleo, dándole un tamaño y forma algo indefinidos.



El modelo atómico de Bohr (1916) propone que  los electrones giran en órbitas circulares alrededor del núcleo, describe al átomo de hidrógeno con un protón en el núcleo, y girando a su alrededor un electrón



El modelo atómico de  Schrodinger (1926) se dispone ya de un modelo de átomo plenamente cuántico, donde han desaparecido dos conceptos básicos de los  modelos anteriores. Los electrones no son considerados como partículas sino como ondas. No existen órbitas electrónicas sino orbitales
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Con la complicada teoría que se conoce ahora como mecánica cuántica, es posible calcular la probabilidad de encontrar un electrón en lugares específicos dentro de un átomo o molécula. El desarrollo de esta teoría durante la década de 1920 es el resultado de las contribuciones de destacados científicos, entre ellos Einstein, Planck, de Broglie, Bohr, Schrodinger y Heisenberg.

Los múltiples descubrimientos que tuvieron lugar desde la época de Dalton hasta Schrodinger, nuestra comprensión del átomo ha cambiado en forma considerable, habiendo surgido un modelo del átomo más acertado, aunque más complejo
2.1 Conceptos relativos al átomo.
Átomo. Un átomo es  la partícula más pequeña de un elemento que puede participar en una reacción química. Constituido esencialmente por tres partículas subatómicas: electrón, protón y neutrón
Número atómico. Es el número de protones localizados en el núcleo del átomo de un elemento. El número atómico de un elemento además de indicarnos la cantidad de protones, nos señala la cantidad de electrones, que es igual a la de protones para que el átomo sea eléctricamente neutro.

Número de masa. E número de masa de un átomo es igual a la suma de protones más el de neutrones que existen en su núcleo.

A =  Z + N

Isótopos. Átomos de un mismo elemento con igual número de protones pero diferente número de neutrones.

Ejemplos.  
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                                                               Número de protones (z): 10

                                                               Número de neutrones (N): 12
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                      Número de masa (A):_______ 
                                                               Número de protones (z): _____
                                                               Número de neutrones (N):_____
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                            Número de masa (A):_______ 
                                                               Número de protones (z): _____
                                                               Número de neutrones (N):_____
                      
Masa atómica o peso atómico. Actualmente se define la unidad de masa atómica (uma) como 1/12 de la masa del 12C. La masa atómica relativa, también llamada peso atómico, de un elemento es la relación entre su masa y la unidad de masa atómica.

El valor que asignamos a la masa atómica de un elemento es la media ponderada de las masas atómicas de todos sus isótopos teniendo en cuenta la abundancia relativa de cada uno de ellos.

3  Mecánica cuántica. 
El estudio de fenómenos a escala microscópica mediante las hipótesis de la cuantización de la energía y la dualidad onda-partícula fue desarrollado bajo el nombre de Mecánica Cuántica por Erwin Schrödinger, Werner Heisenberg, Paul Dirac, y otros alrededor de 1925-1926.  A partir de 1930 la mecánica cuántica se aplicó con mucho éxito a problemas relacionados con núcleos atómicos, moléculas y materia en estado sólido. La mecánica cuántica hizo posible comprender un extenso conjunto de datos. La posición probable de un electrón esta determinada por cuatro parámetros cuánticos.
3.1 Números Cuánticos.
Número Cuántico principal “n”. Debe tener un valor entero, n = 1,2, 3,etc. Indica los niveles de energía.
Número Cuántico Azimutal o Secundario “ℓ”. Puede tener valores enteros desde 0 hasta n-1 para cada valor de n. Define la forma orbital. El valor de “ℓ” para un orbital se designa por las letras s, p, d y f que corresponden a valores de “ℓ” de 0, 1, 2 y 3 respectivamente.

Número Cuántico Magnético “m”. Puede tener valores entre “ℓ” y “-ℓ” incluyendo el cero. El número de electrones por sub-nivel depende del valor de “m”.

m = 2ℓ +1

Número Cuántico Spin “s”. Determina el giro del electrón en su propio eje. Existen dos formas de giro o spin de igual velocidad y sentido contrario, con dos valores posibles de +1/2  ó  –1/2.

Si combinamos los valores posibles de los cuatro números cuánticos se obtienen los datos que se pueden apreciar en la tabla 3.1 que se muestra a continuación.
 Números Cuánticos
	Número

cuántico
	Valor de ℓ

ℓ=0...(n-1)
	Identidad de

subniveles
	Número de

orbitales

m=2ℓ+1
	Población de

electrones
	Cantidad de electrones

Por nivel

	1
	0
	s
	1
	1s2
	2

	2
	0

1
	s

p
	1

3
	2s2
2p6
	8

	3
	0

1

2
	s

p

d
	1

3

5
	3s2
3p6
3d10
	18

	4


	0

1

2

3
	s

p

d

f
	1

3

5

7
	4s2
4p6
4d10
4f14
	32


Tabla 3.1 Números cuánticos.
3.2  Configuraciones electrónicas.
Se le llama configuración electrónica a la distribución que se hace de los electrones de un átomo en niveles, sub-niveles y orbítales siguiendo los principios de la mecánica cuántica, para lo cual se debe tener en cuenta lo siguiente:

a) Principio de exclusión de Pauli.
Establece que un orbital puede contener un máximo de dos electrones y que ellos deben tener spines opuestos.

b) Regla de Hund.
Dice que los electrones en los sub-niveles presentan des-apareamiento máximo y los electrones no apareados tienen el mismo spin.

c) Principio de edificación progresiva o regla de las diagonales.
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3.3  Tipos de configuración electrónica.
a) Algebraica o simbólica.
Si14 = 1s2 2s2 2p6 3s2 3p2
K 19 = 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s1
b) Diagrama energético o diagrama de orbitales.

 
Si14 =  ____   ____   ____   ____   ____   ____   ___   

            1s        2s       2px     2py      2pz       3s     3px    3py       3pz

K 19 =  ____   ____   ____   ____   ____   ____   ___   

             1s        2s       2px     2py      2pz       3s     3px    3py       3pz     4s
c) Abreviada o Kernel.
Si14 = (Ne) 3s2 3p2
K19 = (Ar) 4s1 
Ejercicio propuesto.

1. Escriba la configuración electrónica en los tres tipos de los siguientes elementos:
	ELEMENTO


	ALGEBRAICA

O

SIMBOLICA
	DIAGRAMA

DE

ORBITALES
	ABREVIADA 

O 

KERNEL

	Ne

	
	
	

	
Sc
Cu
	
	
	

	Se
	
	
	


4 Tabla periódica de los elementos.                                                                                   
Es la clasificación de los elementos químicos  colocados horizontalmente en orden creciente de su número atómico. La tabla de Mendeleïev condujo a la tabla periódica actualmente utilizada.

	Tabla periódica de los elementos

	Grupo
	1
	2
	
	3
	4
	5
	6
	7
	8
	9
	10
	11
	12
	13
	14
	15
	16
	17
	18

	
	I
	II
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	III
	IV
	V
	VI
	VII
	VIII

	Periodo
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	1
	1
H
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	2
He

	2
	3
Li
	4
Be
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	5
B
	6
C
	7
N
	8
O
	9
F
	10
Ne

	3
	11
Na
	12
Mg
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	13
Al
	14
Si
	15
P
	16
S
	17
Cl
	18
Ar

	4
	19
K
	20
Ca
	
	21
Sc
	22
Ti
	23
V
	24
Cr
	25
Mn
	26
Fe
	27
Co
	28
Ni
	29
Cu
	30
Zn
	31
Ga
	32
Ge
	33
As
	34
Se
	35
Br
	36
Kr

	5
	37
Rb
	38
Sr
	
	39
Y
	40
Zr
	41
Nb
	42
Mo
	43
Tc
	44
Ru
	45
Rh
	46
Pd
	47
Ag
	48
Cd
	49
In
	50
Sn
	51
Sb
	52
Te
	53
I
	54
Xe

	6
	55
Cs
	56
Ba
	*
	71
Lu
	72
Hf
	73
Ta
	74
W
	75
Re
	76
Os
	77
Ir
	78
Pt
	79
Au
	80
Hg
	81
Tl
	82
Pb
	83
Bi
	84
Po
	85
At
	86
Rn

	7
	87
Fr
	88
Ra
	**
	103
Lr
	104
Rf
	105
Db
	106
Sg
	107
Bh
	108
Hs
	109
Mt
	110
Ds
	111
Rg
	112
Uub
	113
Uut
	114
Uuq
	115
Uup
	116
Uuh
	117
Uus
	118
Uuo


	Lantánidos
	*
	57
La
	58
Ce
	59
Pr
	60
Nd
	61
Pm
	62
Sm
	63
Eu
	64
Gd
	65
Tb
	66
Dy
	67
Ho
	68
Er
	69
Tm
	70
Yb
	
	

	Actínidos
	**
	89
Ac
	90
Th
	91
Pa
	92
U
	93
Np
	94
Pu
	95
Am
	96
Cm
	97
Bk
	98
Cf
	99
Es
	100
Fm
	101
Md
	102
No
	
	


	Alcalinos
	Alcalinotérreos
	Lantánidos
	Actínidos
	Metales de transición

	Metales del bloque p
	Metaloides
	No metales
	Halógenos
	Gases nobles


4.1 Grupos.
A las columnas verticales de la Tabla Periódica se les conoce como grupos. Hay 18 grupos en la tabla estándar (8A y 8B). La distribución de los elementos en la tabla periódica proviene del hecho de que los elementos de un mismo grupo poseen la misma configuración electrónica en su capa más externa.  Todos los elementos que pertenecen a un grupo tienen la misma valencia, y por ello, tienen características o propiedades similares entre si. 
Por ejemplo los elementos en el grupo IA tienen valencia de 1 (un electrón en su último nivel de energía) y todos tienden a perder ese electrón al enlazarse como iones positivos de +1. Los elementos en el último grupo de la derecha son los Gases Nobles, los cuales tienen su último nivel de energía lleno (regla del octeto) y por ello son todos extremadamente no-reactivos.

Los grupos de la Tabla Periódica, numerados de izquierda a derecha son:

Grupo 1 (IA): los metales alcalinos 

Grupo 2 (IIA): los metales alcalinotérreos
Grupo 3 al Grupo 12: los metales de transición

Grupo 13 (IIIA): térreos 
Grupo 14 (IVA): carbonoideos 

Grupo 15 (VA): nitrogenoideos 

Grupo 16 (VIA): los calcógenos o anfígenos 

Grupo 17 (VIIA): los halógenos 
Grupo 18 (Grupo VIII): los gases nobles
4.2 Periodos.

Las filas horizontales de la Tabla Periódica son llamadas períodos. Contrario a como ocurre en el caso de los grupos de la tabla periódica, los elementos que componen una misma fila tienen propiedades diferentes pero masas similares: todos los elementos de un período tienen el mismo número de orbitales. Siguiendo esa norma, cada elemento se coloca de acuerdo a su configuración electrónica. El primer período solo tiene dos miembros: hidrógeno y helio, ambos tienen solo el orbital 1s. La tabla periódica consta de siete períodos.

4.3 Metales, no metales y metaloides.
Cuando los elementos se clasifican de acuerdo a sus características físicas y químicas, se forman dos grandes grupos. Existe una línea en zig-zag que inicia donde se localiza el boro (B) y termina en el lugar ocupado por el astatino (At) y que divide a los elementos en metales y no metales. Los elementos localizados a la derecha de esa línea corresponden a los elementos no metálicos y los situados a la izquierda son metálicos. A los elementos vecinos a la línea divisoria, con excepción del aluminio, se les conoce como metaloides o semimetales.
Metales. Son reconocidos por sus propiedades físicas, como el brillo metálico, conductividad eléctrica y térmica, dureza, ductilidad y maleabilidad. Tienden a perder electrones. En los metales del mismo periodo es más reactivo  el que tiene un número menor de electrones en su capa externa (capa de valencia).
No metales. Son elementos que tienden a ganar electrones para completar su capa externa  con ocho y, así lograr una configuración estable de gas noble. Son más reactivos los de menor número atómico.

Metaloides. Sus propiedades son intermedias entre los metales y los no metales.

4.4 Bloques de la tabla periódica.

La tabla periódica de los elementos se puede dividir en bloques de elementos según el orbital que estén ocupando los electrones más externos. En el diagrama se muestran los bloques en los que se divide la tabla periódica estándar.




Figura 4.1 Bloques de la tabla periódica
Bloques s-p. A este bloque pertenecen los elementos que se encuentran en los grupos del IA al VIIIA. También se les conoce como representativos, debido a que en cada grupo se encuentran elementos cuya configuración electrónica en la capa externa es similar, ocupando los electrones de valencia los orbitales ns o np.
Bloques d-f. Este bloque esta formado por los elementos de transición. Son los elementos que tienen incompletos los orbitales d o f, dividiéndose en dos categorías: los del bloque d o elementos de transición principal, y los del bloque f o elementos de transición interna.

4.5 Número de oxidación (estado de oxidación de los elementos).

El número de oxidación es un número entero positivo o negativo que indica la capacidad de combinación de los elementos. Si el número es positivo, el elemento pierde electrones; y si es negativo, los gana. En compuestos covalentes, donde los átomos de los elementos comparten los electrones de enlace, el número de asignación negativo se asigna al átomo más electronegativo. Estos valores son indispensables para escribir las fórmulas y los nombres de compuestos.
En general, los metales tienen números de oxidación positivos, ya que tienden a ceder sus electrones externos, los metales de transición presentan varios números de oxidación, ya que no sólo se enlazan con los electrones del nivel externo sino que también lo hacen con electrones de niveles internos.

Los no metales presentan números de oxidación positivos y negativos; negativos cuando se unen con metales y positivos cuando se unen entre ellos.
En general podemos  decir que el mayor número de oxidación positivo que pueden presentar los elementos corresponde al número de grupo al que pertenecen. Y en el caso de los no metales, el numero de oxidación negativo que presentan es igual al numero de electrones que necesitan ganar para tener la configuración electrónica del próximo gas noble.

Reglas generales para la determinación de los números de oxidación de los átomos en los compuestos o iones:
1.- El número de oxidación de un elemento en estado puro, es decir, sin combinar, es igual a cero. Ejemplo, H2, Mg, Na , O2.

2.- El número de oxidación del hidrógeno en la mayoría de los compuestos es de +1 (HCl, H2O, HNO3), excepto cuando forma hidruros metálicos, donde su número de oxidación es de –1 (LiH, BeH2, AlH3).

3.- El número de oxidación del oxígeno en los compuestos generalmente es de –2 (H2O, MgO, CO2), con excepción de cuando forma peróxidos, en los que presenta número de oxidación de –1 (H2O2, MgO2, K2O2).

4.- El número de oxidación de los metales alcalinos es de +1; el de los alcalinotérreos de +2, mismo que presentan el zinc y el cadmio, y de +3 para el aluminio.

5.- La suma algebraica de los números de oxidación de los elementos que integran la fórmula de un compuesto es igual a cero. Ejemplo: HCl = H1+ Cl1- = +1-1 = 0,  H2O = H2+O2- = +1(2) + (-2) = 0.

6.- El número de oxidación de un ión es igual a su carga iónica. Ejemplo,  Fe2+ = +2, SO42- = -2. Para un ión poliatómico, su carga iónica debe ser igual a la suma algebraica de los números de oxidación de los átomos que lo componen. Ejemplo, en el ión sulfato SO42-, el azufre tiene número de oxidación de +6 y el oxígeno de –2, por lo que la suma algebraica de sus números es +6 + 4(-2) = -2, cuyo resultado equivale a la carga del ión.

7.- En los compuestos binarios, el número de oxidación negativo se le asigna al elemento más electronegativo. Ejemplo, en el ácido clorhídrico: HCl, el cloro es más electronegativo que el hidrógeno y tiene el número de oxidación de –1; en el agua: H2O, el oxígeno es más electronegativo y su número de oxidación es –2.

Ejemplo.                    KMnO4

K   = 1(1)= 1                               1+Mn+(-8)=0
Mn= ?                                             Mn – 7 = 0
                                 O  = -2(4) = -8                               Mn = +7
Ejercicios propuestos.

1. Calcular los números de oxidación de los elementos en los siguientes compuestos o iones:

	CaO
	

	H2CO3    
	

	NaHCO3  
	

	Pb(OH)2                                 
	

	Fe2(SO3)3
	

	Cr2(SO4)3
	

	K2Cr2O7
	

	AgCl
	

	SO42-
	

	PO43-
	

	OH-
	

	HSO4-
	


5  Enlaces químicos

Un enlace químico es la fuerza que mantiene unidos a dos átomos o iones de carga opuesta. Existen tres tipos principales de enlaces químicos: enlace iónico, enlace covalente y enlace metálico. 
5.1 Regla del octeto y estructura de Lewis.
Gilbert Lewis concluyo que la tendencia que poseen los átomos de lograr estructuras similares a las del gas noble más cercano explica la formación de los enlaces químicos. Esta conclusión es mundialmente conocida como la Regla del Octeto y se enuncia de la siguiente manera:

“Cuando se forma un enlace químico los átomos reciben, ceden o comparten electrones de tal forma que la capa más externa de cada átomo contenga ocho electrones, y así adquiere la estructura electrónica del gas noble más cercano en el sistema periódico”.

No obstante, hay muchas excepciones a esta regla y hasta se han logrado sintetizar algunos compuestos de los gases nobles.

La estructura de Lewis permite ilustrar de manera sencilla los enlaces químicos, en ella, el símbolo del elemento está rodeado de puntos o pequeñas cruces que corresponden al número de electrones presentes en la capa de valencia.
Ejemplos.
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	Las Estructuras de Puntos de Lewis 
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5.2 Tipos de enlace.
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Figura 5.1. Tipos de enlaces químicos
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Figura 5.2  Propiedades de los tipos de enlace

Ejercicios propuestos.

1. Con la ayuda de la Tabla Periódica, completa el siguiente cuadro.
	Elemento
	Electrones de valencia
	Estructura de Lewis 

	Sodio
	1 
	Na* 

	Magnesio 
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	Aluminio 
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	Silicio
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	Fósforo 
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	Azufre 
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	Argón 
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	Cloro 
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	Litio 
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	Calcio 
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6 Nomenclatura.
6.1 Tipos de Nomenclatura.
Nomenclatura IUPAC.
La unión Internacional de Química Pura y Aplicada es un organismo que establece las normas bajo las cuales debe darse nombre a los compuestos.

Sistema Ginebra.
Organismo formado antes de la IUPAC por el cual es posible dar nombre también a los compuestos químicos.

Existen compuestos cuyos nombres no siguen la regla de ninguno de los dos sistemas; estos nombres se conocen como triviales o comunes.

6.2 Nomenclatura de funciones Química.
Cuando dos o más elementos se combinan en proporciones de masa definida forman un compuesto químico. Esos compuestos se representan gráficamente utilizando los símbolos de los elementos que se combinaron a esta representación se le cono ce como fórmula química.
Los compuestos se nombran de acuerdo a las diferentes funciones químicas que existen cuya clasificación se puede observar a continuación.

M=Metal            O=Oxígeno         

X=No metal       H=Hidrógeno    

[image: image59]
Figura 6.1 Funciones químicas inorgánicas
Ejercicio  propuesto.
1 Observa la formula química y determina que tipo de función química es.
	Fórmula química
	Tipo de función

	K2CO3
	

	BaO
	

	SO3
	

	Ca(OH)2
	

	HI
	

	H3PO4
	

	AgCl
	

	SrBr2
	

	LiHCO3
	

	Al2O3
	

	K3PO4
	

	HNO3
	

	Na2O
	

	MgH2
	

	SO2
	

	CuSO4
	

	Fe2O3
	

	NH3
	

	Mg(OH)NO3
	

	H2CO3
	

	Cr(OH)2
	

	CuH2
	

	CO
	

	SiH4
	

	Ca(HSO4)2
	

	Al2(SO4)3
	

	Ba(OH)Cl
	

	HBrO3
	

	HCl
	

	NaCl
	

	CCl4
	

	MgSO3
	

	[Ca(OH)]2SO4
	

	BF3
	

	PH3
	

	NaH2PO3
	


6.3 Fórmulas químicas.
En una fórmula química, los símbolos representan átomos, en la mayoría de los casos, llevan números como subíndices que indican la cantidad de átomos de cada elemento presentes en el compuesto. Cuando el símbolo no lleva escrito un numero como subíndice el símbolo representa la unida, ósea, un átomo de ese elemento. Por lo tanto una fórmula química se define como la representación química abreviada de un compuesto.

Para la escritura de una fórmula, primero se escribe la parte positiva y luego la negativa. Enseguida, los números de oxidación se intercambian cruzándolos y colocándolos como subíndices.
Ejemplo:

              Ca+2          O-2 (  CaO                                 Fe+3          Cl -   (   FeCl3   

Ejercicio propuesto. Escribe las fórmulas de los compuestos que se forman al combinarse los iones que se indican.
	 
        i-
e
	NO3-
	O2-
	ClO2-
	CO32-
	PO43-
	HCO3-
	OH1-
	BrO3-
	MnO4-
	ClO3-
	So42-
	H-

	Na+
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	Be2+
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	Co3+
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	Bi5+
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	Cu2+
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	Fe2+
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	K+
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	Pb+2
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	Al+2
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	Cr+2
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	Mg+2
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	


7 Balanceo de ecuaciones.
De acuerdo con la ley de la conservación de la masa, establecida por Antoine Lavoisier, “La  materia no se crea ni se destruye, solo se transforma”, en una reacción química no se pueden ganar o perder átomos de los elementos que forman los compuestos; lo que ocurre es que estos átomos sufren un reacomodo, y forman sustancias diferentes a las iniciales. Esto significa que en una ecuación química debe existir la misma cantidad de átomos de cada elemento en ambos lados de la misma; o sea tanto en los reactivos como en los productos.
                       NaCl     +     AgNO3      (      AgCl     +     NaNO3
             
                            Reactivos                               Productos

Los subíndices son números colocados en la parte inferior derecha de los símbolos e indican el número de átomos de ese elemento que participa en la fórmula.

Los coeficientes son números que anteceden a la fórmula de un compuesto o al símbolo de un elemento en una ecuación química e indican los átomos, moléculas o  las unidades fórmula presentes.  

Los coeficientes son los números que podemos modificar y debemos encontrar por alguno de los métodos de balanceo, para ajustar una ecuación química.
7.1 Método de tanteo.
Ejemplo 1.
                                      Al     +       O2    (        Al2O3                     (ecuación no balanceada)
                                   2 Al     +      3 O2    (     2 Al2O3              (ecuación balanceada)
 Ejemplo 2.        Ba(OH)2   +   HCl     (     BaCl2   +   H2O        (ecuación no balanceada)

                        Ba(OH)2    +  2 HCl    (    BaCl2   +  2 H2O      (ecuación  balanceada)

7.2 Método de óxido – reducción (Redox)

El concepto óxido – reducción se emplea para señalar la pérdida o ganancia de electrones en los elementos que forman los compuestos participantes en una reacción química.

Oxidación. Implica cualquier átomo  o ión que en una reacción química aumente su número de oxidación por la pérdida de electrones.
Reducción. Implica una disminución en el número de oxidación de un átomo o ión por la ganancia de electrones.







Figura 7.1 Regla Redox

Ejemplo. 

1º.  Na2Cr2O7     +     FeCl2    +    HCl       (     CrCl3    +   FeCl3    +    NaCl   +    H2O  
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2º.  Na2Cr2O7     +     FeCl2    +    HCl       (     CrCl3    +   FeCl3    +    NaCl   +   H2O  


3º.                              Cr26+       +6e-          2Cr3+       Reducción  
 
                                   Fe2+        -1e-            Fe3+       Oxidación
4º.      (1)     [Cr26+       +6e-          2Cr3+ ]              Cr26+  +  6e-                2Cr3+ 
           (6)     [Fe2+        -1e-            Fe3+ ]                   6Fe2+                      6Fe3+  +  6e-
5º.                          Cr26+     +     6e-                      2Cr3+ 
                                             6Fe2+                      6e-    +    6Fe3+  


                             Cr26+    +    6Fe2+                       2Cr3+   +   6Fe3+

6º.  Na2Cr2O7     +   6FeCl2   +  HCl      (    2CrCl3    +   6FeCl3    +    NaCl   +    H2O  

7º. Por el método de tanteo se termina de balancear la ecuación:

      Na2Cr2O7     +   6FeCl2   +  14HCl    (    2CrCl3    +  6FeCl3   +  2NaCl   +  7H2O  

Ejercicio propuesto.

1.  Balancee las siguientes ecuaciones químicas por el método de tanteo.
Na2CO3  +   H3PO4      (        Na3PO4   +   H2O   +   CO2
                        KOH   +    H2SO4      (      K2SO4   +   H2O
                              PCl5    +    H2O    (    HCl    +    H3PO4
2.  Balancee por el método de óxido – reducción, indicando cúal elemento se oxida y cúal se reduce.

                             Cu    +    HNO3     (     Cu(NO3)2    +    NO    +    H2O

                          HCl    +    KMnO4     (     MnCl2    +    KCl    +    Cl2    +    H2O
                 Cl2    +    KNO3    +    H2O    (    KClO3    +    KCl    +    HNO3
8 Electroquímica.

Parte de la química que trata de la relación entre las corrientes eléctricas y las reacciones químicas, y la conversión de la energía química en eléctrica y viceversa. En un sentido más amplio, la electroquímica es el estudio de las reacciones químicas que producen efectos eléctricos y de los fenómenos químicos causados por la acción de las corrientes o voltajes
La mayoría de los compuestos inorgánicos y algunos de los orgánicos se ionizan al fundirse o cuando se disuelven en agua u otros líquidos; es decir, sus moléculas se disocian en especies químicas cargadas positiva y negativamente que tienen la propiedad de conducir la corriente eléctrica. Si se coloca un par de electrodos en una disolución de un electrolito (compuesto ionizable) y se conecta una fuente de corriente continua entre ellos, los iones positivos de la disolución se mueven hacia el electrodo negativo y los iones negativos hacia el positivo. Al llegar a los electrodos, los iones pueden ganar o perder electrones y transformarse en átomos neutros o moléculas; la naturaleza de las reacciones del electrodo depende de la diferencia de potencial o voltaje aplicado
8.1 Celda electroquímica.

Es un dispositivo experimental para generar electricidad mediante una reacción redox espontánea. También es conocida como celda galvánica o voltaica.
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Figura 8.1  Celda electroquímica
Una celda voltaica aprovecha la electricidad de una reacción química espontánea para encender una bombilla (foco). Las tiras de zinc y cobre, dentro de disoluciones de ácido sulfúrico diluido y sulfato de cobre respectivamente, actúan como electrodos. El puente salino (en este caso cloruro de potasio) permite a los electrones fluir entre las cubetas sin que se mezclen las disoluciones. Cuando el circuito entre los dos sistemas se completa (como se muestra a la derecha), la reacción genera una corriente eléctrica. Obsérvese que el metal de la tira de cinc se consume (oxidación) y la tira desaparece. La tira de cobre crece al reaccionar los electrones con la disolución de sulfato de cobre para producir metal adicional (reducción). 
Esta distribución particular de electrodos (Zn y Cu) y de disoluciones (ZnSO4 y CuSO4) se conoce como celda de Daniell.
En una celda electroquímica:

El ánodo es, el electrodo en el que se lleva a cabo la oxidación.

El cátodo es, el electrodo donde se efectúa la reducción.
En la celda de Daniell, las reacciones de oxidación y de reducción en los electrodos, es decir, las reacciones de semicelda son:

Electrodo de Zn (ánodo):                  Zn(s)    →    Zn2+(ac)  +   2e-
Electrodo de Cu (cátodo):     Cu2+(ac)  +  2e-  →  Cu(s)
Eº. Es el potencial estándar de reducción, o el voltaje en un electrodo asociado con una reacción de reducción cuando todos los solutos son 1.0 M y todos los gases están a 1 atm.

8.2 Fuerza electromotriz.

Fem (E). Fuerza electromotriz o voltaje de la celda o potencial de celda. 

La diferencia de potencial eléctrico entre el ánodo y el cátodo se mide en forma experimental con un voltímetro, donde la lectura (en voltios) es el voltaje de la celda.

Eº celda=  Eº cátodo  -  Eº ánodo
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10 Apéndice
A1: TABLA PERIODICA
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A2: NUMEROS DE OXIDACION

[image: image63.emf]
[image: image64.emf] 

[image: image65.emf] 


Funciones


Químicas


Inorgánicas








ÓXIDOS


Metálicos   MO


No metálicos


Anhídridos


XO






































































































































HETEROGÉNEAS























SALES


Binarios    MX


Oxisales    MXO


Básica  M (OH)X


Ácida    MHXO


No metálica  XX








HOMOGÉNEAS





COMPUESTO
































. Regla del octeto y estructura de Lewis


A inicios del siglo XX, en 1916, de manera independiente, los científicos Walter Kossel y Gilbert Lewis concluyeron que la tendencia que poseen los átomos de lograr estructuras similares a las del gas noble más cercano explica la formación de los enlaces químicos. Esta conclusión es mundialmente conocida como la Regla del Octeto y se enuncia de la siguiente manera:


“Cuando se forma un enlace químico los átomos reciben, ceden o comparten electrones de tal forma que la capa más externa de cada átomo contenga ocho electrones, y así adquiere la estructura electrónica del gas noble más cercano en el sistema periódico”.


No obstante, hay muchas excepciones a esta regla y hasta se han logrado sintetizar algunos compuestos de los gases nobles.








ELEMENTOS






























































MEZCLAS





SUSTANCIAS PURAS








MATERIA





Pan de pasas, Polvo, granito, madera, etc.





Azúcar en agua, Vodka, Gasolina, etc.





Agua, Sal de mesa Amoníaco, alcohol, etc.





Oxígeno, Carbono, Plata, Hierro, etc.








ÁCIDOS


Hidrácidos   HX


Oxácido        HXO














HIDRUROS


Metálicos          MH


No metálicos      XH











HIDRÓXIDOS


Metálicos   MOH























Pérdida de electrones
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Oxidación





Ganancia de electrones


ggg











Aumento en el  # de oxidación
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Reducción





Disminución en el  # de   oxidación
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