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Observamos que la materia ocupa una cierta porcion de espacio que llamamos
volumen. Los quimicos distinguen varios subtipos de materia segun su
composicin y propiedades. Algunos ejemplos se distinguen en la figura 1.1
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Introducción
El estudio de la Química actualmente es esencial para el perfil del Ingeniero en sistemas, pues el conocimiento de esta parte de la ciencia es imprescindible para lograr una mayor comprensión sobre la estructura de la materia ,y todo lo que se  relaciona con su microestructura; es decir con el mundo de las partículas que la constituyen los cambios que sufre, cómo los materiales pueden identificarse o distinguirse, etc., en fin todo lo relacionado con la materia cambios, reacciones y transformaciones las cuales al ser observadas por el ingeniero sirven para  descubrir incesantemente nuevas substancias que no se encuentran en la Naturaleza y cuyas propiedades y aplicaciones las hacen en muchísimos casos de incalculable valor.
La química tratar de obtener el mayor provecho de los recursos naturales buscando no dañar la ecología, es una necesidad, pues día a día somos testigos del deterioro que causamos a nuestro medio ambiente. La industrialización y las actividades diarias de consumo son prácticamente imposibles de detener, sino al contrario. El conocimiento de la química y su relación con otras disciplinas pueden coadyuvar a lograr una optimización en todos los sentidos de nuestros recursos materiales,
En general se percibe a la química  como una materia difícil, mas que otras, y existe cierta justificación, por una parte tiene un lenguaje muy especializado de algunos conceptos abstractos, sin embargo, este manual pretende acercar al alumno al estudio de la química mediante  un lenguaje sencillo y accesible, tratando en todo momento de que sea atractivo y cumpla su función de material de apoyo para nivelación del alumnado que ingresa a esta institución.

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.
Q.Br. Cristina Azumendi Ruiz

Ing. Claudia De La O Ramos

1 Materia y Energía.
1. 1 Química.
La química ciencia que estudia las transformaciones de la materia y la energía.
1.2 Clasificación de la materia.
Todo lo que podemos ver y tocar es materia, pero también son materia cosas que no podemos ver, como el aire.  También es materia lo que constituye los planetas, el Sol y las demás las estrellas, las galaxias... Y a escala microscópica, son también materia las células, los virus, el ADN...Podemos decir que es materia todo lo que ocupa volumen y tiene masa. Observamos que la materia ocupa una cierta porción de espacio que llamamos volumen. Los químicos distinguen varios subtipos de materia según su composición y propiedades. Algunos ejemplos se distinguen en la figura 1.1.


[image: image2]
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  las moléculas se mantiene juntas de manera ordenada, con escasa libertad de movimiento. Las moléculas de un líquido están cercas unas de otras, sin que se mantengan en una posición rígida, por lo que pueden moverse. En un gas las moléculas están separadas entre si por distancias grandes en comparación con el tamaño de las moléculas mismas. 
[image: image3.png]Los cambios de estado

o
ebullicion — 0"0 ol == [condensacion a liquido
I gas

Sublimacion
Condensacion
a sélido

Hq}do ” uqlmdo

fusi soldificacién

sélido

‘ == Debe aportarse energia  @==P La sustanda cede
energia



Figura 1.2  Estados y cambios físicos de la materia.
1.4 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. 
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. 
1.5 Propiedades físicas y químicas de la materia.
Propiedades particulares: Son las cualidades características de cada sustancia con independencia de tamaño o forma de la muestra. Ejemplo, el azúcar y la sal son sólidos cristalinos blancos. El primero es de sabor dulce y se funde volviéndose marrón cuando se calienta en un cazo, puede arder en el fuego directo en contacto con el aire. La sal en cambio se puede calentar a altas temperaturas y no funde, desprendiendo un color amarillento al contacto del fuego directo.

Propiedades generales: Son cualidades que no son  características de la sustancia, ejemplo: El tamaño, la forma, la longitud, el peso y la temperatura.
Propiedades físicas: Son aquellas que pueden ser observadas sin cambiar la naturaleza de las sustancias ejemplos: Color, olor, dureza, elasticidad, punto de fusión y punto de ebullición.
Propiedades químicas: Son aquellas que se refieren a la naturaleza intima de la sustancia o a la manera de reaccionar con otra. Ejemplo: La combustión del azufre para producir anhídrido sulfuroso, la explosión producida al quemar hidrogeno, la combustión de un trozo de cinta de magnesio para producir óxido de magnesio.
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Figura 1.3 Propiedades físicas y químicas de la materia
1.6 Energía.

La energía es una propiedad asociada a los objetos y sustancias y se manifiesta en las transformaciones que ocurren en la naturaleza. La energía se manifiesta en los cambios físicos, por ejemplo, al elevar un objeto, transportarlo, deformarlo o calentarlo. La energía está presente también en los cambios químicos, como al quemar un trozo de madera o en la descomposición de agua mediante la corriente eléctrica. Cada una de las diversas formas de energía se puede clasificar como energía potencial o como energía cinética 
La energía  puede manifestarse de diferentes maneras: en forma de movimiento (cinética), de posición (potencial).
2 Estructura atómica.
2.1Conceptos 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. El número atómico indica el número de protones en la cortaza de un átomo.  El elemento y el lugar que éste ocupa en la tabla periódica derivan de este concepto. Cuando un átomo es generalmente eléctricamente neutro, el número atómico será igual al número de electrones del átomo que se pueden encontrar alrededor de la corteza. Estos electrones determinan principalmente el comportamiento químico de un átomo. 
Número de masa. 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 del mismo elemento que difieren en su masa atómica se llaman isótopos (isótopos). Principalmente con los átomos más pesados que tienen un mayor número, el número de neutrones en la corteza puede sobrepasar al número de protones.  Isótopos del mismo elemento se encuentran a menudo en la naturaleza alternativamente o mezclados
Ejemplo.  
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                        Número de masa (A): 22

                                                               Número de protones (z): 10

                                                                               Número de neutrones (N): 12
[image: image1]Ejercicio propuesto: En los siguientes ejercicios identifica número de masa, de protones y de neutrones.
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Masa atómica o peso atómico. El nombre indica la masa atómica de un átomo, expresada en unidades de masa atómica (umas). Cada isótopo de un elemento químico puede variar en masa. La masa atómica indica el número partículas en la corteza de un átomo; esto quiere decir los protones y los neutrones. La masa atómica total de un elemento es una media ponderada de las unidades de masa de sus isótopos. La abundancia relativa de los isótopos en la naturaleza es un factor importante en la determinación de la masa atómica total de un elemento.
3 Mecánica cuántica.
3.1 Mecánica cuántica. 
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 los ellos Einstein, Planck, de Broglie, Bohr, Schödinger y Heisenberg.

De la mano de los múltiples descubrimientos que tuvieron lugar desde la época de Dalton hasta Schrödinger, nuestra comprensión del átomo ha cambiado considerablemente, habiendo surgido un modelo del átomo mas acertado, aunque mas complejo.

Figura 3.1 Teorías del modelo atómico

3.2 Números Cuánticos.
Número Cuántico principal n. El número cuántico principal determina el tamaño de las órbitas, por tanto, la distancia al núcleo de un electrón vendrá determinada por este número cuántico. Todas las órbitas con el mismo número cuántico principal forman una capa o nivel. Su valor puede ser cualquier número natural mayor que 0 (1, 2, 3...). 
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Número Cuántico Azimutal o Secundario ℓ. El número cuántico azimutal determina la excentricidad de la órbita, cuanto mayor sea, más excéntrica será, es decir, más aplanada será la elipse que recorre el electrón. Su valor depende del número cuántico  principal n, pudiendo variar desde 0 hasta una unidad menos que éste(desde 0 hasta n-1). Así, en el nivel 1, ℓ sólo puede tomar el valor 0, correspondiente a una órbita circular. En el nivel 3,  ℓ tomará los valores de 0, 1 y 2, el primero correspondiente a una órbita circular y los segundos a órbitas cada vez más excéntricas.
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Número Cuántico Magnético m. El número cuántico magnético determina la orientación espacial de las órbitas, de las elipses. Su valor dependerá del número de elipses existente y varía desde -l hasta l, pasando por el valor 0. Así, si el valor de ℓ es 2, las órbitas podrán tener 5 orientaciones en el espacio, con los valores de m -2, -1, 0, 1 y 2. Si el número cuántico azimutal es 1, existen tres orientaciones posible (-1, 0 y 1), mientras que si es 0, sólo hay una posible orientación espacial, correspondiente al valor de m 0.
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Número Cuántico Spin s. Cada electrón, en un orbital, gira sobre si mismo. Este giro puede ser en el mismo sentido que el de su movimiento orbital o en sentido contrario. Este hecho se determina mediante un nuevo número cuántico, el número cuántico se spin s, que puede tomar dos valores, 1/2 y   -1/2.
[image: image10.png]5= 412





Si combinamos los valores posibles de los cuatro números cuánticos se obtienen los datos que se pueden apreciar en la tabla 3.2 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
3.3 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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3.4  Tipos de configuración electrónica.
Algebraica o simbólica.
Mg12 = 1s2 2s2 2p6 3s2 
Sc 21= 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d1
Diagrama energético o diagrama de orbitales.
 
Mg12 =  ____   ____   ____   ____   ____   ____   
              1s        2s      2px     2py      2pz       3s    

Sc 21 =  ____   ____   ____   ____   ____   ____   ___   

             1s        2s       2px     2py      2pz       3s      3px    3py       3pz         4s      3d
Abreviada o Kernel.
Mg12 = (Ne) 3s2 
Sc21 = (Ar) 4s2 3d1
Ejercicio propuesto.

1. Escriba la configuración electrónica en los tres tipos de los siguientes elementos:
	Elemento
	Algebraica
	Diagrama de orbitales
	Abreviada o kernel

	Ti
	
	
	

	Fe


	
	
	

	Na

	
	
	

	Sc

	
	
	

	Se

	
	
	


4 Tabla periódica de los elementos. 
A lo largo del siglo XIX aumentó espectacularmente el número de los elementos químicos conocidos. Se comprobó, además, que entre algunos elementos existían notables semejanzas en sus propiedades químicas y físicas. Ante este hecho, y con objeto de presentar de modo racional los conocimientos de la Química, se creyó que podría ser muy útil ordenar los elementos de algún modo que reflejase las relaciones existentes entre ellos. Tras varios intentos, en 1869 el químico ruso D. Mendeleiev presentó una tabla en la que aparecían los elementos distribuidos en filas y columnas, agrupados ordenadamente en diversas familias, siguiendo un orden creciente de masas atómicas. En la actualidad esta tabla aparece bastante modificada, ya que se ordenan los elementos por orden creciente de número atómico. Dicha tabla, a la que llamamos Tabla Periódica o Sistema Periódico, es una expresión de las relaciones que existen entre los elementos químicos. 

4.1 Grupos y períodos.
La tabla periódica se organiza en filas horizontales, que se llaman períodos, y columnas verticales que reciben el nombre de grupos, además, por facilidad de representación, aparecen dos filas horizontales fuera de la tabla que corresponden a elementos que deberían ir en el sexto y séptimo periodo, tras el tercer elemento del periodo. La tabla periódica consta de siete períodos, que indican los niveles de energía.

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.
Salvo el tecnecio y el prometio, todos los elementos de la tabla periódica hasta el uranio, se encuentran en la naturaleza.
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Los grupos de la Tabla Periódica, son:

Grupo 1 (IA):  metales alcalinos 

Grupo 2 (IIA): metales alcalinotérreos

Grupo 3 al Grupo 12: metales de transición

Grupo 13 (IIIA): térreos 

Grupo 14 (IVA): carbonoideos o familia del carbono
Grupo 15 (VA): nitrogenoideos o familia del nitrógeno
Grupo 16 (VIA): calcógenos, anfígenos o familia del oxígeno 

Grupo 17 (VIIA): halógenos 

Grupo 18 (Grupo VIII): gases nobles
4.2  Bloques de la tabla periódica.

El orden de los elementos en la tabla periódica, y la forma de ésta, con periodos de distintos tamaños, se debe a su configuración electrónica y a que una configuración especialmente estable es aquella en la que el elemento tiene en su última capa, la capa de valencia, 8 electrones, 2 en el orbital s y seis en los orbitales p, de forma que los orbitales s y p están completos. En un grupo, los elementos tienen la misma configuración electrónica en su capa de valencia. Así, conocida la configuración electrónica de un elemento sabemos su situación en la tabla y, a la inversa, conociendo su situación en la tabla sabemos su configuración electrónica.
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4.3 Metales, no metales y metaloides.
Podemos distinguir 4 conjuntos de elementos químicos, según la facilidad de sus átomos para perder o ganar electrones, transformándose en iones: 

- Metales: Se transforman fácilmente en iones positivos. Quedan situados a la izquierda y el centro de la tabla. Tienen propiedades comunes, como conducir la electricidad y el brillo metálico. En su mayoría son sólidos a temperatura ambiente.
- Semimetales: Se transforman con dificultad en iones positivos. Tienen propiedades intermedias entre los metales y los no metales. 
- No metales: Se transforman fácilmente en iones negativos. Se sitúan en el lado derecho. Suelen ser líquidos o gases a temperatura ambiente, y son malos conductores.
- Inertes (Gases nobles -He, Ne, Ar,...): No forman iones. En condiciones normales, no se combinan con ningún otro elemento químico. Elementos en la columna más a la derecha.
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	Carácter metálico
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4.4 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.                          Na2CO3
Na = 1(2)= 2    

O = -2(3) = -6     

                           C = 2 + C + (-6) = 0        C = 4
                                (CO3)2-      4 – 6 = -2

Ejercicios propuestos.

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

	HNO3
	

	MgCl2    
	

	Mg(HCO3)2  
	

	Fe2O3                           
	

	NaH
	

	HCl
	

	Ca(OH)2
	

	PbO
	

	Cr2(SO4)3
	

	Be(H2BO3)2
	

	Mg(OH)NO3
	

	HCO31-
	

	PO43-
	

	OH1-
	


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.

Estructuras de Lewis. 
También llamadas diagramas de puntos, son representaciones gráficas que muestran los enlaces entre los átomos de una molécula y los pares de electrones solitarios que puedan existir. Muestran los diferentes átomos de una determinada molécula usando su símbolo químico y líneas que se trazan entre los átomos que se unen entre sí. En ocasiones, para representar cada enlace, se usan pares de puntos en vez de líneas. Los electrones desapareados (los que no participan en los enlaces) se representan mediante una línea o con un par de puntos, y se colocan alrededor de los átomos a los que pertenece.

El número total de electrones representados en un diagrama de Lewis es igual a la suma de los electrones de valencia de cada átomo. Los electrones que no se encuentran en la capa de valencia de un determinado átomo no se representan.

Ejemplos.
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	Las Estructuras de Puntos de Lewis 
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La regla del octeto. 
Según la regla del octeto, los átomos son más estables cuando consiguen ocho electrones en la capa de valencia, sean pares solitarios o compartidos mediante enlace covalente. Considerando que cada enlace covalente simple aporta dos electrones a cada átomo de la unión, al dibujar un diagrama o estructura de Lewis, hay que evitar asignar más de ocho electrones a cada átomo. Sin embargo, hay excepciones. Por ejemplo, el hidrógeno tiene un sólo electrón en su capa de valencia, la cual puede aceptar como máximo dos electrones; por eso, solo puede compartir su electrón con sólo un átomo formando un sólo enlace. Por otra parte, los átomos no metálicos a partir del tercer período pueden formar "octetos expandidos"--es decir, pueden contener más que ocho electrones en su capa de valencia.

Método general para obtener estructuras de Lewis
· Observa el tipo y el número de átomos que tiene el compuesto, a partir de su fórmula química.

· Determina el número de electrones de valencia que tiene cada átomo, para lo cual puedes utilizar su posición en la tabla periódica. Con esta información también conoces el número total de electrones de valencia que vas a utilizar para construir la estructura de puntos.

· Dibuja una propuesta de esqueleto para el compuesto. Para ello une a los átomos presentes entre sí con líneas rectas (éstas representan pares de electrones compartidos, o sea, enlaces sencillos). Este paso puede resultar difícil, ya que no es común contar con suficiente información para esbozar el esqueleto. Sin embargo, y a menos que tengas alguna otra información, asume que en moléculas sencillas que tienen un átomo de un elemento y varios átomos de otro, el átomo único está en el centro.

· Coloca los puntos alrededor de los átomos de tal manera que cada uno tenga ocho electrones (para cumplir con la regla del octeto). Recuerda que el hidrógeno es una excepción y tan sólo tendrá dos puntos.

· Verifica que el número total de electrones de valencia esté plasmado en tu estructura. Si no es el caso, posiblemente se trate de un compuesto que no satisface la regla del octeto.

	Molécula
	Tipo y número de átomos 
	Electrones de valencia de cada átomo
	Número total de electrones de valencia
	Estructura del esqueleto
	Arreglo de los puntos

	 

CHCl3
	 

C=1

H=1

Cl=3
	 

C=4

H=1

Cl=7
	 

C=1x4=4

H=1x1=1

Cl=3x7=21

TOTAL=26
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Tabla 5.1 Determinación de la estructura de Lewis del CHCl3 (Cloroformo)
1. Con la ayuda de la Tabla Periódica, completa el siguiente cuadro.
	Elemento,

Compuesto o ion
	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
	[image: image36.png]



	[image: image37.png]





	Azufre
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	Argón
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	Cloro
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	H2O
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	CCl4
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	BF3
	
	

	CO2
	
	

	S2-
	
	

	Br-
	
	

	SO42
	
	


5.2 Tipos de enlace.
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Figura 5.1  Enlaces químicos.

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 la 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                      

X=No metal       
H=Hidrógeno    
O=Oxígeno 

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

	PtO2
	

	CuH2
	

	Fe(OH)3
	

	HI
	

	H3PO4
	

	NaCl
	

	SrBr2
	

	LiHCO3
	

	Al2O3
	

	K3PO4
	

	HNO3
	

	MgH2
	

	SO2
	

	CuSO4
	

	Fe2O3
	

	NH3
	

	Mg(OH)NO3
	

	H2CO3
	

	Cr(OH)2
	


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 número como subíndice el símbolo representa la unidad, ó sea, 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.

Ejemplos:
Fe+3          O-2  (   Fe2 O3                                 H+1            O-2   (    H2O

Ejercicio propuesto: Escribe sobre las líneas las fórmulas de los compuestos que se forman al combinarse los iones que se indican. 
	        i-

e
	NO3-
	O2-
	Cl-
	CO32-
	PO43-
	HCO3-
	OH1-
	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.

                       C2H6      +     O2            (          CO2     +     H2O
             

                            Reactivos                               Productos

Los reactivos son las sustancias iniciales en una reacción química.

Los productos son las sustancias formadas como resultado de una reacción química.

Una reacción química, es un proceso en el que una sustancia (o sustancias) cambia para formar una o más sustancias nuevas.

Una ecuación química utiliza símbolos químicos para mostrar qué sucede durante una reacción química.
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.
                                      N2     +       H2    (        NH3                   (ecuación no balanceada)
                                      N2     +     3H2    (      2NH3                    (ecuación balanceada)
Ejemplo 2.   
                                PCl5   +  H2O   (    HCl  +   H3PO4         (ecuación no balanceada)

                              PCl5   +  4H2O   (    5HCl  +  H3PO4        (ecuación  balanceada)

7.2 Método de óxido – reducción (Redox).

Las reacciones de oxidación-reducción, o reacciones redox, se consideran como reacciones de transferencia de electrones. Las reacciones de oxidación-reducción forman una parte importante del mundo que nos rodea. 
Abarcan desde la combustión de combustibles fósiles hasta la acción de los blanqueadores domésticos. Asimismo, la mayoría de los elementos metálicos y no metálicos se obtienen a partir de sus minerales por procesos de oxidación o de reducción.

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.        HCl   +   KMnO4       (     MnCl2    +   KCl    +    Cl2   +    H2O  



[image: image49]          1+  1-          1+   7+   2-                                 2+    1-              1+  1-                 0              1+   2-  
2º.      HCl   +   KMnO4            (     MnCl2    +   KCl    +    Cl2   +   H2O  



3º.                              2Cl1-       -2e-              Cl20           Oxidación  

 
                                   Mn7+     +5e-              Mn2+       Reducción  
4º.      (5)     [2Cl1-       -2e-          Cl20 ]     =             10Cl1-                  5Cl02    +   10e- 
           (2)     [Mn7+       +5e-        Mn2+ ]    =    2Mn7+  + 10e-                    2Mn2+

5º.                                        10Cl1-                       10e-  +     5Cl20 
                             2Mn7+ +  10e-                         2Mn2+

                             2Mn7+ +  10Cl1-                       2Mn2+   +   5Cl20
6º.       10HCl     +     2KMnO4       (     2MnCl2     +   KCl    +    5Cl2   +    H2O    

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

         16HCl     +     2KMnO4       (     2MnCl2     +     2KCl     +     5Cl2     +    8H2O    
Ejercicio propuesto.
1.  Balancee las siguientes ecuaciones químicas por el método de tanteo.

                                          NaNO3     (     NaNO2   +   O2
                       Ba(OH)2    +    HCl      (      BaCl2    +   H2O
                             NH3     +     O2       (        NO     +   H2O
2.  Balancee por el método de óxido – reducción, indicando cúal elemento se oxida y cúal se reduce.
                             CuS   +    HNO3    (     Cu(NO3)2    +   S   +    NO    +    H2O

   Na2Cr2O7   +   FeCl2    +    HCl     (     CrCl3    +    FeCl3    +    NaCl    +    H2O

     Na2Cr2O7   +   H2S   +    H2SO4    (    Cr2(SO4)3   +   NaHSO4   +   S    +    H2O
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9 Apéndice.
A1: Tabla periódica.
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A2: Números de oxidación.
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Bohr (1913)


(niveles de energía)





Rutherford (1911)


(el núcleo)




























































































SALES


Binarios    MX


Oxisales    MXO


Básica  M(OH)X


Ácida    MHXO
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Ganancia de electrones
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Schrodingr (1926)


(modelo de nube de electrones)





Número de masa(A)___


Número de protones (Z)____


Número de neutrones (N)___
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Thomson (1904)


(cargas positivas y negativas)





Dalton (1803)
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