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  PRÓLOGO




  Este es un libro para estudiar Química. Significa que el estudiante encontrará, paso a paso y mediante razonamientos relativamente sencillos, los contenidos necesarios para comprender los fundamentos de esta disciplina científica.




  El libro está organizado en ocho unidades didácticas (UD), las que cubren los temas de un curso de aproximadamente 90 horas totales (incluyendo unas 40 horas de trabajos experimentales), es decir que abarca lo que se trata en los cursos iníciales de Química de las carreras de ingeniería y otras relacionadas; seguramente serán necesarios algunos pocos temas adicionales para satisfacer el curso de Química General para la licenciatura en Química.




  No creemos que sean necesarios conocimientos básicos de Química para seguir los diferentes capítulos de este libro, pero quien ya tenga un curso anterior podrá elegir un orden diferente al que hemos dado a las UD. Recomendamos de todas formas no omitir ningún capítulo pues el lector encontrará algunos enfoques que más que novedosos son el resultado del rigor conceptual y de la consulta de las fuentes originales o próximas a ellas. No hay más complejidad matemática que la que se requiere de una aceptable base del colegio secundario. Algunas nociones de Física elemental son convenientes aunque no imprescindibles.




  El principiante deberá comenzar necesariamente por la UD I y seguir el orden propuesto, que fue elegido para optimizar el tiempo de clase; nos basamos siempre en que la Química es una disciplina experimental por lo que todas las “teorizaciones” se hacen para explicar los hechos de la naturaleza. Siempre se va del hecho al modelo, pero no dudamos en apoyarnos en este último para explicar rápidamente nuevas observaciones (aún a expensas de no respetar el orden histórico de los descubrimientos). En la UD I comenzamos por los principios fundamentales, las leyes de la Química y por postular la teoría atómico-molecular para poder explicarlas. Cerramos esta UD con aplicaciones de estequiometría, el tema clave para comprender definitivamente los principios y las aplicaciones de la Química.




  En la UD II optamos por profundizar en el tema de estructura, avanzando con los modelos atómicos que abren paso, en la UD III, a la Clasificación Periódica y el estudio de uniones químicas. Nuevamente aquí se va desde lo experimental (las propiedades de las sustancias) al modelo (la estructura molecular) para explicar aquellas. Con las UD II y III tratamos el mundo microcósmico de la Química, al que acudiremos continuamente para explicar lo macroscópico.




  En la UD IV, precisamente, aprovechamos los conceptos de uniones interpartículas para avanzar en la explicación de los estados de agregación de la materia y los equilibrios de fases para sistemas formados por una sustancia (sustancia “pura”) o dos. El estudio de cambios de fases introduce de manera intuitiva el concepto de energía, que abre las puertas a la UD V, Energética Química: el nombre del capítulo de por sí indica cual es la idea central que nos ocupa, así que el empleo de conceptos como calor y trabajo adquieren aquí más que nada un carácter instrumental.




  La UD VI trata sobre el equilibrio químico. Lo introducimos a partir de la noción de fuerza impulsora de una reacción para evitar algunos errores conceptuales que suelen producirse al tratar el tema desde la cinética química, tema que se presenta al final del mismo capítulo. En esta UD se analiza con profundidad y enfoque fisicoquímico los equilibrios homogéneos en fase gaseosa y heterogéneos sólido-gas y sólido-solución, con el que se introduce el equilibrio de solubilidad. Analizamos también conceptualmente la importancia del concepto de actividad, tan importante en el tratamiento de sistemas complejos como los ambientales.




  La UD VII discute el equilibrio ácido base, dejando planteados todos los conceptos necesarios para las aplicaciones de estos sistemas en la química cotidiana y en su empleo en la actividad profesional del químico, del ingeniero químico y de todos aquellos que deben interaccionar cotidianamente con estos temas (médicos, agrónomos, biólogos, etc.).




  La UD VIII trata sobre electroquímica, para llegar rápidamente al concepto de potencial de equilibrio de electrodo y sus aplicaciones dinámicas en electrólisis y tecnología de pilas.




  A lo largo de todo el libro los conceptos son ilustrados con ejemplos y ejercicios de aplicación con el doble propósito de vincular la “teoría” con la “práctica” (disociación tan común en el alumno) pero también como disparador de nuevos ejercicios que el alumno y el profesor pueden plantearse. Somos muy rigurosos en definir que el resultado numérico de un ejercicio tiene importancia relativa frente al planteo del problema y frente a dejar por escrito tanto lo que se piensa como los cálculos que se realizan. Con respecto a estos recomendamos expresar los resultados con un manejo adecuado de cifras significativas; unas reglas sencillas se dan en el Anexo I al final del libro. Todos los capítulos terminan con ejercicios conceptuales y numéricos, algunos de los cuales se acompañan con su respuesta. El número de ejercicios de cada UD es variable de acuerdo con el grado de práctica que consideramos que se requiere para cada tema. Naturalmente el profesor es libre de seleccionar los que considere más adecuados de acuerdo con su propia organización del curso.1




  A la tipografía normal se le alternan párrafos en letra cursiva que se utiliza para resaltar aspectos particulares del tema que se trató inmediatamente antes. Hay abundantes notas al pie con información específica que el alumno debe aprender a no obviar nunca (¡algunas preguntas de los ejercicios finales, deliberadamente, se refieren a temas tratados en la “letra chica”!)




  También hay rigurosidad en el uso de las unidades y los símbolos que las representan. Usamos siempre las unidades recomendadas por el Sistema Internacional y con frecuencia nos referimos al Sistema Métrico Legal Argentino (SIMELA) basado en aquel. Esta referencia más que una actitud localista sirve para que los estudiantes de diferentes nacionalidades tengan presente que cada país tiene un sistema métrico legal que debe respetarse en las presentaciones de carácter oficial. Nos permitimos algunas excepciones para unidades aceptadas por el uso en el ambiente técnico científico o porque son intuitivamente más accesibles: para la presión usamos siempre la atmósfera (atm) en lugar del pascal (Pa), para el volumen alternamos el decímetro cúbico (dm3) con el litro (L); para energía preferimos casi siempre el joule (J) pero a veces usamos la tan difundida caloría (cal).




  Siempre que se puede se emplean representaciones gráficas de datos experimentales y esquemas y dibujos de trazos sencillos. Esta obra, basada en lo que es la Química – una disciplina fáctica –, prescinde de imágenes rimbombantes y de descripciones chirles que aumentan el volumen del texto a costa de sacrificar conceptos. En todo caso, imágenes y descripciones poco profundas pueden encontrarse fácilmente en internet. Nosotros mismos utilizaremos la red para facilitar al estudiante esa búsqueda y proponerle información adicional y sustanciosa resultado de nuestra propia experiencia.




  Precisamente, si de experiencia se trata, este libro es el resultado de más de treinta años dedicados por cada uno de los autores a la enseñanza de Química en el nivel universitario en facultades de ciencias exactas y de ingeniería. El enfoque fundamental y algunas audacias didácticas se los debemos al Dr. José Luis Costa, quien fue el mejor profesor de Química que varias generaciones de estudiantes y docentes hayamos conocido. En su homenaje mantenemos la presentación y la estructura de sus famosas Retahílas de entrenamiento, en las cuales los aspectos conceptuales y los ejercicios numéricos se hilvanan por orden temático y por complejidad, haciendo del estudio de la Química un entretenimiento intelectual maravilloso. Ojalá que como discípulos suyos hayamos podido (al menos mínimamente) transmitir en parte su precisión conceptual y su entusiasmo por esta disciplina fascinante.




  Héctor J. Fasoli




  Fernando Yonni




  Buenos Aires, agosto de 2013




  UNIDAD DIDÁCTICA I




  OBJETOS DE ESTUDIO DE LA QUÍMICA




  1. Introducción




  La Química como disciplina científica independiente se origina a fines del siglo XVIII gracias a los trabajos de Antoine Lavoisier, quien estableció las leyes cuantitativas que rigen la formación (y descomposición) de las sustancias.




  Los trabajos de Lavoisier se basaron en gran medida en las observaciones esencialmente cualitativas de Robert Boyle realizadas alrededor de un siglo antes. Sin embargo la introducción de la teoría del flogisto, una sustancia que se creía que se intercambiaba en las reacciones químicas, demoró el avance de la disciplina. La gran contribución de Lavoisier fue refutar aquella teoría y darle un marco cuantitativo a las reacciones químicas.




  Las palabras alquimia y química tienen origen en el árabe kimiya, y ésta del griego χυμεία, primitivo nombre de Egipto.




  2. La Química y sus objetos de estudio




  Química es la disciplina experimental1 que estudia la composición, los cambios de composición, propiedades y estructura de los sistemas materiales, entendiéndose por sistema material a toda porción de materia2 que se aísla para su estudio (de manera que variables externas a los ensayos a los que vamos a someterlo no puedan modificar los resultados).




  En forma general, en Ciencia se llama sistema a todo objeto de estudio que se aísla física o intelectualmente para su análisis. En forma simplificada, a todo aquello que rodea al sistema se lo denomina medio o ambiente.




  Por razones de conveniencia un sistema puede dividirse en unidades menores llamadas subsistemas.




  El estudio de la composición y los cambios de composición de los sistemas materiales se efectúa a partir de la cuantificación y análisis de aquellas propiedades que no dependen de la masa que posee el sistema considerado; son las llamadas propiedades intensivas (por ejemplo: temperatura, dureza y viscosidad).




  Las propiedades que dependen de la cantidad de sistema elegido se denominan extensivas (por ejemplo: masa y volumen)3. A partir de propiedades extensivas pueden obtenerse propiedades intensivas, expresando la propiedad extensiva para una cantidad elegida del sistema; por ejemplo: i) si se expresa la propiedad para 1 gramo de sistema se obtiene una propiedad específica; así, el volumen específico Ve es el volumen V ocupado por un gramo de sistema (Ve=V/m, donde m es la masa del sistema); ii) si se expresa una propiedad por unidad de volumen del sistema se obtiene la propiedad volumétrica, como lo es la densidad (D=m/V); por ser la densidad la recíproca del volumen específico y como el volumen de un sistema cambia con la temperatura, tanto el volumen específico como la densidad dependen de la temperatura.




  Según sea el resultado del análisis de sus propiedades intensivas, el sistema material en estudio podrá clasificarse como:




  a) homogéneo, cuando las propiedades intensivas son las mismas en todas las alícuotas4 analizadas del sistema5.




  b) heterogéneo, cuando se determina que al menos una de las propiedades intensivas evaluadas varía en al menos una de las alícuotas analizadas.




  A cada una de las porciones con iguales propiedades intensivas (porciones homogéneas) que pueden encontrarse en un sistema heterogéneo se la denomina fase y a los métodos experimentales que se utilizan para aislar cada una de las fases se los llaman métodos separativos. Asimismo se denomina interfase a la superficie de contacto existente entre diferentes fases6; además, cuando una dada fase está diseminada en partes dentro del sistema, se habla de fase discontinua (por ejemplo, un sistema formado por agua líquida y tres trozos de hielo posee dos fases, una corresponde al agua líquida -fase continua-, y la otra al hielo -fase discontinua-).




  En algunos libros modernos se puede encontrar la palabra fase (cuyo plural es fases) escrita como faz (cuyo plural es faces) o, peor aún, face, lo que es erróneo. Fase proviene del griego y en inglés es phase (se refiere a los estados de un dado sistema, por ejemplo las fases de la luna); faz significa cara o rostro y en inglés es face.




  Un método separativo de uso común en el laboratorio es la filtración: se emplea cuando el sistema material bajo estudio contiene una fase sólida y una fase líquida (por ejemplo, el sistema heterogéneo formado por arena suspendida en agua de mar ). Consiste en hacer pasar el sistema a través de un filtro obteniéndose dos porciones: una sólida (en nuestro ejemplo la arena) y la otra líquida (en nuestro ejemplo el agua de mar) las que son separadas físicamente a través del filtro (ver Figura 1).
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  Además de los métodos separativos existen otros métodos, también de uso común en el laboratorio, denominados de fraccionamiento, cuya aplicación sobre sistemas homogéneos permite obtener, en algunos casos, al menos una porción del sistema sometido a análisis con, como mínimo, una propiedad intensiva distinta (evaluada una vez que tanto las porciones obtenidas como el sistema original son llevados a iguales condiciones de presión y temperatura)7. En tales casos diremos que el sistema homogéneo original se trata de una solución (sistema homogéneo fraccionable). Caso contrario, si esta variación en los valores de las propiedades intensivas no se produce, se dice que el sistema homogéneo original es una sustancia8,9 (sistema homogéneo no fraccionable).




  Cuando el sistema homogéneo en estudio se encuentra en estado líquido, un método de fraccionamiento de uso habitual es la destilación (en la Figura 2 se muestra el esquema de un equipo llamado de destilación simple). La destilación consiste en calentar el líquido en un recipiente hasta que hierva; el dispositivo permite hacer pasar el vapor formado a través de un sistema refrigerante (por el cual generalmente circula agua a temperatura ambiente) donde el vapor condensa (pasa al estado líquido); si este líquido tiene propiedades intensivas distintas a las del sistema original decimos entonces que el sistema original es una solución. Por ejemplo supongamos que durante la destilación de un litro de agua de mar filtrada (que originalmente se encuentra a 25 ºC) se recogen aproximadamente cien mililitros de líquido y que, al analizar el líquido destilado y el que permanece sin destilar (llevados ambos a 25 ºC), se observa que ambas fracciones tienen diferente densidad; diremos entonces que el agua de mar filtrada es una solución.




  En algunos casos un sistema homogéneo sólido puede calentarse hasta formar parcialmente una fase líquida, la que puede separarse de la sólida por decantación (fusión fraccionada) y posteriormente enfriarse hasta obtener un sólido (solidificación) con propiedades intensivas distintas a las del sistema original; en estos casos diremos que el sistema homogéneo sólido original era una solución sólida.
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  Existen sistemas que a simple vista parecen soluciones (esto es, parecen sistemas homogéneos) pero al mirarlos al ultramicroscopio10 es posibles distinguir dos o más fases (como en los sistemas heterogéneos). Tales sistemas se denominan coloides. En un coloide hay una fase dispersa (d) en una fase dispersante (D); según el estado de agregación de estas tendremos, entre otras posibilidades, un humo (D: gas, d: partículas sólidas), una niebla (D: gas, d: partículas líquidas), una espuma (D: líquido, d: burbujas de gas), una emulsión (D: líquido, d: líquido); o un sol (D: líquido, d: partículas sólidas); la leche (gotas de crema suspendidas en el “suero” acuoso) y las pinturas (partículas de pigmento sólido dispersas en un medio líquido) son ejemplos, respectivamente, de los dos últimos casos mencionados.




  A partir de varios sistemas homogéneos pueden obtenerse otros sistemas tanto heterogéneos como homogéneos. Cuando el sistema resultante es heterogéneo y cada fase conserva sus propiedades originales se dice que es una mezcla; si el nuevo sistema resultante es homogéneo se dice que es una solución.




  Si al someter a las sustancias (sistemas homogéneos no fraccionables) a tratamientos térmicos o eléctricos (denominados genéricamente como métodos de descomposición térmicos o eléctricos), se pueden aislar varias porciones con al menos una propiedad intensiva distinta entre sí y en relación al sistema original y que además, una vez aisladas materialmente, no permiten obtener el sistema original, se dice que el sistema en estudio se trata de una sustancia compuesta. Caso contrario el sistema en estudio se trata de una sustancia simple.




  Un ejemplo sencillo ejemplificará lo anterior. La sustancia agua se puede descomponer por acción de la electricidad en dos sustancias a las que llamamos hidrógeno y oxígeno, cada una con propiedades diferentes entre sí y a las del agua. Aislados uno de otro, es imposible obtener agua a partir de hidrógeno y oxígeno únicamente (pero sí combinándolos); luego, el agua es una sustancia compuesta. Tomemos ahora el oxígeno: al pasar electricidad a través de esta sustancia se obtienen dos fracciones, una a la que llamaremos ozono y otra monooxígeno, también con propiedades diferentes a la sustancia oxígeno original. Separadas, cada una de esas sustancias solas pueden volver a dar el oxígeno original (como se verá en esta sección punto d), esto se llama modificación alotrópica); luego el oxígeno es una sustancia simple.




  Finalmente se denomina elemento químico a todo lo que tienen en común las sustancias simples y las compuestas que por descomposición (por acción de un método térmico o eléctrico) dan alguna de aquellas sustancias simples. Por lo tanto, de acuerdo con esta definición, las sustancias compuestas están formadas por dos o más elementos químicos distintos11. Por ejemplo las sustancias simples grafito y diamante (ambas presentes en la naturaleza) y la sustancia compuesta metano (el gas natural del petróleo) tienen en común algo que llamamos elemento carbono. Entre otras pruebas que pueden hacerse, las tres se queman con el oxígeno del aire dando una sustancia gaseosa que se llama dióxido de carbono.




  El descubrimiento a través de la historia de los distintos elementos presentes en la naturaleza permitió clasificarlos en forma sencilla en dos grandes Grupos:metales, cuyas propiedades más evidentes son su brillo, ser sólidos maleables y su conductividad del calor y la electricidad; y no metales, sin brillo, gaseosos o volátiles y malos conductores del calor y la electricidad (volveremos sobre esto con mayor detalle en capítulos posteriores).




  Las sustancias, tanto simples como compuestas, pueden sufrir diferentes tipos de transformaciones aplicando a ellas un determinado tratamiento térmico y, a veces, también por la acción de la electricidad o la luz (tratamiento fotoquímico). Este tipo de transformaciones pueden ser físicas, si luego de la transformación no cambia la composición química del sistema, o químicas, si con la transformación cambia la composición química del sistema. Entre las posibles transformaciones se destacan:




  a) Cambio de estado de agregación (transformación física). La sustancia pasa de un estado de agregación a otro (sólido a líquido, sólido a gas, líquido a gas, o los procesos inversos a estos) a través de un proceso donde se forma un sistema heterogéneo en el cual cada una de las fases contiene la misma sustancia. Por ejemplo si se mantiene agua líquida en un recipiente cerrado a temperatura ambiente se obtiene un sistema heterogéneo formado por agua líquida y vapor de agua (agua en estado gaseoso).




  b) Modificación polimórfica (transformación física). Una sustancia sólida se transforma en otra sustancia sólida de igual composición pero con diferentes propiedades (físicas o fisicoquímicas) que la sustancia de partida. Por ejemplo, bajo cierta condiciones, la sustancia cristalina sulfato de sodio se puede transformar de una variedad llamada monoclínica a otra denominada ortorrómbica, las que se diferencian fácilmente por la estructura de sus cristales; ambas difieren notablemente en su solubilidad en agua, aunque una vez disueltas, sus soluciones tienen las mismas propiedades químicas.




  c) Polimerización o despolimerización (transformación química). La sustancia de partida forma una solución o un sistema heterogéneo, pudiendo llegarse a otra sustancia diferente de la inicial. En estas transformaciones siempre hay por lo menos una fase que es una solución. Por ejemplo la sustancia llamada dióxido de nitrógeno se transforma parcialmente, a alta presión y baja temperatura, en la sustancia llamada tetróxido de dinitrógeno, formándose una solución gaseosa donde ambas están presentes (este proceso se revierte a alta temperatura y baja presión).




  d) Modificación alotrópica (transformación química). Una sustancia simple puede transformarse en otra sustancia simple formada por el mismo elemento pero con propiedades diferentes. Por ejemplo el elemento oxígeno tiene tres formas alotrópicas: monooxígeno (presente en las capas más altas de la atmósfera), el dioxígeno12 (constituyente del aire que respiramos) y el trioxígeno (llamado también ozono, presente a unos 15 km de altura, en la estratósfera); estas tres sustancias (formadas por el mismo elemento: oxígeno) se transforman unas en otras dependiendo de la temperatura y la presión13.




  Es posible definir ahora el término “elemento químico” en forma más rigurosa como el conjunto formado por una sustancia simple, sus modificaciones alotrópicas y polimórficas, y lo que tienen en común las sustancias compuestas que por descomposición dan alguna de aquellas sustancias simples.




  3. Composición cuantitativa de un sistema material




  Es común expresar la composición de un sistema material mediante la relación de masa de un dado componente con respecto a 100 unidades de masa del sistema (composición centesimal o porcentual); por ejemplo los gramos de arena que hay en 100 gramos de mezcla para albañilería (formada por arena y cemento Portland).




  La balanza es el principal instrumento del químico y es el que hizo posible que la Química fuera una disciplina científica. Las balanzas de uso común comparan la masa de un cuerpo contra otros tomados como referencias de masa conocida; por eso es incorrecto decir que “la balanza pesa un cuerpo”; lo correcto es decir que la balanza “mide la masa de un cuerpo”14.Es de particular importancia para el químico la balanza analítica, que permite conocer masas con la exactitud de 0,1 mg (por ejemplo, 10,3478 g).




  La composición centesimal se aplica tanto a sistemas heterogéneos como homogéneos y, entre éstos, tanto a soluciones como a sustancias.




  Ejercicio de aplicación 1. Al romper una ola en la playa, una persona llena una jarra con el líquido de la rompiente. La masa total de sistema es 220,0 g y al separar por decantación la arena suspendida se obtienen 44,1 g de arena. ¿Qué porcentaje de arena hay en el sistema recolectado en la jarra?




  Solución




  Observar la aplicación de la regla de tres simple y el texto que implica su aplicación:




  [image: Image]




  Nota sobre la expresión de los resultados. Es frecuente en el principiante expresar los resultados con todos los decimales que muestra la calculadora, lo cual es incorrecto. Por ejemplo en la regla de tres simple anterior la calculadora indica 20,0454545…, valor incomprobable pues no existe balanza con tal exactitud. El resultado lo expresamos como 20,0 g. Remitimos al lector al Anexo I donde se explican unas pocas reglas sencillas para expresar los resultados con el número máximo de dígitos que en una medición o cálculo el operador puede asegurar con certeza (cifras significativas). En los ejercicios resueltos en este texto los resultados están expresados con igual o menor número de cifras significativas que permiten esas reglas.




  Respuesta. En 100 g de sistema hay 20,0 g de arena (o, en el sistema hay 20,0 % m/m15 de arena).




  Observar que el porcentaje es una propiedad intensiva; las propiedades intensivas no dependen de la cantidad de sistema, por lo que a ellas no se les puede aplicar la regla de tres simple (es decir que el símbolo % NO PUEDE APARECER en el planteo de la regla de tres).




  Vale la pena señalar que para la expresión de los resultados solo se consideran las cifras significativas de las propiedades obtenidas experimentalmente; el 100 del cálculo del porcentaje no cuenta (es decir es un número exacto). Recomendamos consultar el Anexo I.




  Ejercicio de aplicación 2. Al destilar la fase líquida de 220,0 gramos de un sistema heterogéneo formado por 44,0 gramos de arena y agua de mar16, queda un residuo (sales) cuya masa es 9,68 gramos. Decir: a) ¿Cuál es el porcentaje de sales en el agua de mar?; b) ¿cuál es el porcentaje de sales en el sistema heterogéneo original?




  Solución




  a) Como en los 220,0 g del sistema heterogéneo original hay 44,1 g son arena; hay 220,0 g – 44,1 g = 175,9 g de agua de mar. (El agua de mar constituye para este ejercicio un subsistema del sistema original).




  Por lo tanto:
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  Es decir que en el agua de mar hay 5,50 % de sales (el resto es agua).




  Se asume que no hay pérdidas de masa durante los procedimientos experimentales.




  b) tomando como base los 220,0 g del sistema inicial (es decir la masa total del sistema heterogéneo):
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  Es decir que en el sistema heterogéneo (arena con agua de mar) hay 4,40 % de sales (el resto es arena y agua).




  Respuestas. a) La solución de agua de mar contiene 5,50 % de sales; b) en la muestra heterogénea inicial hay 4,40 % de sales.




  Ejercicio de aplicación 3. Al descomponer químicamente 340,0 g de la sustancia llamada comúnmente agua oxigenada se obtienen 320,0 g del elemento oxígeno y 20,0 g del elemento hidrógeno. ¿Cuál es la composición porcentual del agua oxigenada?




  Solución




  Calculo del porcentaje del elemento oxígeno en el agua oxigenada:
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  Es decir que en la sustancia compuesta llamada agua oxigenada hay 94,1 % de oxígeno.




  Además, en 100,0 g de agua oxigenada habrá (100,0 - 94,1) 5,9 g de hidrógeno; es decir 5,9 % de hidrógeno.




  Respuesta. La composición porcentual del agua oxigenada es la siguiente: oxígeno (O): 94,1 %; hidrógeno (H): 5,9 %




  La composición de las sustancias se puede representar de manera abreviada mediante un sistema (llamado fórmula química centesimal) que indica el símbolo de cada elemento y su porcentaje en masa, por ejemplo: H5,9%O94,1%




  4. Leyes fundacionales de la Química




  Si como consecuencia de la acción de factores externos sobre los sistemas materiales se producen cambios de composición (lo que se evalúa a través de la observación de cambios en las propiedades intensivas del sistema original) se dice que se ha producido una reacción química. Las reacciones químicas se representan mediante ecuaciones químicas donde se indican los componentes del sistema original (denominados reactivos) y los nuevos componentes producidos (denominados productos); ambos (reactivos y productos) se conectan con una flecha que señala la dirección (material y temporal) en que avanza el sistema:
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  Por ejemplo:
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  Hacia finales del siglo XVIII se establecieron en forma empírica17 relaciones cuantitativas que vinculan las masas de reacción entre reactivos y productos, o los volúmenes de combinación de las sustancias gaseosas. La interpretación teórica de estas observaciones permitió enunciar las leyes que establecieron las bases de la Química como una disciplina fáctica. Se trata de cuatro leyes ponderales y una ley de combinaciones de sustancias gaseosas:




  a) Ley de conservación de la masa y de los elementos (ley de Lavoisier). Establece que todo sistema material aislado conserva su masa, independientemente de las transformaciones físicas o químicas que se produzcan en él18. En rigor hoy es posible redefinir esta ley indicando que no se encuentra variación de la masa en los sistemas aislados después de producir en él cambios de composición de la materia, dentro de los límites de sensibilidad de una balanza muy sensible (por ejemplo hasta 0,01mg). Por otra parte, Lavoisier también encontró que en las reacciones químicas los elementos químicos también se conservan, por lo que esta ley de conservación puede enunciarse de manera más completa diciendo que en un sistema material aislado no varía (dentro de los limites de sensibilidad de la balanza) la masa total de cada elemento, independientemente de las transformaciones que se produzcan en el sistema19. Por ejemplo: Según la ley de Lavoisier al descomponer totalmente 25 g de carbonato de calcio obtendremos 25 g de producto (dióxido de carbono más óxido de calcio). Los elementos carbono, oxígeno y calcio también se conservan, es decir están presentes con la misma masa tanto en los reactivos como en los productos.




  b) Ley de las proporciones definidas (ley de Proust). Cuando dos o más elementos se combinan entre sí para formar una dada sustancia compuesta, lo hacen según relaciones de masas constantes. De esta ley surge que una sustancia (cualquiera sea su masa) tendrá siempre la misma composición y propiedades independientemente de la materia prima, condiciones y métodos utilizados para su preparación.




  Ejercicio de aplicación 4. Al laboratorio llegan dos muestras de sustancias denominadas Muestra 1 y Muestra 2. Cuando se descomponen 36,0 g de la Muestra 1 se obtiene únicamente 32,0 g de oxígeno y 4,0 g de hidrógeno; cuando se descomponen 180 g de la Muestra 2 se obtiene 160 g de oxígeno y 20 g de hidrógeno. Mostrar mediante cálculo si ambas muestras son o no la misma sustancia.




  Solución




  Muestra 1:
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  Muestra 2:
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  Respuesta. Aplicando la ley de Proust se obtiene que ambas muestras presentan la misma relación de masas de hidrógeno a oxígeno (1/8), lo que equivale a decir que ambas muestras corresponden a la misma sustancia.




  c) Ley de las proporciones múltiples (ley de Dalton). La composición de varias sustancias formadas por los mismos elementos son tales que a una masa arbitrariamente elegida de un elemento (en cada una de esas sustancias) le corresponde una relación de números enteros y pequeños del otro elemento (actualmente se amplía este concepto señalando que estos números son enteros y generalmente son pequeños).




  Hay cierta arbitrariedad al decir números pequeños. Generalmente se considera que son de un solo dígito (1 a 9).




  Ejercicio de aplicación 5. Se postuló hace ya mucho tiempo que los elementos hidrógeno y oxígeno podían combinarse entre sí formando dos sustancias distintas. Aunque esto ya es ampliamente conocido, determinar si la hipótesis postulada se sostiene, teniendo en cuenta que de la descomposición de 36,0 g de una muestra (denominada como Muestra A) se obtiene 32,0 g de oxígeno y 4,0 g de hidrógeno; mientras que cuando se descomponen 100,0 g de una segunda muestra (denominada Muestra B) se obtienen 94,12 g de oxígeno y 5,88 g de hidrógeno.




  Solución




  Tomando una misma masa de un elemento (por ejemplo 1,0 g de hidrógeno), se calcula (aplicando la Ley de Proust) cuántos gramos del segundo elemento (oxígeno) se combinan con 1 g de hidrógeno en ambas muestras:




  En la Muestra A:
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  En la Muestra B:
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  Según la Ley de Dalton, se tratará de distintas sustancias formadas por los mismos elementos si a la relación de masa del oxigeno en ambas muestras (que se combina con 1,0 g de hidrógeno) le corresponde una relación de números enteros y pequeños. Por lo tanto:
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  Respuesta. Como con una misma masa arbitrariamente elegida de un elemento (en nuestro caso 1 g de hidrógeno) le corresponde a cada muestra una masa diferente del otro elemento (oxígeno) que guardan una relación de números enteros y pequeños, podemos afirmar que la hipótesis postulada se sostiene y por lo tanto ambas muestras corresponden a distintas sustancias formadas por los mismos elementos20.




  Vale la pena resaltar que si la relación hubiera dado 1:1 se trataría de la misma sustancia ya que se comprobaría que una dada masa de un elemento se combina en ambos casos con la misma masa del otro elemento.




  d) Ley de las proporciones equivalentes (ley de Richter). Si tres elementos (A, B, C) forman, por combinación entre ellos, tres sustancias distintas (AB, BC y AC), la relación entre las masas de dos de ellos (por ejemplo A y B) que se combinan con una dada masa del tercer elemento (C, en AC y BC) deberá ser igual a la relación en que se combinan entre sí (en AB) o a esta relación multiplicada por números enteros y (generalmente) pequeños.
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  Ejercicio de aplicación 6. Se ha determinado que al combinar 32,0 g de oxígeno con 4,0 g de hidrógeno se obtiene una sustancia (denominada sustancia 1); mientras que 1,0 g de hidrógeno se combina con 35,5 g de cloro para dar otra sustancia distinta (denominada sustancia 2). Indicar si podría formarse un compuesto entre el cloro y el oxigeno (denominada sustancia 3) al combinar 48,0 g de oxígeno con 71,0 g de cloro.




  Solución




  Llamando A al oxígeno, B al cloro, C al hidrógeno, AC a la sustancia 1, BC a la sustancia 2 y AB a la posible sustancia a formar entre el cloro y el oxigeno, de acuerdo a la expresión matemática de la Ley de Richter se tendrá:
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  Por otro lado:
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  Por lo tanto de acuerdo a la ley de Richter:
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  O sea:
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  La cual es una relación de números enteros y pequeños.




  Respuesta. Dado que m: n es una relación de números enteros y pequeños, se podría formar un compuesto (sustancia 3) entre el cloro y el oxigeno al combinarse 48,0 g de oxígeno con 71,0 g de cloro.




  Observar que se señala podría formarse el compuesto propuesto y no que realmente lo hará. Por otro lado, si los tres compuestos que forman el cloro, el oxígeno y el hidrógeno realmente existen, cumplirán con la Ley de Richter.




  e) Ley de las combinaciones químicas entre sustancias gaseosas (ley de Gay Lussac de las combinaciones gaseosas). A presión y temperatura constantes las sustancias gaseosas presentan en sus reacciones químicas relaciones enteras entre sus volúmenes de combinación, tanto entre los reactivos como entre los productos formados.




  Por ejemplo, se determina experimentalmente que al combinar un volumen de hidrógeno gaseoso (sustancia simple) con un volumen de cloro gaseoso (sustancia simple) se obtienen dos volúmenes de una sustancia compuesta gaseosa a la que denominaremos como cloruro de hidrogeno:
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  Esto se representa esquemáticamente en la Figura 3.
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  Otro ejemplo lo da la combinación química de los gases hidrógeno y nitrógeno para formar amoníaco, ya que midiendo los volúmenes de las sustancias reactivos (hidrógeno y nitrógeno) y la sustancia producto (amoníaco) a iguales valores de presión y temperatura se observa que:
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  Ecuación que muestra que tanto los volúmenes de los reactivos entre sí, como los volúmenes de los productos y reactivos guardan relaciones de números enteros y pequeños.




  Ejercicio de aplicación 7. Señalar en los siguientes casos si los datos experimentales obtenidos cumplen con las leyes de la Química, señalando y definiendo en cada situación la ley correspondiente: a) a cierta presión y temperatura constantes, 2,8 g de nitrógeno gaseoso reaccionaron con 0,6 g de hidrógeno y se transformaron en 3,4 g de amoníaco (ambos también gaseosos); b) partiendo de 1,4 g de nitrógeno se necesitó 0,3 g de hidrógeno para completar la reacción; partiendo de 4,2 g de nitrógeno se necesitó 0,9 g de hidrógeno; c) 1,4 g de nitrógeno se combinan con 1,6 g de oxígeno; pero también 1,4 g de nitrógeno se combinan con 3,2 g de oxígeno; d) el análisis químico indica que: una sustancia I contiene 32 g de azufre y 32 g de oxígeno; otra sustancia II contiene 32 g de azufre y 2 g de hidrógeno; una tercera sustancia III contiene 16 g de oxígeno y 2 g de hidrógeno; e) a una dada presión y temperatura, mantenidas constantes, 1 litro de cloro gaseoso reacciona con 2 litros de oxígeno gaseoso para formar 2 litros de dióxido de cloro.




  Soluciones




  a) Los datos experimentales cumplen con la ley de Lavoisier:
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  b) Si a partir de ambos ensayos se obtiene la misma sustancia, debe cumplirse la Ley de Proust. O sea, comparando ambos compuestos:
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  Como la igualdad se cumple se trata del mismo compuesto.




  c) Comparando la masa de un elemento que se combina con una dada masa del otro se puede determinar si se trata de sustancias diferentes (debe cumplirse la ley de Dalton):




  Primer compuesto:
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  Segundo compuesto:
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  Comparando ambas relaciones:
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  Se comprueba que se trata de sustancias diferentes.




  d) De acuerdo con la ley de Richter, tres elementos forman 3 sustancias distintas si la relación entre las masas de dos de ellos que se combinan con una dada masa de un tercer elemento es igual a la relación en que se combinan entre sí o a esta relación multiplicada por números enteros y (generalmente) pequeños. En nuestro caso:
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  Los elementos en estas tres sustancias cumplen la ley de Richter.




  e) Según Gay Lussac debe haber una relación numérica entera entre los volúmenes de las sustancias reaccionantes (en nuestro caso cloro y oxígeno) y el producto formado (en nuestro caso dióxido de cloro). Es decir:
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  Se observa que reactivos y productos cumplen la ley de Gay Lussac de los volúmenes de combinación.




  5. Teoría atómico-molecular




  A inicios del siglo XIX Dalton, basándose en resultados experimentales, desarrolló un modelo teórico atomístico21 sobre el comportamiento de la materia, el que a través de sus postulados le permitía explicar los hechos observados (que se generalizan con el enunciado de su ley de las proporciones múltiples):




  Estos postulados son:




  a) La materia está formada por partículas muy pequeñas llamadas átomos que son indivisibles y no se pueden destruir.




  b) Los átomos de un mismo elemento (átomos simples) son iguales entre sí, tienen su propia masa y cualidades propias. Los átomos de diferentes elementos tienen masas diferentes.




  c) Los átomos no se crean ni se destruyen en una reacción química, solo se redistribuyen.




  d) Los compuestos químicos están formados por átomos compuestos; átomos de elementos diferentes se combinan entre sí (para formar átomos compuestos) en una relación de números enteros sencillos.




  e) Los átomos de elementos diferentes se pueden combinar en proporciones distintas y formar más de un compuesto. Las relaciones de átomos sencillos para formar átomos compuestos son 1:1, 1:2 y 1:3 (Dalton no consideró por ejemplo como posible la relación 2:3 presente en algunas sustancias).




  Con estos postulados Dalton no pudo explicar los resultados experimentales observados por Gay Lussac (resumidos en la ley de las combinaciones gaseosas de la Figura 4) ya que por ejemplo, según razonaba Dalton, un volumen de hidrógeno (formado por átomos simples) debería reaccionar con un volumen de cloro (formado también por átomos simples) para dar un volumen de cloruro de hidrógeno (constituido por átomos compuestos), mientras que los ensayos de Gay Lussac indicaban que se formaban dos volúmenes de este producto22.




  Esta aparente contradicción entre los resultados observados por Gay Lussac y las ideas de Dalton respecto al comportamiento de la materia fue superada por el químico italiano Amadeo Avogadro quien coincide con Dalton en que las partículas que componen los compuestos están formadas por átomos de elementos diferentes (Avogadro llama molécula a los átomos compuestos de Dalton); sin embargo Avogadro postula que las partículas (moléculas) de las sustancias simples gaseosas (a temperatura y presión ambientes) pueden estar formadas por dos (o más) átomos del mismo elemento. Avogadro también formula la hipótesis: volúmenes iguales de gases diferentes, a igual presión y temperatura, contienen el mismo número de moléculas23.
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  Con la teoría atómico-molecular resulta posible interpretar los resultados de las observaciones experimentales de Gay Lussac, asumiendo que las moléculas de la mayoría de los gases (por ejemplo las de oxígeno, cloro y nitrógeno) están formadas por dos átomos (estas sustancias simples se simbolizan como O2, Cl2 y N2, respectivamente)24. De esta forma, las relaciones volumétricas entre el cloro, el hidrógeno y el cloruro de hidrógeno pueden ser ahora interpretadas correctamente, según se muestra en la Figura 5.
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  El esquema de la Figura 5 puede simplificarse si se utiliza para representar la molécula de hidrógeno el símbolo H2 (donde H se refiere al átomo de hidrógeno y el subíndice 2 indica que en la molécula hay dos átomos de hidrógeno). Análogamente para la molécula de cloro se escribe Cl2 para representar su molécula. A su vez la molécula de la sustancia compuesta cloruro de hidrógeno, formada por un átomo de hidrógeno y uno de cloro puede representarse por HCl. Por lo tanto la reacción química de la Figura 5 se simplifica así:
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  6. Masas atómicas y moleculares




  Aceptada la hipótesis de que la materia está formada por átomos y moléculas es posible reinterpretar atomísticamente los conceptos de sustancia compuesta, sustancia simple y elemento dados al definir cualitativamente los sistemas materiales según:




  a) Sustancia compuesta: tiene sus moléculas formadas por más de una clase de átomos.




  b) Sustancia simple: tiene sus moléculas formadas por átomos iguales.




  c) Elemento: lo que tienen en común las sustancias simples, o las compuestas que por descomposición (por acción de un método térmico o eléctrico) dan aquellas sustancias simples, que tienen todas ellas la misma clase de átomos.




  Los átomos de los elementos se representan por símbolos (ver la sección 2 de esta UD), por ejemplo, sodio: Na; potasio: K; oxígeno: O; cloro: Cl. Las masas de los átomos se representan por un número que indica cuántas veces es mayor la masa de un átomo de un dado elemento con respecto de una referencia arbitraria tomada como unidad (llamada unidad de masa atómica: uma). A ese número se lo llama “masa atómica relativa” (se abrevia con el símbolo Ar). Así, por ejemplo, la masa atómica del sodio (Na) es 23, la del calcio (Ca) 40 y la del cobre (Cu) 63 porque los átomos de estos elementos tienen masas 23, 40 y 63 veces mayores que la unidad de referencia (unidad de masa atómica). Siguiendo el mismo procedimiento para las sustancias (simples o compuestas) se define como “masa molecular relativa” (se abrevia con el símbolo Mr) al número que indica cuántas veces es mayor la masa de la molécula con respecto a la unidad de masa atómica.




  Por las razones que se explicarán a continuación se eligió al átomo de hidrógeno como unidad de masa atómica. Sucesivos refinamientos llevaron a elegir otra unidad de masa atómica, como se explicará en la Unidad Didáctica II.




  La asignación de una dada masa a los átomos de un elemento puede ser interpretada25 teniendo en cuenta que un dado volumen de dihidrógeno (H2) tiene una masa menor que el mismo volumen de cualquier otra sustancia a igual presión (P) y temperatura (T) y por lo tanto el H2 se presenta como la sustancia más liviana. Por ejemplo si se mide la masa de 10 litros de dihidrógeno y 10 litros de dioxígeno a igual P y T, la experiencia indica que el gas dioxígeno tiene una masa 16 veces mayor que el gas dihidrógeno. Por lo tanto, teniendo en cuenta que en ambos volúmenes hay el mismo número de moléculas (hipótesis de Avogadro), se puede afirmar que la molécula de oxígeno tiene una masa 16 veces mayor que la molécula de hidrógeno. Como la molécula de hidrógeno es diatómica su masa es el doble que la masa de un átomo de hidrógeno; luego, la molécula de oxígeno tiene una masa 32 veces mayor que la del átomo de hidrógeno. A su vez como la molécula de oxígeno también es diatómica, si una molécula de oxígeno tiene una masa 32 veces mayor que el átomo de hidrógeno, el átomo de oxígeno tendrá una masa 16 veces mayor que el átomo de hidrógeno. O sea:
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  En forma sencilla, a partir de ensayos de laboratorio, es posible crear una escala de masas atómicas y moleculares relativas a la masa del hidrógeno, es decir tomando a la masa del átomo de hidrógeno como unidad de masa atómica (uma)26. La Tabla 1 da las masas atómicas relativas de algunos elementos.




  Las masas atómicas provienen de mediciones experimentales y, como tales, tienen una desviación o error. La masa atómica del hidrógeno, 1, no tiene error por haber sido definida como unidad de comparación. Las demás masas atómicas tendrán las cifras significativas que correspondan, aunque por simplicidad, excepto que se indique otra cosa, pueden tomarse como números generalmente enteros (con pocas excepciones) y exactos.




  Para sustancias compuestas se puede seguir un procedimiento similar al llevado adelante para las sustancias simples. Por ejemplo, se comprueba que a igual P y T, 1 litro de la sustancia compuesta denominada amoníaco que es gaseosa a temperatura y presión ambiente tiene una masa 8,5 veces mayor que la del dihidrógeno gaseoso (ambos gases medidos a igual temperatura y presión). Por lo tanto la molécula de amoníaco tiene una masa 17 veces mayor que la del átomo de hidrógeno. Luego para el amoníaco, Mr = 17.




  Con la aplicación de la leyes fundamentales de la Química se puede también llegar a formular sustancias heteroatómicas, como por ejemplo el amoníaco, partiendo del hecho experimental que indica que en iguales condiciones de T y P tres volúmenes de dihidrógeno (H2) se combinan con un volumen de dinitrógeno (N2) obteniéndose dos volúmenes de producto (amoníaco):
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  Aplicamos la hipótesis de Avogadro, por lo que en un volumen de dinitrógeno hay Ñ moléculas de N2 y en tres volúmenes de dihidrógeno 3Ñ moléculas H2. Como en la reacción se forman 2 volúmenes de amoníaco, se habrán formado 2Ñ moléculas de esta sustancia. Al conservarse la masa total del sistema y el número total de átomos (ley de Lavoisier), en 2Ñ moléculas de amoníaco deben estar todos los átomos de hidrógeno (6Ñ) y todos los átomos de nitrógeno (2Ñ). Por lo tanto una simple regla de tres muestra que cada molécula de amoníaco debe contener 1 átomo de nitrógeno (2Ñ/2Ñ) y tres átomos de hidrógeno (6Ñ/2Ñ).




  Lo explicado puede representarse por el siguiente esquema, donde cada círculo representa un átomo; la molécula diatómica de H2 está dibujada como dos círculos blancos pequeños y la molécula de N2 por dos círculos oscuros:
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  O sea, a la molécula de amoníaco, que resulta estar formada por tres átomos de H y un átomo de N, se la simboliza como NH3, lo que corrobora que su masa molecular relativa es 17 (valor que resultó al determinar que su masa es 8,5 veces mayor que la del hidrógeno gaseoso) como puede calcularse sumando las masas atómicas relativas de los átomos que la componen:
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  7. Mol, Masa molar




  Como en la vida cotidiana se emplean masas expresadas en unidades convencionales (por ejemplo, gramos o kilogramos) en Química se define una unidad de masa denominada mol como la masa de una sustancia que en gramos es numéricamente igual a su masa molecular relativa28. Así por ejemplo, como el amoníaco tiene una Mr = 17,0 entonces en 17,0 g de amoníaco habrá un mol de esa sustancia. De igual modo, dado que la masa molecular relativa del hidrógeno y del oxígeno son, respectivamente, 2,0 y 32,0, un mol de dihidrógeno (H2) serán 2,0 g de esa sustancia y un mol de dioxígeno (O2) estará contenido en 32,0 g de esta sustancia.




  La Química es una disciplina experimental y como tal el concepto de mol es operativo: sobre la base del postulado de Avogadro, si se toma la masa de una sustancia tal que con respecto a otra guarde la misma relación que sus masas moleculares, entonces en ambas debe haber el mismo número de partículas. Por razones obvias lo más evidente es tomar una masa que numéricamente coincida con la masa molecular (inicialmente a esa cantidad se la denominó molécula-gramo29 y la ciencia anglosajona la denominó molécula-libra; el Sistema Internacional adoptó la primera con el nombre de mol como la unidad de cantidad de sustancia; su símbolo es mol30.




  Como una extensión de la ley de las combinaciones gaseosas de Gay Lussac se puede señalar que un mol de cualquier sustancia en estado gaseoso ocupa el mismo volumen. Se encontró experimentalmente que un mol de gas encerrado en un recipiente, con un émbolo móvil a una presión de una atmósfera y a temperatura de cero grados centígrados (a estas condiciones, denominadas condiciones normales de presión y temperatura, se las abrevia con las siglas CNPT)31, ocupa un volumen de 22,4 dm3 (decímetros cúbicos; 1 dm3 = 1 L)32. A este volumen se lo llama volumen molar de un gas y, en principio, es independiente del tipo y naturaleza del gas (gases ideales). La Figura 6 ilustra este comentario.




  La hipótesis de Avogadro también ha sido confirmada para sustancias no gaseosas por diversos métodos experimentales, estableciéndose que en un mol de cualquier sustancia hay la misma cantidad de partículas. Este número se conoce como número de Avogadro NA (en honor al químico italiano) y tiene un valor que, con tres cifras significativas, es 6,02 1023. Asimismo la cantidad de partículas en un mol de cualquier sustancia se conoce como Av, constante de Avogadro, y su valor y unidades son: 6,02 1023 mol-1. Así:
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  * Reemplazar la palabra partículas por átomos, moléculas, etc.




  Desde el punto de vista experimental, el número de Avogadro es posterior a (y consecuencia de) la definición de mol, por lo que es preferible no emplearlo para definir a este último. Por otra parte el número de partículas presente en un mol (6,02 1023) no es un número exacto (en este texto lo utilizamos expresándolo con 3 cifras significativas), por lo que tampoco por esto es conveniente utilizarlo para definir el mol.
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  Como el mol representa una cantidad de sustancia, es una propiedad extensiva. La relación anterior puede utilizarse en la resolución de ejercicios mediante “regla de tres simple”. O sea, la constante de Avogadro nos permite realizar operaciones matemáticas a partir de las cuales se puede, por ejemplo, calcular el número de moléculas que hay en 100 g de cloruro de hidrógeno, cuya Mr es 36,5:
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  La masa de un mol de una dada sustancia representa una propiedad característica de ella que se denomina masa molar, sus unidades son g/mol (g mol-1) y se denota por M. Así para el dihidrógeno, M = 2,0 g mol-1 y para el amoníaco M = 17,0 g mol-1.




  Ejercicio de aplicación 8. Teniendo en cuenta que las masas atómicas relativas del hidrogeno (H), carbono (C) y oxígeno (O) son 1,0, 12,0 y 16,0, respectivamente. Indicar cuántos moles y cuántas moléculas están presentes en 20 g de éter etílico, cuya fórmula molecular es C4H10O.




  Solución




  De acuerdo a los datos la masa molecular relativa del éter etílico (Mr) es:
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  Dado que en 1 mol de éter etílico, es decir 74,0 g, hay 6,02 1023 moléculas de esa sustancia, aplicando las reglas de tres simple correspondientes:
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  Se deja al lector el trabajo de leer adecuadamente la regla de tres, como se recomienda en este texto: “Si 74 g de éter etílico es la masa de 1 mol de éter etílico, 20 g de éter etílico será la masa de 0,27 moles de esa sustancia”.33




  Análogamente:
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  8. Análisis elemental. Fórmulas químicas




  Como hemos visto (sección 2 y 3 de esta UD), el análisis químico de las sustancias nos permite conocer qué elementos la componen, su composición centesimal y su fórmula centesimal; por ejemplo la composición de la sustancia que llamamos agua oxigenada es: H 5,9 %, O 94,1 %; a partir de este dato la fórmula centesimal para el agua oxigenada queda expresada como: H5,9%O94,1%. Una simbología más comúnmente utilizada de expresar la fórmula de un compuesto es indicando la cantidad de átomos de cada elemento que posee la molécula. Para ello partiendo por ejemplo de la composición centesimal (o de alguna relación de masas de cada elemento en un compuesto) y utilizando como datos las masas atómicas se puede calcular los moles de átomos de hidrógeno y de oxígeno que hay en 100 g de agua oxigenada:




  Para el hidrógeno:
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  Análogamente para el oxígeno:
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  Se observa que en la composición del agua oxigenada hay la misma cantidad de moles de átomos de H que dé O, es decir que:
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  En base a estos datos se escribe una fórmula para el agua oxigenada que represente la relación entera de moles de sus átomos constituyentes: H1O1 o, sencillamente HO. A esta fórmula se denomina fórmula mínima del agua oxigenada ya que indica la mínima relación de átomos presentes en la molécula de esa sustancia (que naturalmente es la misma relación de moles de átomos que existe en un mol de la sustancia).




  A partir de datos experimentales que permiten saber que la masa molecular del agua oxigenada es 34,0, puede calcularse la fórmula molecular de la sustancia. Por ejemplo partiendo de la fórmula mínima del agua oxigenada (HO) se calcula que su masa relativa es 17,0 (Mr,fórmula mínima = 1 Ar,H + 1 Ar,O = 1. 1,0 + 1. 16,0 = 17,0); por lo tanto la relación:
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  Nos indica que la fórmula mínima está contenida dos veces en la fórmula molecular. Por lo tanto la fórmula molecular del agua oxigenada se simboliza:
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  Observar que la fórmula molecular debe satisfacer tanto la exigencia de la fórmula mínima como la de la masa molecular relativa.




  Por otro lado, la fórmula molecular permite conocer la masa molecular de la sustancia (en este caso, Mr = 17,0) y la masa de un mol (masa molar, M = 17,0 gmol-1). Por lo tanto la fórmula química de una sustancia contiene información sobre la molécula y sobre el mol, que es la unidad química por excelencia.




  Ejercicio de aplicación 9. El análisis elemental de una muestra de ácido benzoico dio los siguientes resultados: C 25 g; H 1,7 g; O 9,4 g. Con los datos de las masas atómicas (con tres cifras significativas) de los elementos que lo componen (H 1,00; C 12,0; O 16,0), calcular la fórmula mínima y la fórmula molecular del ácido benzoico, cuya masa molecular es 122.




  Solución




  Se calculan los moles de átomos de cada elemento, por ejemplo para el carbono:
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  Procediendo análogamente para el hidrógeno y para el oxígeno34 se obtiene:
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  Como en la masa de sustancia analizada el menor número de moles corresponde al oxígeno, se calcula cuántos moles de carbono y de hidrógeno hay por mol de oxígeno:
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  Dado que los datos provienen de medidas experimentales y, por lo tanto, no debe esperarse relaciones siempre exactas, la aproximación realizada en el caso del hidrógeno es válida.




  La relación de moles de átomos de C:H:O es 3,5:3:1. Expresada en números enteros, la fórmula mínima del ácido benzoico será, entonces: C7H6O2.




  La masa obtenida para la fórmula mínima25 es 122, la que coincide con la masa molecular de la sustancia. Esto indica que la fórmula mínima y la fórmula molecular son idénticas: C7H6O2.




  9. Nociones de nomenclatura inorgánica




  La noción de átomo y de molécula que surge de la teoría atómica-molecular conduce a la posibilidad de expresar simbólicamente la composición de las sustancias a través de fórmulas químicas, las que representan los elementos que forman la sustancia y el número entero de átomos de cada elemento por molécula de sustancia. Así por ejemplo la fórmula H2SO4 indica que la molécula de la sustancia que se simboliza como H2SO4 está formada por 2 átomos del elemento hidrogeno (H), 1 átomo del elemento azufre (S) y 4 átomos del elemento oxígeno (O).




  Número de valencia y número de valencia algebraica. Se define el número de valencia (n° val) como la capacidad numérica de combinación de los átomos de un elemento respecto del átomo de hidrogeno (H) al que se eligió como “unidad de capacidad numérica de combinación” (al n° val muchas veces se lo denomina simplemente valencia). Se define asimismo el número de valencia algebraica (n° val alg) de un elemento a la valencia de dicho elemento con signo positivo o negativo; por razones químicas se atribuyó al elemento hidrógeno el número de valencia algebraica positiva (1+) cuando está unido a un no metal y valencia algebraica negativa (1-) cuando está unido a un metal, por ejemplo: en el HCl el hidrógeno tiene número de valencia algebraica 1+ (por ser el cloro un no metal) por lo que en el HCl el cloro tiene número de valencia algebraica 1-; en el AlH3 el elemento hidrógeno tiene número de valencia algebraica 1- (por ser el aluminio un metal) por lo que el aluminio tiene número de valencia algebraica 3+. En el agua, H2O, el n° val alg del H es 1+ y, por lo tanto, el del oxígeno es 2-. En una molécula la suma de las valencias algebraicas es cero, por lo que sabiendo el número de valencia típica de unos pocos elementos y la fórmula de la sustancia, es posible conocer el número de valencia de otro elemento; por ejemplo en la fórmula molecular del ácido sulfúrico tenemos dos hidrógenos, 2. (1+) = 2+; cuatro oxígenos, 4. (2-) = 8-; la suma de ambos es 6-, por lo que el n° val del átomo de S debe ser 6+ para que la suma total dé nula35. En la Tabla 2 se presentan los números de valencia algebraicos de algunos elementos que recomendamos memorizar.
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  A continuación se describe un procedimiento para escribir la fórmula de las sustancias de uso común. Para nombrarlas se utilizarán ciertas reglas de la nomenclatura que se encuentra más arraigada en la química práctica (llamada “nomenclatura tradicional”). Para escribir la fórmula de las sustancias se emplearán métodos directos y no se usarán ecuaciones químicas, las que muchas veces están alejadas de la realidad experimental. Asimismo, para facilitar el estudio se dividirán a las sustancias en compuestos binarios (formados por átomos de dos elementos), en compuestos ternarios (formados por átomos de tres elementos) y en compuestos superiores (formados por átomos de cuatro ó más elementos); estos últimos se introducirán a lo largo del texto a medida que sea necesario emplearlos. El lector debe tener presente que la formulación y nomenclatura de la Química constituye el lenguaje particular de esta disciplina científica. Como todo lenguaje, hay reglas que deben respetarse para hablarlo y escribirlo correctamente; para esas reglas no siempre hay una lógica inmediata; con esto se quiere decir que las fórmulas no deben “deducirse”; se aprenden con la práctica y, más adelante, a lo largo del curso se podrá interpretarlas.




  I. Compuestos binarios.




  a) Óxidos. Son compuestos formados por átomos de oxígeno, O, con n° val alg 2- y átomos de algún otro elemento (el que representaremos genéricamente con la letra E). Su fórmula general será: E2Ov si la valencia (v) del átomo E es impar y EOv/2 si la valencia (v) del átomo E es par. Si el elemento tiene un solo tipo de valencia llamaremos al compuesto como "óxido de…" y a continuación el nombre del elemento; por ejemplo el Na tiene solo la valencia algebraica 1+ por lo que la fórmula de su óxido será Na2O y se lo llama óxido de sodio; el Ca tiene solo valencia algebraica 2+ por lo que la fórmula de su óxido será CaO y se lo llama óxido de calcio. Si el elemento tiene dos n° val, el compuesto se denomina “óxido …” agregando la terminación oso al nombre del elemento para el caso que el elemento E emplea su n° val menor, y como “óxido …” agregando la terminación ico al nombre del elemento para el caso que el elemento E emplea su n° val mayor; por ejemplo, el cobalto (Co) puede formar óxidos con número de valencia algebraica 2+ y 3+ ; si actúa con valencia 2+ la fórmula de su óxido será CoO y se lo llama óxido cobaltoso; si actúa con valencia 3+ la fórmula de su óxido será Co2O3 y se lo llama óxido cobáltico.




  Es común que por razones fonéticas se modifique la raíz que da nombre al elemento: cobre-cuproso-cúprico; hierro-ferroso-férrico; azufre-sulfuroso-sulfúrico.




  Observar que en la formulación química se escribe primero el átomo con n° val positivo.




  Si el átomo de un elemento tiene tres n° de val alg posibles, a los óxidos que forma con las dos valencias menores se los llama “óxido…” agregando en ambos casos al nombre del elemento el sufijo oso y para el caso de que actúe con su mínima valencia se agregará además al nombre del óxido el prefijo hipo; al óxido que el elemento forma con la mayor valencia se lo llama “óxido …” agregando al nombre del elemento el sufijo ico. Por ejemplo el azufre, S, puede formar óxidos con valencia 2+, 4+ y 6+; si actúa con valencia 2+ la fórmula de su óxido será SO y se lo llama óxido hiposulfuroso; si actúa con valencia 4+ la fórmula de su óxido será SO2 y se lo llama óxido sulfuroso y si actúa con valencia 6+ la fórmula de su óxido será SO3 y se lo llama óxido sulfúrico.
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