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Quimica

UNIDAD 6:
UNIONES QUIMICAS



¢, Por qué se combinan los atomos para formar moleculas?

Los atomos tienden a combinarse entre si formando
moléculas, para adquirir la configuracion electronica del gas
noble mas cercano

Esta configuracion electronica (la de los gases nobles) es la de
mayor estabilidad

REGLA DEL OCTETO DE LEWIS

Dado que la mayoria de los gases nobles posee 8 electrones en
su ultimo nivel energetico, se dice que los atomos al
combinarse quimicamente tienden a llegar a tener 8 electrones
en su ultimo nivel. Esto se conoce como la Regla del octeto
de Lewis



Los elementos que se encuentran cercanos al Helio (He) no llegan
a tener 8 electrones en su ultimo nivel, dado que el Helio (He)

posee solo dos electrones

Como toda regla general, la regla del octeto de Lewis posee
excepciones, las que iremos viendo a lo largo de la unidad

LOS ATOMOS SE COMBINAN QUIMICAMENTE
GANANDO, PERDIENDO O COMPARTIENDO
ELECTRONES DE SU ULTIMO NIVEL
ENERGETICO






Para predecir el tipo de union quimica que se va a formar
entre dos atomos, debemos evaluar la diferencia de
electronegatividades que hay entre los atomos involucrados
en dicha union guimica

Recordemos que la electronegatividad es la capacidad de un
elemento de atraer hacia su nucleo los electrones que
establecen la union con otro atomo (concepto desarrollado en

la unidad 5 pero que vamos a aplicar aca)

Teniendo en cuenta la diferencia de electronegatividades y el
tipo de atomos que se van a unir, podemos diferenciar
3 tipos de uniones quimicas




Unidn idnica o electrovalente

Este tipo de unidon se presenta cuando la diferencia de
electronegatividades entre los atomos es mayor o igual a 1,7
Generalmente se presenta en las uniones entre atomos metalicos
y no metalicos

La union se establece porque ocurre una transferencia real de
electrones desde el atomo menos electronegativo al a&tomo mas

electronegativo

El a&tomo que cede electrones se transforma en un CATION,
especie con carga positiva

El a&tomo que gana electrones se transforma en un ANION,
especie con carga negativa



Ejemplo NaF

De la tabla periddica obtenemos los valores de la

electronegatividad de cada uno de los atomos
N

Electronegatividad del Na : 0,9 Diferencia de

Electronegatividad del F : 4,0 electronegatividad : 3,1

_

Por lo tanto se formara una UNION IONICA

Para representar las uniones quimicas usamos los simbolos de
Lewis que nos van a permitir desarrollar las estructuras de
Lewis

Los simbolos de Lewis constan del simbolo del elemento,
alrededor del cual se dibujan los electrones del ultimo nivel
energetico mediante circulos, cruces, o alguna otra marca



El Na tiene 1 solo electron en su ultimo nivel energético, por lo
tanto solo tendra una marca (circulo violeta)

Nao  Simbolo de Lewis para el Na

El F tiene 7 electrones en su ultimo nivel energético, por lo tanto
tendra siete marcas (cruces negras)

X X
X E % Simbolo de Lewis parael F
X X

El Na le cede un electron al F, el Na se queda con los 8
electrones del nivel energético anterior (y con una carga positiva)
y el F queda con 8 electrones en el ultimo nivel (y con una carga

negativa)

X X
Nae—_ X F X uedando * XX
Kx©Q [Na} éXF)x‘
X

Estructura de Lewis 8



Propiedades de los compuestos ionicos

Los compuestos ionicos, dado que son especies cargadas
Interactuando mediante fuerzas eléctricas presentan las
siguientes propiedades

‘A{En estado solido presentan estructuras muy ordenadas
llamadas estructuras cristalinas o cristales ionicos

‘/ﬁ( Los solidos i6nicos son duros y poseen alto punto de fusion

7’1{ Poseen puntos de ebullicion altos

7,'\\( No son capaces de conducir la corriente eléctrica en estado
solido, dado que las especies cargadas (aniones y cationes) estan
ocupando posiciones fijas y solo tienen movimientos de vibracion

7,'1( En estado liquido los cationes y aniones adquieren movilidad,
por lo que en este estado son capaces de conducir la
corriente eléctrica 9




Unidn covalente

Este tipo de unidon se presenta cuando la diferencia de
electronegatividades entre los atomos es menor a 1,7

Generalmente se presenta en las uniones entre atomos no
metalicos entre si

En la UNION COVALENTE se COMPARTEN
ELECTRONES. Estos electrones se comparten de a pares (0
sea de a dos)

10



Si entre los atomos que se unen se comparte un par de

electrones (o sea 2 electrones) la union gue se establece es una
UNION COVALENTE SIMPLE

Si entre los atomos que se unen se comparten dos pares de
electrones (o sea 4 electrones) la union que se establece es una
UNION COVALENTE DOBLE

Si entre los atomos que se unen se comparten tres pares de
electrones (o sea 6 electrones) la union gue se establece es una
UNION COVALENTE TRIPLE

11



UNION COVALENTE SIMPLE

Se comparte un solo par de electrones
Ejemplo  Molécula de H,

De la tabla periodica obtenemos la electronegatividad del H, que
es 2,1

La diferencia de electronegatividad entre los dos H sera de cero (0)

Por lo tanto, como esa diferencia es menor de 1,7 se formara una
union covalente

Hagamos la representacion de Lewis para esta molécula teniendo
en cuenta que el H debe llegar a la configuracion electronica del
He que posee dos electrones en su ultimo nivel energeético

12



Los simbolos de Lewis para cada atomo de H son:
Heo x H

Los dos H tienen que llegar a tener 2 electrones, por lo que
van a compartir 1 par de electrones

Esta es la estructura de Lewis para un compuesto que presenta
una union covalente simple

Esta estructura de Lewis también puede representarse

H —H Donde ==
representa el par de electrones compartidos



UNION COVALENTE DOBLE

Se comparten dos pares de electrones
Ejemplo  Molécula de O,

De la tabla periodica obtenemos la electronegatividad del O, que
es 3,9

La diferencia de electronegatividad entre los dos O sera de cero (0)

Por lo tanto, como esa diferencia es menor de 1,7 se formara una
union covalente

Hagamos la representacion de Lewis para esta molécula teniendo
en cuenta que el O debe llegar a la configuracion electronica del
Ne que posee 8 electrones en su ultimo nivel energético

14



Los simbolos de Lewis para cada atomo de O son:
O % %

8 O o x O

00 X X

LLos dos O tienen gue llegar a tener 8 electrones, por lo que
van a compartir 2 pares de electrones

s 0&—30:

Esta es la estructura de Lewis para un compuesto que presenta
una union covalente doble

Esta estructura de Lewis también puede representarse

representa los dos pares de electrones
compartidos Una === por cada par



UNION COVALENTE TRIPLE

Se comparten tres pares de electrones
Ejemplo Moléculade N,

De la tabla periodica obtenemos la electronegatividad del N, que
es 3,0

La diferencia de electronegatividad entre los dos N sera de cero (0)

Por lo tanto, como esa diferencia es menor de 1,7 se formara una
union covalente

Hagamos la representacion de Lewis para esta molécula teniendo
en cuenta que el N debe llegar a la configuracion electronica del
Ne que posee 8 electrones en su ultimo nivel energético

16



Los simbolos de Lewis para cada atomo de N son:

%

@

%

°Ne¢ =Nz
@

x

LLos dos N tienen que llegar a tener 8 electrones, por lo que
van a compartir 3 pares de electrones

*NE=EN:

Esta es la estructura de Lewis para un compuesto que presenta
una union covalente triple

Esta estructura de Lewis también puede representarse

NE N Donde =—

representa los tres pares de electrones
compartidos Una === por cada par



UNION COVALENTE DATIVA

En esta unidon se comparte un solo par de electrones, como en la
union covalente simple

Pero la diferencia es que en la union covalente dativa, uno de los
atomos aporta los dos electrones para que se forme la union,
mientras que en la union covalente simple cada atomo aportaba
un electron para formar el par de electrones que se comparte en
la unidn

P

o

X

18



Ejemplo Moléecula de SO,

De la tabla periodica obtenemos la electronegatividad del S, que
es 2,5y ladel O, quees 3,5

La diferencia de electronegatividad entre el O y el S es de 1,0
(3,5-2,5)

Por lo tanto, como esa diferencia es menor de 1,7 se formara una
union covalente

Hagamos la representacion de Lewis para esta moléecula teniendo
en cuenta que el O debe llegar a la configuracion electronica del
Ne que posee 8 electrones en su ultimo nivel energético y que el S
debe llegar a la configuracion electronica del Ar que también
posee 8 electrones en su altimo nivel

19



Los simbolos de Lewis para el atomo de Sy el de O son:
O % %
8 S o x O x
00 X X

LLa molécula de SO, tiene un atomo de Sy dos de O
@ x
: %80

®
x O
X X

El S se une primero con el O mediante una union covalente doble,
con esta union tanto el S, como el O llegan a 8 electrones

(Como seune el Sal O?  npediante una union covalente dativa,
donde el S aporta los dos electrones
para unirse y de esa forma sigue
teniendo 8 electrones 20



O
S E—B0"
<I® x %
xOx

X X

Esta es la estructura de Lewis para un compuesto que presenta
una union covalente doble y una union covalente dativa

Esta estructura de Lewis también puede representarse

S =0 Donde —
¢ represen_ta los dos pares de -electrones
O compartidos Una === por cada par

Y ¢ representa la union covalente

dativa, indicando que el S aporta
los dos electrones para unirse al
O



Ejemplos de Estructuras de Lewis complicadas

X
X

H,SO,

XX
XX

@

H &0&>s P& H

x@

X
X

Los atomos de H se unen en forma covalente a los O que estan
unidos al &tomo de S

22



Na

La union entre el Na*y el SO, es ionica

Na,SO,

X
X

XX
XX

ok
.x
e%)@

XX

xO

X %

+

Na

© Electrones cedidos por el Na

23



UNIONES COVALENTES NO POLARES Y POLARES

Las uniones covalentes se pueden dividir en polares y no
polares,dependiendo de las electronegatividades de los atomos
que las forman

UNION COVALENTE NO POLAR

Se da cuando la diferencia de electronegatividad entre los
atomos participantes es menor que 0,4

Un ejemplo de este tipo de union es la molécula de H,

24



Como vimos, la estructura de Lewis de la molécula es

He ©H

La electronegatividad del H es igual que la electronegatividad de H,
por lo tanto ambos H atraeran hacia si el par de electrones

compartidos con la misma fuerza.

El hecho de que ambos H atraigan los electrones con la misma
fuerza, determina que el par de electrones compartido quede en el
medio de los dos ndcleos, o visto de otra manera que el par de
electrones pase la misma cantidad de tiempo sobre el atomo de H

que sobre el atomo de H

Este hecho determina que se forme una union covalente no polar

25



UNION COVALENTE POLAR

Se da cuando la diferencia de electronegatividad entre los
atomos participantes se encuentra entre 0,4y 1,7

Un ejemplo de este tipo de unidn es la molécula de HCI

La estructura de Lewis de la molécula de HCI es

x

HE>»

%

x
x

X — X

26



La electronegatividad del Cl es mayor que la electronegatividad de
H, por lo tanto el CIl atraera hacia si el par de electrones

compartidos con mayor fuerza que el H.

El hecho de que el ClI atraiga los electrones compartidos con mayor
fuerza, determina que el par de electrones compartido quede
desplazado hacia el Cl (o mas cerca del CI), o visto de otra manera
que el par de electrones pase mayor cantidad de tiempo sobre el
atomo de CI que sobre el atomo de H. Esto determina que sobre el
Cl (el atomo mas electronegativo) se forme una densidad de carga
negativa (o -) y sobre el H (el atomo menos electronegativo) una

densidad de carga positiva (o +)

x X
5+ H G©®Clx 5-
x X

Este hecho determina que se forme una union covalente polar
27



La polaridad del enlace covalente se puede representar mediante
una flecha que apunta al &tomo mas electronegativo, en el caso de
la molécula de HCI la representacion seria:

_’xxx
5+ H@ ®Cl=x5-
X X

Para evaluar la polaridad de una molécula hay que ver si las
polaridades de cada uno de los enlaces no se anulan, por ejemplo
analicemos la molécula de CCl,

La estructura de Lewis del CCl, es C

Cuatro  uniones  covalentes cl — C — CI
simples entre el atomo de C vy |

cada uno de los atomos de Cl Cl
28



El Cl es més electronegativo que el C, por lo tanto sobre cada CI
habra una & - y sobre cada enlace que forma el C habra una & +,
que si lo representamos por flechas quedaria

Cl

|1
Cl —C — Cl

o
Cl

Como la moléecula es simetrica, las polaridades de cada uno de
los enlaces se anulan, la flecha azul se anula con la roja y la
violeta se anula con la verde, y por lo tanto la molécula resulta

ser NO POLAR

29



Para evaluar la polaridad de una molécula debemos tener
presente:

7’1{ La diferencia de electronegatividades de los atomos
participantes

7’1{ La simetria de la molécula, de forma de determinar si se
anulan (o no) las polaridades de los diferentes enlaces

30



EXCEPCIONES A LA REGLA DEL OCTETO DE LEWIS
Algunas moléculas no cumplen con la regla del octeto
: . s X X
Ejemplo:  Moléculade BCl; Cé?‘
%

La estructura de Lewis es

X
X X

®
X

B& >

b 4

X

*x Cl
X X

En esta molécula, el Cl cumple con la regla del octeto, pero el

B no la cumple, dado que solo llega a tener 6 electrones.

Como toda regla general, la regla del octeto tiene excepciones
31



CARACTERISTICAS DEL ENLACE COVALENTE

Hay dos parametros de importantes en el enlace covalente,
uno es la energia del enlace y el otro es la longitud del enlace

Energia del enlace: La energia de un enlace, es la energia que
se debe gastar para romper la union entre los atomos
participantes

Cuanto mayor es el numero de enlaces covalentes mayor es la
energia del enlace, por ejemplo el enlace triple tiene mas energia
que el doble y este tiene mas energia que el simple. Y cuanto
mayor es la polaridad del enlace, mayor es la energia.

32



Longitud del enlace: La longitud de un enlace, es la distancia
que hay entre los nucleos de los atomos que participan del

enlace

La longitud del enlace es inversamente proporcional a la
energia del enlace, o sea que cuanto mas energia tiene el

enlace, menor es la longitud del mismo

33



Propiedades de los compuestos covalentes

Covalentes no polares

iﬁ( Dado que las fuerzas de interaccion son muy débiles, a
temperatura ambiente son gases o liqguidos muy volatiles.
Poseen bajos puntos de fusion y de ebullicion.

No conducen la corriente eléctrica en ninguno de los
estados de agregacion

34



Covalentes polares

w

w

Poseen fuerzas de interaccion mas fuertes que los
anteriores llamadas interacciones dipolo-dipolo, esto hace
que puedan ser gases, liguidos o solidos a temperatura

ambiente

No conducen la corriente eléctrica en ninguno de los
estados de agregacion

35



Cristales macromoleculares

w

X X%

Algunos solidos cristalinos poseen una estructura formada
por millones de atomos unidos por enlaces covalentes,
donde no existe una molécula determinada, tal es el caso del
diamante, que esta formado por millones de atomos de
carbono unidos por enlaces covalentes en una red
tridimensional

Estas sustancias presentan caracteristicas tales como alta
dureza, altos puntos de fusion y ebullicion

No conducen la corriente eléctrica en ninguno de los
estados de agregacion

36



Resumiendo los tipos de uniones guimicas que se van a presentar
entre los atomos basandonos en la diferencias de
electronegatividad, podemos hacer la siguiente escala:

Diferencia de electronegatividad
0 0,4 1,7

No Polar Polar

37



Union metalica

Los solidos metalicos forman una estructura cristalina, a la que
puede Imaginarse como una red de Iones positivos y de
electrones (estos con una gran movilidad), en una relacion tal

que forman una estructura neutra

Los enlaces estan formados por los electrones externos, los que
se mueven libremente por la red tridimensional

38



Propiedades de los compuestos metalicos

X% X%

Presentan un alto grado de empaquetamiento

Presentan una alta densidad
Presentan un alto punto de fusion y ebullicion

La movilidad de los electrones explica
conductividad eléctrica que presentan los metales

la alta

39



Geometria molecular

Las propiedades fisicas y quimicas de las moléculas
dependen de la sustancia, de la energia y de la polaridad de
sus enlaces

La forma de las moléculas depende de los angulos de
enlace

Para analizar el concepto de geometria molecular, vamos a
desarrollar la Teoria de Repulsion del Par Electronico
del nivel de Valencia, también conocida como TRePEV

40



Teoria de Repulsion del Par Electronico del nivel de Valencia
(TRePEV)

Esta teoria se basa en un buen conocimiento de las Estructuras de
Lewis y acomoda los pares de electrones compartidos entre los
atomos de forma de minimizar las repulsiones entre ellos.

Pasos a seguir en el analisis de geometrias moleculares mediante
TRePEV:

1-  Primero hay que realizar la estructura de Lewis del
compuesto

2-  Hay que contar las densidades electronicas que posee el
atomo central del compuesto analizado

41



¢Pero que son las densidades electrénicas?

Se consideran densidades electronicas:

Un electron solo

Un par de electrones
Un enlace simple
Un enlace dativo

Un enlace doble

Un enlace triple

42



Ejemplo Molécula de H,O

Hacemos la estructura de Lewis

\

Electronegatividad del O: 3,5 . Diferencia de

electronegatividad = 1,4

Electronegatividad del H: 2,1 )

Se forma un enlace covalente
b4 b4
H eV« H

¢Cuantas densidades electronicas tiene el atomo central de

esta molécula?
43



H @02 H

Recordemos que densidades electronicas son: un electron solo,
un par de electrones, un enlace simple, un enlace dativo, un
enlace doble o un enlace triple

El atomo de O (el atomo central de esta molécula)
posee 4 densidades electronicas:

Posee 2 enlaces covalentes simples, uno con cada uno de los

hidrogenos y

Posee 2 pares de electrones libres: azules y verdes

xxyxx

Esto hace en total 4 densidades electrdénicas 1



¢ Como relacionamos las densidades electronicas con la geometria
de la molecular?

Dependiendo del nimero de densidades electronicas que posea
el atomo central de la molécula vamos a obtener la geometria de
la misma

Densidades Estructura de Geometria de
electronicas L_ewis la molécula
2 *F Be F: F Be F

L inear

45



Densidades
electronicas

Estructura de
L_ewis

Geometria de

la moléecula
Feo .

-B——F
F'

Trigonal Planar
H

y " H
H"fc\
H

Tetraédrica

46



Densidades
electronicas

5*

6*

Estructura de
L_ewis

Geometria de

la molécula
F
F-' -
P——F
o
F

Octaédrica

* elementos del tercer periodo o periodos superiores



Entonces, en el ejemplo que estamos analizando (molécula de H,O)
X X
H 0> H
Esto hace en total 4 densidades electronicas

Si miramos el cuadro que acabamos de estudiar, para 4
densidades electronicas, tenemos una geometria tetraédrica

° Par de electrones libres

---------- Union covalente

48



Pero la geometria real de la molécula, depende de los grupos que
haya en cada una de las densidades electronicas

Analicemos los siguientes efectos:

1) Un par de electrones libre ejerce una repulsion con los enlaces
covalentes, por lo tanto comprime los angulos que se forman entre
los diferentes enlaces

Ejemplo: CH,, NH;, H,0O
Las tres moléculas tienen 4 densidades electronicas

Union covalente

CH,
La molecula es tetraédrica y en

todos los vértices tiene atomos
de H. Angulos de 109,5°




: Union covalente

r\, Efecto del par de

electrones libres

La molécula es tetraedrica
deformada (tipo  paraguas)
debido a la repulsion de los
electrones libres. Los angulos
se achican a 107°

: Union covalente
H,0 C -

Efecto de los pares
de electrones libres

La molecula de agua tiene un angulo menor que en el NH,, en el
agua el angulo es de 104,5°



2) Los enlaces multiples (dobles y triples) poseen una densidad
electronica mas elevada que los enlaces simples y por lo tanto
ejercen una mayor repulsion

Ejemplo  H,CO H

La estructura de Lewis es \

El atomo de C central posee 3 densidades electronicas: 2
enlaces covalentes simples (uno con cada H) y un enlace
covalente doble (con el O)

51



En teoria, la geometria de la molécula deberia ser trigonal
plana con los tres angulos iguales y de 120°

120°

H
»[ c=o0
H/J

120°

Pero dado el efecto que estamos analizando, el enlace doble
ejerce una gran repulsion y por lo tanto achica el angulo
entre los dos atomos de H (de 120° A 106°) y agranda el
angulo entre cada atomo de H y el atomo de O (de 120° a
127°)



Queda entonces una estructura trigonal plana pero deformada

S
o _c=o
-/

127°

Estas deformaciones a la geometria molecular son
Importantes cuando tenemos que analizar las polaridades
de las moléculas.
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Momento Dipolar ()

Cuando una molécula tiene sus centros de carga positiva y
negativa separados, podemos calcular los momentos dipolares de
cada uno de los enlaces

El momento dipolar es un vector que comienza en la densidad de
carga positiva y termina en la densidad de carga negativa

H=Dx0d Donde: D es la distancia de separacion
entre las densidades de carga +y -

O es la densidad de carga + o -

Los momentos dipolares (vectores) se pueden sumar como
vectores y de esa forma obtener el momento dipolar de la molécula
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Ejemplo 1 Molecula de CO,
La estructura de Lewis es O=C=0

El atomo central tiene 2 densidades electronicas, por lo tanto
presentara una geometria lineal con angulo de 180°

El O es mas electronegativo que el C, por lo que sobre los O se
formaran densidades de carga negativa y sobre el C densidades
de carga positiva

Podemos entonces dibujar los vectores de momento dipolar

My
‘ Estos momentos dipolares se anulan

O=C=0 ,
T, y por lo tanto la molecula es no polir
2



Ejemplo 2 Molecula de H,O

La estructura de Lewis es ) O °

H” “H

El atomo de O tiene 4 densidades electronicas y la molécula
tendra una geometria tetraedrica deformada como ya vimos

El O es mas electronegativo que el H, por lo que los momentos
dipolares quedan

lil/' .'d. y\uz
H” “H
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lll/" .'CS. L,
H” “H

Al sumar estos momentos dipolares (flecha roja y flecha azul),
obtenemos el momento dipolar de la molécula (flecha verde)

T TR Esta flecha verde nos da el momento
oo dipolar de la molecula de agua (H,O)
yd O\ El agua puede ser representada como

H H un dipolo de la siguiente manera:

57



Fuerzas Intermoleculares

Son las fuerzas de atraccion entre moléculas.

Estas fuerzas intermoleculares determinan sI una sustancia
existira en forma gaseosa, liquida o sélida a cierta temperatura.

Dentro de estas fuerzas intermoleculares encontramos:

Fuerzas dipolo - dipolo

Enlace por puente de hidrdgeno

Fuerzas de London (dipolo instantaneo - dipolo inducido)
Fuerzas i0n - dipolo

Fuerzas i0n - dipolo inducido 58



Fuerzas dipolo - dipolo

Se presenta entre moléculas polares

Las moléculas se pueden orientar de forma de favorecer esta
Interaccion

Enlace por puente de hidrogeno

Se da entre las moléculas que presentan atomos pequefios y muy
electronegativos (F, O, N) unidos covalentemente al H

Sobre el atomo mas electronegativo se forma una densidad de
carga - y sobre el H se forma una densidad de caga +. Entre estas

densidades se establece el puente de H

59



'O' OOO
7N\ /7N
H”  "H, H” “H
\‘.- -.’/ Donde -----
O | y
/ Representa la interaccion
H H por puente de hidrogeno

La interaccion por puente de hidrogeno determina una gran
fuerza de atraccion entre las moléeculas

Por lo general los compuestos cuyas moléculas presentan
Interacciones por puente de hidroégeno, son liguidos a
temperatura ambiente 60



Fuerzas de London (dipolo instantaneo - dipolo inducido)

En un atomo, el centro de carga positivo esta en el centro del
nlcleo.

Los electrones que se mueven alrededor del ndcleo, generan un
centro de carga negativa que en general coincide en su posicion con
el centro de carga positiva.

En ciertas oportunidades, el centro de carga negativa, no coincide
con el centro de carga positiva, esto hace que se forme un dipolo
Instantaneo.

Este dipolo instantaneo puede inducir la formacion de otros dipolos
similares en los &tomos vecinos.

Las fuerzas de atraccion entre estos dipolos se llaman fuerzas
de London y son las responsables de gque los gases no polares se
puedan licuar a temperaturas muy bajas.
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Fuerzas i0n - dipolo

Es la fuerza que se genera entre un ion (anion o cation) con una
moleécula polar.

La molécula polar orientara hacia el ion, la parte del dipolo que
posea una densidad de carga opuesta a la carga del i6n

Fuerzas i0n - dipolo inducido

Todo i0n, por ser una especie cargada genera un campo eléctrico en
Su cercania

Este campo electrico, puede generar a partir de una molécula no
polar un dipolo, esto se llama dipolo inducido

La atraccion que se genera entre el i6n y este dipolo inducido es
similar a las fuerzas i6n - dipolo
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Propiedades de los liquidos

Los liguidos presentaran diferentes propiedades relacionadas a las
Interacciones que se presenten entre las moléculas que lo

componen

Evaporacion

Es el pasaje de moléculas del liguido al estado gaseoso a una
temperatura inferior a la temperatura de ebullicidn

Cuanto mayores sean las fuerzas entre las moleculas mas dificil
sera pasar una moléecula del estado liguido al gaseoso

Temperatura de ebullicion

Cuanto mayores sean las fuerzas entre las moléculas, mayor sera

la temperatura de ebullicion
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Viscosidad

Es la capacidad que posee un liquido para fluir

La miel es mucho mas densa que el agua, dado a que fluye con
mayor dificultad

La dificultad a fluir (viscosidad) esta relacionada con las fuerzas de
atraccion entre las moléculas y con ciertas caracteristicas
estructurales de las moléculas que determinan que estas se enreden
al fluir

Al aumentar la temperatura, la viscosidad de los liquidos
disminuye, porque las moléculas poseen mayor energia cinética y
son capaces de vencer las fuerzas de atraccion mas facilmente
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Tension superficial

Los liquidos tienden a ocupar una superficie minima y esta se
logra cuando adquieren una forma esferica

Al colocar una gota de agua sobre una superficie encerada, esta
adquiere una forma esferica

La energia que se necesita para aumentar la superficie por unidad
de area se llama tension superficial

El origen de la tension superficial es el desequilibrio de fuerzas en
la superficie del liquido. Cuanto mayor sea el desequilibrio de
fuerzas mayor sera la tension superficial

65



Propiedades de los solidos

Los solidos son rigidos, no pueden fluir como los liquidos o ser
comprimidos como los gases.

Algunos soélidos poseen formas cristalinas altamente regulares,
como por ejemplo el cuarzo, el diamante.

Los solidos se pueden dividir en dos grupos:

Solidos cristalinos, poseen una distribucion tridimensional
regular de las particulas que lo forman. Ejemplo: cloruro de
sodio, cuarzo, etc.

Solidos amorfos, carecen de una organizacion regular de las
particulas gue lo componen. Ejemplo: caucho, vidrio.
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lones en solucidn acuosa

Al colocar un compuesto ionico en agua, el compuesto ionico se
disocia

Esto quiere decir que quedan libres los aniones y cationes y que
ambos interaccionan con las moléculas de agua.

Dado que el agua es in dipolo, se establecen interacciones ion
dipolo, donde las moléeculas de agua se orientan segun sea la
carga del ion.

Ejemplo:
En agua

NaCl > Na* + Cl
cation anion 67
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Entonces en solucion acuosa quedan los iones rodeados de
moléculas de agua orientadas segun la carga del i6n

El O del agua (con d -) quedara mas cerca de los cationes

Los H del agua (con & +) quedaran mas cerca de los aniones



La presencia de iones libres en agua explica el por que las
soluciones de los compuestos i0nicos son capaces de conducir la

corriente eléctrica.

Esta propiedad, la capacidad de conducir la corriente eléctrica,
determina que las soluciones de compuestos i0nicos sean

conocidas como soluciones de electrolitos

Ejemplos:

AICI, » A+  3Cl

K,SO, » 2K* + S0O,?
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Numeros de oxidacion

El nidmero de oxidacion surge de la asignacion teorica de los
electrones que forman los enlaces de un compuesto, entre los
distintos atomos del compuesto, en funcion de las
electronegatividades de cada uno de los atomos

Los atomos pueden actuar con diferentes estados de oxidacion en
diferentes compuestos

En la tabla periddica de los elementos, se listan los estados de
oxidacion mas comunes con los que puede actuar cada uno de los

elementos
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Calculo de los estados de oxidacion

Los estados de oxidacion pueden calcularse utilizando:

A) REGLAS

1- El estado de oxidacion de un elemento al estado libre, es decir
que no esta formando un compuesto, es cero. Ejemplo: Na, Cl,,
O,, etc tienen estado de oxidacion cero

2- La suma algebraica de los estados de oxidacion de los atomos
de un compuesto es cero

3- El estado de oxidacion de un idbn monoatdmico es igual a su
carga. Ejemplo: El Na*, tiene estado de oxidacion +1, el O2 tiene
estado de oxidacion -2 o



4- La suma algebraica de los estados de oxidacion de los atomos
de un ion poliatomico, como NH,*, SO,2, es igual a la carga de
1on poliatdmico

5- ElI H (hidrégeno) combinado generalmente posee estado de
oxidacion +1, excepto en los hidruros (compuestos que forman
con los metales de los grupos IA y I1A), en los que el estado de
oxidacion del H es -1

6- El O (oxigeno) combinado generalmente posee estado de
oxidacion -2, salvo en los peréxidos (como agua oxigenada H,0O,)
donde el estado de oxidacion es -1
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Ejemplo

Calcule el estado de oxidacion de cada uno de los atomos que
forman el H,CO,

El H actua con estado de oxidacion +1 (regla 5)

El O actua con estado de oxidacion -2 (regla 6)

Para calcular el estado de oxidacion del C aplicamos la regla 2:
Est. Oxid. C + 3 x Est. Oxid. O + 2 x Est. Oxid. H = 0 (cero)
Est. Oxid. C+3x(-2)+2x(+1) =0

Est. Oxid C = +4 El C actla con estado de oxidacion +4
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B) APARTIR DE LAS ESTRUCTURAS DE LEWIS

Ejemplo: Calcular los estados de oxidacion de los atomos que
forman la molecula SO,

1- Hacer la estructura de Lewis del compuesto
o O X 00
@ 0
o((:)) § 930
2- Contar los electrones que posee cada atomo
S: 6 electrones O: 6 electrones

3- Asignar los electrones compartidos entre dos atomos al atomo
mas electronegativo
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4- Contar los electrones que le quedaron a cada atomo luego de
la asignacion

S: 2 electrones O: 8 electrones
5- El estado de oxidacidén se obtiene restando:

(Electrones antes de asignar) - (Electrones despues de asignar)

Est. deoxid. S:6-2=+4 Est. de Oxid. O: 6-8=-2
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Formulacion

y
Nomenclatura
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Metales No Metales
H, l O, l O, H,
Oxidos Basicos Oxidos Acidos
v l H,0
_ v
Hidruros H,0 s Ty 45
Oxoacidos Hidracidos
v I
Hidrdxidos Acidos

v

Sal + Agua
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Para nombrar los compuestos que hemos presentado en la tabla
anterior podemos usar tres sistemas de nomenclatura diferentes

Los tres sistemas son los siguientes:

Sistema de prefijos griegos, solo se usa para compuestos binarios,
aquellos formados por 2 elementos (como hidruros, 6xidos basicos
y 0xidos acidos)

Sistema clasico, que se usa cuando los elementos involucrados
tienen s6lo 2 estados de oxidacion, aunque en algunas
excepciones como Cloro, Bromo e Yodo (que tienen 4 estados
de oxidacion), también se puede usar.

Sistema de Stockes, que es el recomendado por la Union
Internacional de Quimica Pura y Aplicada (IUPAC)
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Prefijos Griegos

Es el mas sencillo, se indica el numero de atomos de cada
elemento que hay presente en el compuesto. No es necesario
conocer los numeros de oxidacion posibles de los elementos

involucrados
/‘

1 mono- 2 di-
3 tri- 4 tetra-
Los prefijos son: < 5 penta- 6 hexa-
7 hepta- 8 octa-
_ 9 nona- 10 deca-
Ejemplo
P,O. Pentoxido de difésforo Porgue tiene 5 oxigenos

y 2 fosforos

N,O Monoxido de dinitrogeno  Porque tiene 2 nitrégenos

y 1 oxigeno
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Sistema de Stockes

En este sistema se indica el estado de oxidacion del elemento mas
electropositivo mediante un numero romano colocado entre
paréntesis a continuacion de su nombre. Cuando el nombre es
dicho oralmente el nUmero romano se lee como cardinal

Ejemplo

CuCl Cloruro de cobre (I) Se lee como “6xido de cobre uno
CuCl,  Cloruro de cobre (1)

FeO Oxido de hierro (1)

Fe,O,  Oxido de hierro (I11)

80



Sistema Clasico

En este sistema se le agrega al elemento mas electropositivo la
terminacion “-0so” o la terminacion “-ico”, segun actie con el
menor o con el mayor estado de oxidacion respectivamente

Ejemplo

FeS  Sulfuro ferroso Terminacion en 0s0, pues el Fe actta con
su menor estado de oxidacion que es +2

Fe,S; Sulfuro ferrico Terminacion en ico, pues el Fe actiia con
su mayor estado de oxidacion que es +3

SO, Oxidosulfuroso  Terminacion en 0so, pues el S actua con
su menor estado de oxidacion que es +4

SO,  Oxido sulfurico  Terminacion en ico, pues el S actua con
su mayor estado de oxidacion que es +6



 Hiorur

il

Se dan por reaccion entre un metal e hidrogeno

2 Na + H, » 2 NaH

Prefijos Griegos
Monohidruro de monosodio
Clasica

Hidruro de sodio

Stockes

Hidruro de sodio (1)
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Se dan por reaccion entre un metal y oxigeno

4 Na + O,

>

2 Na,O

Prefijos Griegos
monoxido de disodio

Clasica
Oxido de sodio

Stockes
oxido de sodio (1)
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>

2 FeO

Prefijos Griegos
monoxido de monohierro
Clasica

oxido ferroso

Stockes
oxido de hierro (I1)

Fe

» 2 Fe,0q

Prefijos Griegos
trioxido de dihierro
Clasica

oxido férrico

Stockes

oxido de hierro (III)84



Oxidos acidos

Se dan por reaccion entre un no metal y oxigeno

2 C + O,

» 2 CO

Prefijos Griegos
mondxido de monocarbono

Clasica
Oxido carbonoso

Stockes
oxido de carbono (1)
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C + O, > CO,

Prefijos Griegos
dioxido de monocarbono
Clasica

oxido carbonico

Stockes

oxido de carbono (1V)

4 Cl, + O, » 2 CI,0
Prefijos Griegos
monoxido de dicloro
Clasica
oxido hipocloroso

Stockes
oxido de cloro (1)
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Para los compuestos binarios formados por el cloro, bromo e yodo
la nomenclatura clasica se ha modificado.

Estos elementos pueden actuar con los estados de oxidacion +1,
+3, +5, y +7, por lo tanto se los nombra de la siguiente manera:

Cl,0 Cl,0,

Prefijos Griegos Prefijos Griegos
monodxido de dicloro  tridxido de dicloro

Clasica Clasica
oxido hipocloroso oxido cloroso
Stockes Stockes

oxido de cloro () oxido de cloro (I11)

CL,0.

Prefijos Griegos
pendxido de dicloro

Clasica
oxido clorico

Stockes
oxido de cloro (V)

Cl,0,

Prefijos Griegos
heptdxido de dicloro

Cléasica
oxido perclorico

Stockes
oxido de cloro (VII)
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arondo

s OH)_

Se dan por reaccion entre un oxido basico y agua

Na,O +

Prefijos Griegos
monoxido de disodio

Clasica
Oxido de sodio

Stockes
oxido de sodio (I)

H,O

2 NaOH

Prefijos Griegos
no se usa

Clasica
hidroxido de sodio

Stockes
hidroxido de sodio (1)
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FeO + H,O > Fe(OH),

Prefijios Griegos Prefijios Griegos

Monoxido de monohierro No se usa

Clasica Clasica

Oxido ferroso Hidroxido ferroso

Stockes Stockes

Oxido de hierro (1) Hidroxido de hierro (11)
Fe,O, + H,O > Fe(OH),

Prefijios Griegos Prefijios Griegos

Trioxido de dihierro NoO se usa

Clasica Clasica

Oxido férrico Hidroxido férrico

Stockes Stockes

Oxido de hierro (111) Hidroxido de hierro (111)
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Oxoacidos (H+)

Se dan por reaccion entre un oxido acido y agua

CO, + H,O > H,CO,
Prefijios Griegos Prefijios Griegos
Di6xido de monocarbono No se usa
Clasica Clasica
Oxido carbénico Acido carbdnico
Stockes Stockes

Oxido de carbono (1V) Acido trioxo carbonico (1V)
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Cl,O +
Prefijios Griegos

Mondxido de dicloro

Clasica
Oxido hipocloroso
Stockes
Oxido de cloro (1)

HCIO,
Prefijios Griegos
NoO se usa
Clasica
Acido cloroso

Stockes
Acido dioxoclarico (111)

H,O >

HCIO,
Prefijios Griegos
NoO se usa
Clasica
Acido clérico

Stockes
Acido trioxoclorico (V)

HCIO

Prefijios Griegos

No se usa

Clasica

Acido hipocloroso
Stockes

Acido monoxoclorico (1)

HCIO,
Prefijios Griegos
NoO se usa
Clasica
Acido perclorico

Stockes
Acido tetraoxoclorico (VII)



———
Hidracidos (H4)
0> WIHE

Se dan por reaccion entre un no metal e hidrogeno

S + H, > H,S

Prefijios Griegos

monosulfuro de dihidrogeno
Clasica

Sulfuro de hidrégeno (gas)

Acido sulfhidrico (solucion acuosa)
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ALES.
>
!III I

Se dan por reaccion entre un acido (oxoacido o hidracido)

y un hidroxido, se forma una SAL y agua
Para nombrarlos se realizan los siguientes cambios:

1) La primera parte del nombre se arma sacandole
la palabra acido al nombre del &cido y cambiandole
la terminacion segun:

hidrico cambia por uro
0S0 cambia por ito
Ico cambia por ato

2) La segunda parte del nombre se arma sacandole
la palabra hidréxido al nombre del hidréxido
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HS + 2 NaOH » Na,S + 2 H,0
Acido Clésica Clésica agua
sulfhidrico Hidrxdxido de sodio Sulfuro de sodio

Stockes StOCkes

Hidréxido de sodio (1) Sulfuro de sodio (1)
H,SO, + Ca(OH), —> C(CaSO, + 2 H,O
C}Iésica Clasica Clasica agua
Acido sulfurico Hidréxido de calcio Sulfato de calcio
Stockes Stockes Stockes
Acido tetraoxo- HldfédeO de TEtraOXOSUIfatO (VI)
sulfarico (V1)  calcio (1) de calcio (I1)
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H,SO, +

Clasica
Acido sulfuroso

§tockes
Acido trioxo-
sulfarico (1V)

Fe(OH), —

Clasica
Hidroxido ferroso

Stockes
Hidréxido de
hierro (1)

FeSO, + 2 H,O
Clasica agua
Sulfito ferroso

Stockes
Trioxosulfato (1V)
de hierro (I1)
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Si en la formacion de la sal el acido no pierde todos lo H, se forman
sales hidrogenadas

Para nombrar las sales hidrogenadas, se debe anteponer al nombre
del anion el nimero de hidrogenos que quedaron

Ejemplo

NaHSO, El acido H,SO, retiene un hidrégeno, por lo
tanto el anion que genera se llama hidrogeno

sulfato (clasica) o hidrogeno tetraoxosulfato
(V1) (Stockes)

Y la sal se llama
Clasica: Hidrogeno sulfato de sodio

Stockes: Hidrogeno tetraoxosulfato (V1) de sodio (1) 4



Ejemplo

KH,PO, El acido H;PO, retiene dos hidrogenos, por lo
tanto el anion que genera se llama dihidrogeno
fosfato (clasica) o dihidrogeno tetraoxofosfato

(V) (Stockes)

Y la sal se llama
Clasica: Hidrégeno fosfato de potasio

Stockes: Hidrogeno tetraoxofosfato (V) de potasio (1)
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Ecuaciones de Oxidacion y Reduccion o Ecuaciones REDOX

En estas reacciones algunos de los elementos cambian su estado
de oxidacion
Ejemplo NaOH + HCI — NaCl + H,O

En esta reaccion:

El estado de oxidacidn del Na es +1 tanto en el reactivo NaOH,
como en el producto NaCl

El estado de oxidacion del Cl es -1 tanto en el reactivo HCI, como
en el producto NaCl

El estado de oxidacion del O es -2 tanto en el reactivo NaOH,
como en el producto H,0

El estado de oxidacion del H es +1 tanto en el reactivo NaOH,
como en el producto H,0

NINGUN ELEMENTO CAMBIO SU ESTADO DE
OXIDACION EN LA REACCION



Ejemplo 2Zn + 2HCI » ZnCl, + H,
En esta reaccion:

El Zn en los reactivos, tiene estado de oxidacion cero (0) y en el
producto ZnCl,, tiene estado de oxidacion +2

El H en el reactivo HCI, tiene estado de oxidacion +1 y en el
producto H,, tiene estado de oxidacion cero (0)

El Cl no cambia su estado de oxidacion, tiene estado de oxidacién
-1 tanto en el reactivo HCI como en el producto ZnCl,

En esta reaccion, el Zn aumenta su estado de oxidacion
(de 0 paso a +2), o sea que se_oxida. Al compuesto que se oxida
se lo conoce como agente reductor.

En esta reaccion, el H disminuye su estado de oxidacion
(de +1 pas6 a 0), o sea que se_reduce. Al compuesto que se
reduce se lo conoce como agente oxidante.




Las reacciones en donde hay cambios en los estados de
oxidacion de algunos atomos, se llaman reacciones de oxido-
reduccion o simplemente reacciones REDOX

Algunas de estas reacciones REDOX son faciles de balancear
(ajustar o equilibrar)

Un ejemplo sencillo de balancear es:

Zn + 2 HCI » ZnCl, + H,

Pero hay otras reacciones que son dificiles de balancear a simple vista

Para estas reacciones REDOX, se ha disefiado una metodologia para
que balancearlas sea mas facil

El método se llama METODO DEL ION - ELECTRON
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METODO DEL ION - ELECTRON

Es un método util para las reacciones que se llevan a cabo en
soluciones acuosas

Los pasos a seguir son los siguientes:

1- Plantear separadamente los procesos de reduccion y de
oxidacion, generando dos hemi-reacciones

2- Escribir sélo las especies gue existen como tales en solucion
acuosa (recordar gue los hidroxidos, acidos y sales van a estar
disociados)

3- Equilibrar cada hemi-reaccion en carga y masa, para ello
pueden usarse, si es necesario, las especies presentes en la
solucion (H™, OH™ o0 H,0) Se agregan electrones a la derecha si el
proceso es de oxidacion y se los agrega a la izquierda si el
proceso es de reduccion 101



4- Una vez balanceadas ambas hemi-reacciones, se procede a
sumarlas previa verificacion de que el nUmero de electrones cedido
en la oxidacion sea igual que el numero de electrones consumidos en
la reduccion. Si esto no se cumple, se deben multiplicar las
ecuaciones de forma gue se cumpla que el N° de electrones en la
oxidacion sea igual al N° de electrones en la reduccion

5- La suma de ambas hemi-reacciones nos dara una ecuacion iénica.
Para balancear la ecuacion quimica, debemos transferir los
coeficientes de la ecuacion iénica a la ecuacion molecular.

Ejemplo 1:
Balancear la siguiente ecuacion guimica por el méetodo del
10n - electron

FeCl; + SnCl, » FeCl, + SnCl,
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Todas las especies son sales, por lo tanto en solucion acuosa estaran
disociadas

¢ Quienes modifican sus estados de oxidacion?

El Fe pasa de estar con estado de oxidacion +3 en el FeCl; a
+2 en el FeCl,. El Fe se reduce pasa de +3 a +2.

El Sn pasa de estar con estado de oxidacion +2 en el SnCl, a
+4 en el SnCl,. El Sn se oxida, pasa de +2 a +4.

El Cl no modifica su estado de oxidacion, siempre tiene estado
de oxidacion -1

Escribamos las hemi-reacciones con las especies ionicas que son
las que estaran presentes en solucion acuosa:

Hemi-reacciéon de oxidacion Fet3 » Fet?

Hemi-reaccion de reduccion Sn+2 » Sn*4
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Las dos hemi-reacciones estan balanceadas en masa, hay el mismo
N° de &tomos de cada tipo a ambos lados de la flecha de reaccion

Ahora tenemos gue balancear las cargas y para ello usaremos
electrones

Fets + 1 e > Fe*?

El Fe*s para pasar a Fet? debe ganar un electron (que en la
ecuacion lo representamos como €°)
Ahora esta hemi-reaccion de reduccion esta balanceada en

masa y en carga
Snt?2 » Sntt + 2 e-

El Sn*? para pasar a Sn*+ debe perder dos electrones

Ahora esta hemi-reaccion de oxidacion esta balanceada en

masa Yy en carga
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Notemos que en la hemi-reaccion de reduccion participa 1
electron, mientras que en la hemi-reaccion de oxidacion
participan 2 electrones

De esta manera no podemos sumar las hemi-reacciones. Previo a
sumarlas debemos multiplicar la hemi-reaccion de reduccion por
2, para que participen 2 electrones en ambas hemi-reacciones.

o + 1 e° » Fet?
Multiplicada ¢

por 2 \
2 Fe3 + 2 e- » 2 Fet?

Ahora que tenemos el mismo numero de electrones
participando en ambas hemi-reacciones, las podemos sumar
para obtener la ecuacion ionica




Hemi-reaccion

de reduccidn 2 Few + 2 e > 2 Fer
Hemi-reaccion _

de oxidacion Sn*2 > Sn o+ 2 e
Ecuaciones

sumadas 2Fet3+2e” + SNnf2—>»2 Fet2+ Sn*t + 2 e”

Es importante destacar que tenemos 2 electrones en los reactivos
y 2 electrones en los productos, por lo tanto los podemos
cancelar. Entonces nos quedara:

2 Fet3s + Snt2 —» 2 Fe*?2 + Sn*4

Siendo esta la ecuacion idnica
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Con estos coeficientes balanceamos la ecuacion molecular inicial

2 FeCl; + SnCl, » 2 FeCl, + SnCl,

De esta forma nos queda la ecuacion quimica original balanceada

Veamos ahora un ejemplo mas complicado

Ejemplo 2:
Balancear la siguiente ecuacion guimica por el metodo del
10n - electron

Cu + HNO, » Cu(NO;), + NO + H,O

Los compuestos que cambian su estado de oxidacion son:

Cu —> Cu? y NO; » NO
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Escribamos la hemi-reaccion de reduccion y recordemos que
estamos en medio acido (HNO,) y para balancear podemos usar
H+

NO,” + 3 e + 4 H' » NO + 2 H,0

El N pasa de +5 a +2, para lo cual necesita ganar 3 electrones

Del lado de los reactivos tenemos 4 cargas negativas y del lado de
los productos no hay ninguna carga, por lo tanto del lado de los
reactivos hay que colocar 4 H”

En el lado de los reactivos hay 3 atomos de O y 4 de H, mientras
que del lado de los productos hay 1 atomo de O y ninguno de H,
por lo tanto del lado de los productos tenemos que agregar 2
atomos de O y 4 de H, esto se balancea agregando 2 moléculas de
H,O del lado de los productos
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Escribamos la hemi-reaccion de oxidacion y recordemos que

estamos en medio acido (HNO,) y para balancear podemos usar
H+

Cu > Cut*? + 2 e

El Cu pasa de un estado de oxidacion cero a +2, por lo tanto
perdio 2 electrones

En la hemi-reaccion de reduccion participan 3 electrones y en la
hemi-reaccion de oxidacion participan 2 electrones, para igualar el
numero de electrones participantes hay que multiplicar la primer
reaccion por 2y la segunda por 3.

2NO,+ 6 e + 8 HY » 2NO+ 8 H,0

3 Cu > 3Cut? + 6 e
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Si ahora sumamos las dos hemi-reacciones obtenemos

2NO, + 6 + 8H" + 3Cu—>»2NO + 8H,0 + 3Cu*2 + 6¢
Si eliminamos los 6 electrones que estan tanto del lado de los
reactivos como del lado de los productos
2NO,” + 8H" + 3Cu—> 2NO + 8H,0 + 3Cu*

Con esta ecuacidon ionica transferimos los coeficientes a la
ecuacion molecular

3 Cu + 8 HNO, >3 Cu(NO,), + 2 NO + 8 H,0

Es importante destacar aca que en la ecuacion ionica tenemos 2
NO, vy 8 H*. Ambas especies ionicas vienen del HNQO;, en estos
casos al pasar a la ecuacion molecular hay qgue COLOCAR EL
COEFICIENTE ESTEQUIOMETRICO MAS GRANDE, por
eso en el HNO; pusimos 8 y no 2 como coeficiente.



Ejemplo 3:

Balancear la siguiente ecuacion guimica por el méetodo del
10n - electron

KMnO, + K,SO, + H,O0O — MnO, + K,SO, + KOH
LLos compuestos que cambian su estado de oxidacion son:

MnO, — MnO, y SO,2 — 50,7
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Escribamos la hemi-reaccion de reduccion y recordemos que
estamos en medio alcalino (KOH) y para balancear podemos usar
OH"

MnO, + 3¢ + 2H,0 —> MnO, + 40H

El Mn en el MnO," tiene estado de oxidacion +7 y en el MnO,
tiene estado de oxidacion +4, por lo tanto para reducirse necesita 3
electrones

Ahora tenemos 4 cargas negativas del lado de los reactivos y
ninguna del lado de los productos, como especie cargada para
balancear disponemos de OH", dado que estamos en medio
alcalino, entonces colocamos 4 OH™ del lado de los productos

Finalmente, del lado de los reactivos tengo 4 O y ningun H y del
lado de los productos tengo 6 O y 4 H, para balancear estas
diferencias debo colocar 2 moleculas de H,O del lado de los
reactivos 112



Escribamos la hemi-reaccion de oxidacion y recordemos que
estamos en medio alcalino (KOH) y para balancear podemos usar
OH"

SO,% + 20H — SO,% + 2e¢ + H,0

El Sen el 803'2 tiene estado de oxidacion +4 y en el SO4'2 tiene
estado de oxidacion +6, por lo tanto para oxidarse pierde 2
electrones

Ahora tenemos 4 cargas negativas del lado de los productos y 2
cargas negativas del lado de los reactivos, como especie cargada
para balancear disponemos de OH", dado que estamos en medio
alcalino, entonces colocamos 2 OH" del lado de los reactivos

Finalmente, del lado de los reactivos tengo 5 Oy 2 H y del lado
de los productos tengo 4 O y ningun H, para balancear estas
diferencias debo colocar 1 moleculas de H,O del lado de los
productos 113



En la primer hemi-reaccion (HR) participan 3 electrones y en la
segunda participan 2 electrones, por lo tanto para que en ambas
haya el mismo N° de electrones debemos multiplicar la primera HR
por 2y la segunda HR por 3

MnO, + 3¢ + 2H,0 — MnO, + 40H"
X 2 @
2MnO,+ 6 + 4H,0— 2Mn0O, +8 OH"
SO,% + 20H —— SO,? + 2e¢ + H,0
X 3 @

350,%+ 60H — 3S50,%+ 6e& + 3H,0

Para obtener la ecuacion ionica sumemos las dos HR que estan en azul
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2 MnO,” \HO+SSO'2+6

—» 2 MnO, + OH + 350, &JFM

2
Ahora eliminemos las especies que se repiten en el lado de los

reactivos y en el lado de los productos

La ecuacion ionica final nos queda:

2 MnO,” + H,0 + 350,°—2MnO, + 20H" + 350,
Pasando los coeficientes a la ecuacion molecular obtenemos:

2 KMnO, + 3 K,SO, + H,0—2 MnO, + 3 K,SO, + 2 KOH
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Hay ciertas sustancias que son muy caracteristicas de las
reacciones redox. Estas especies se listan a continuacion con
formula y nombre:

KMnO, Permanganato de potasio
K,MnO, Manganato de potasio
K,Cr,0O, Dicromato de potasio

K,Cro, Cromato de potasio
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