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FÍSICA Y QUÍMICA      3ºESO  

UNIDAD 4. ¿Cómo se unen los átomos para formar las sustancias?
OBJETIVOS de LA UNIDAD :
· Aprender que los átomos de diferentes elementos se unen para formar distintas sustancias
· Conocer las teorías que explican las agrupaciones de átomos para formar moléculas. 

· Conocer las propiedades que cada tipo de enlace aporta a las sustancias. 
· Comprender el significado de las fórmulas e interpretar una fórmula dada 

· Distinguir entre metales y no metales desde un punto de vista macroscópico.

· Conocer la ley periódica 

· Comprender la tabla periódica y la información que contiene.

· Aprender las valencias típicas de los elementos más conocidos
· Saber formular y nombrar compuestos binarios: hidruros, óxidos, sales binarias y ternarios: hidróxidos y  ácidos oxácidos
1. El enlace Químico.

El número de sustancias puras que hay en la naturaleza es muy grande y, en cambio, todas están formadas a partir de poco más de 100 elementos (los que figuran en el sistema periódico). 

Los átomos normalmente no están solos en la naturaleza, sino que están unidos a otros átomos formando moléculas:CO2,CO,O2, H2SO4,CH4, HCl
Para explicar la tendencia de los átomos a unirse para formar sustancias, los científicos se han dado cuenta que “los átomos tienen tendencia a estar en estructuras lo más estables posible (de menor energía) y que, cuando lo pueden conseguir uniéndose a otros átomos, se unen, desprendiendo energía y formando enlaces químicos”

Un enlace químico es la fuerza de atracción que mantiene unidos a dos o más átomos si forman una agrupación más estable (de menor energía) que los átomos separados.

Como ya hemos visto, esta agrupación será una sustancia simple si todo los átomos que la forman son iguales, y será un compuesto si está formado por átomos  de distinta clase.

2. Los Gases nobles: Átomos sin combinar.

Los elementos de la última columna de la tabla periódica: Helio, Neón, Argón, Criptón, Xenón y Radón, se encuentran en la naturaleza en estado gaseoso y en forma de átomos aislados, sin combinarse ni consigo mismo ni con otros elementos, de ahí que sean denominados Gases Nobles o inertes.

Para explicar este comportamiento se recurre a su peculiar estructura electrónica, puesto que todos ellos poseen su última capa electrónica completa con 8 electrones, excepto el Helio ya que únicamente le caben dos.
A.1   Contesta:
a) ¿Qué elementos tienen mayor estabilidad química? 

b) ¿En que columna del SP están? 

c) ¿Cuántos electrones tienen en su capa externa?

d) ¿Qué nombre reciben y por qué?
3. REGLA DEL OCTETO.

Los gases nobles tienen 8 electrones en su última capa, el resto de elementos del sistema periódico tratan de adquirir una estructura electrónica similar a la del gas noble más próximo, y así obtener mayor estabilidad. Para ello deben conseguir tener 8 electrones en su último nivel electrónico (o dos en el caso del H), y lo hacen ganando, perdiendo o compartiendo electrones mediante enlaces químicos.

La forma de adquirir esta estructura más estable formando enlaces, depende del número de electrones que tengan en su última capa los elementos que se combinan y su tendencia a ganar o perder electrones, es decir, de su carácter metálico.

A.2   Completa las siguientes cuestiones.
a) La reactividad de un átomo viene determinada fundamentalmente por el número de …………………… que posee en su ………………………………………… más externa.

b) Los metales son elementos que tienen…………………electrones en la capa más externa.

c) Los gases nobles, excepto el Helio, tienen 8 electrones en la……………………………….
d) Los no metales tienen tendencia a…………………electrones y formar …………..………
e) Los metales tienen tendencia a ………………electrones y formar ………………………
A.3   ¿Cuántos electrones tiene el Na en la última capa? ¿y el Na+? ¿Cuál de las dos estructuras es más estable?
4. Estructuras de Lewis

Puesto que para la reactividad sólo influye el número de electrones de la última capa, para describir la formación de enlaces sin necesidad de dibujar todo el átomo se emplean las estructuras de Lewis.  Estas consisten en representar el símbolo del elemento rodeado de tantos puntos como electrones tenga en su capa más externa.

A.4   Representa las estructuras de Lewis de los átomos:  H, Na, O, N, B, Br, Cl-, S2-, K+
5. ENLACES IÓNICO, COVALENTE Y METÁLICO. PROPIEDADES.

5.1. ENLACE IÓNICO

Es un tipo de enlace que se produce entre un elemento metálico y uno no metálico, y especialmente los que están muy separados en el SP.

Los átomos de las primeras columnas o grupos, tienen pocos electrones externos y tienen tendencia a perderlos (fuerte carácter metálico), para poderse quedar con una capa externa como la que tienen los gases nobles, al perderlos se convierten en iones positivos (cationes).

Los elementos de las columnas o grupos 15, 16 y 17, que poseen 5, 6 y 7 electrones en su capa externa.  Esos electrones están muy fuertemente unidos al núcleo, y tienen tendencia a captar más 
electrones  fuerte carácter no metálico) hasta completar su capa externa con ocho (o con dos) electrones, convirtiéndose en iones negativos (aniones) al ganarlos.

Cuando un metal y un no metal se encuentran uno al lado del otro, el que tiene pocos electrones en la capa externa, los cede al que le faltan pocos, de forma que ambos completen los 8 (o los 2) electrones en la última capa ocupada,  Ambos se convierten en iones de signos contrarios y se 
atraerán por fuerzas de tipo eléctrico dando lugar al compuesto iónico. Estas fuerzas actúan en todas direcciones por lo que cada ion tiende a rodearse de otros de carga opuesta, dando lugar a estructuras gigantes sólidas y ordenadas, llamados CRISTALES IÓNICOS

A.5   E n la ilustración siguiente se representa la formación del compuesto fluoruro de litio LiF, que es de tipo iónico.
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a) Buscar el Número Atómico (Z) de los dos elementos, y comprobar que el número de electrones de cada átomo es correcto. Indica también en que columna del SP están situados.

b) ¿De cuantos electrones se quedan rodeados en la capa externa cada uno de los núcleos una vez unidos?

c) Las nuevas estructuras que adquieren estos átomos se parecen a la típica de otros elementos, ¿de qué elementos se trata?

A.6  Trata de explicar la formación de la sal común, el cloruro de sodio NaCl, mediante enlace iónico. Para ello escribe las estructuras de Lewis de los átomos de Na y Cl, y explica como debe cambiar la distribución de sus electrones para que se forme el compuesto.
A.7   Escribe las estructuras de Lewis del Mg y del Cl, y trata de explicar la formación del MgCl2, sabiendo que el átomo de Mg se sitúa en la posición central.
A.8   Explica la formación del Na2O, pensando cual será el átomo que se situará en posición central.
A.9   ¿Cuáles de los siguientes compuestos son iónicos: NaI, SO2, KBr y CO?
5.2. ENLACE COVALENTE

Estos enlaces tienen lugar entre elementos no metálicos. 

Todos los elementos que lo forman tienen tendencia a ganar electrones y ninguno a perder, por ello el enlace covalente se forma por compartición de electrones. Los electrones compartidos pertenecen simultáneamente a los dos átomos, y por ello cada átomo puede alcanzar la estructura electrónica de un gas noble, esto da al conjunto una gran estabilidad y es lo que justifica la formación del compuesto.

Los enlaces covalentes son enlaces fuertes y normalmente no dan lugar a la formación de cristales gigantes, sino a moléculas separadas unas de otras (gases o líquidos).
 Si se comparten un solo par de electrones se obtiene un enlace simple. Si se comparten más de dos dan lugar a enlaces múltiples.
Podemos explicar la formación de la molécula de flúor, F2 , mediante un enlace covalente, utilizando la siguiente figura.
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A.10   Comprueba que las moléculas H2,  Cl2,  H2O,  NH3,  HCl,  PCl3 pueden explicarse mediante la formación de enlaces covalentes simples. (cuando la molécula esta formada por mas de dos átomos debemos pensar en ver la posición en que deberemos colocarlos)
A.11   a) Explica la formación de las moléculas de O2 y CO2, mediante la formación de enlaces covalentes dobles. 
b) Explica la formación de la molécula de N2 mediante la formación de un enlace triple.

A.12   ¿Cuáles de los siguientes compuestos son covalentes: KCl, CO2, Na2S y CCl4?
5.3. ENLACE METÁLICO

Los elementos metálicos tienen tendencia a perder los pocos electrones que tienen en la capa externa (1 o 2, como máximo 3) convirtiéndose en iones positivos CATIONES. Los electrones que pierden todos los átomos, se sitúan entre los cationes y los comparten entre todos los iones sin encontrarse asociado a ningún átomo en particular.

El enlace metálico también da lugar a estructuras cristalinas gigantes.

A.13   Clasifica las siguientes sustancias químicas según su tipo de enlace:
Ni, MgCl2, Zn, CO, SiO2, CaO, HCl, Fe, I2, H2O, C2H6, Cu, RbF, NO, CO2, He, LiH, BaO

5.4. PROPIEDADES GENERALES DE LOS TIPOS DE ENLACE

	
	Sustancia iónica
	Sustancia covalente
	Sustancia metálica

	Tipo de enlace
	Iónico
	Covalente
	Metálico

	Tipos de átomos
	Entre metal y no metal
	Entre no metal y no metal
	Entre dos metales

	Formación del enlace
	Cesión de electrones del metal al no metal, formando iones
	Compartición de electrones
	Red formada por los iones positivos, rodeados de los electrones con libertad de movimiento

	Estructura
	Cristal iónico
	Molecular
	Cristal metálico

	Fuerzas entre las partículas
	Atracción eléctrica entre iones de carga contraria
	Fuerzas débiles entre moleculas
	La nube de electrones estabiliza el cristal

	Estado físico a T amb.
	Sólido
	En general gases o líquidos, si son sólidos blandos
	Sólido, excepto el Hg

	Punto de fusión y ebullición
	Elevado
	Bajo
	Elevado (excepto el Hg)

	Solubilidad en agua
	Sí
	En general no
	No

	Conductividad eléctrica
	Fundido o en disolución
	No
	Sí

	Resistencia o fragilidad
	Duro pero frágil
	Blandos
	Dúctiles y maleables

	Ejemplos
	Sales: NaCl, MgCl2, K2S

Óxidos metálicos Na2O,  MgO, FeO...
	O2,    CO2,    NH3,    HCl,    O3,    N2,     C4H10 (butano),    H2O…
	Fe, Al, Sn, Pb, Na, Cu, K, Au, Ag….


A.14   Un compuesto es sólido a temperatura ambiente, funde a temperatura elevada, se disuelve en agua y su disolución conduce la corriente eléctrica. ¿Qué tipo de sustancia es?
A.15   Una sustancia sólida a temperatura ambiente no se disuelve en agua y tampoco conduce la corriente eléctrica. ¿De qué tipo de sustancia dirías que se trata?
A.19  Para que pueda existir una corriente eléctrica deben de haber cargas eléctricas con posibilidad de moverse. ¿Por qué crees que los metales sí conducen la electricidad y, sin embargo, las sustancias iónicas no conducen la corriente cuando están en estado sólido pero sí lo hacen en líquido o disolución? 
La conducción de la electricidad y del calor por los metales se explica precisamente por la existencia de estos electrones que pueden moverse de un lugar a otro por toda la estructura metálica, siendo compartidos por todos los iones. En cambio, en los sólidos iónicos los iones no tienen libertad de movimiento, por ello no conducen, a no ser que se fundan o disuelvan.

La existencia de estos electrones libres en la estructura de los metales, es la que explica también que cuando el metal se deforma, los electrones se mueven hacia las nuevas posiciones impidiendo que aparezcan huecos entre los iones, es decir, los metales no son sustancias frágiles.  En los compuestos iónicos, tal y como se observa en la figura, un golpe puede hacer confrontarse iones de igual signo, que se repelen y producen la rotura del cristal.

A.20  Razona si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas:
a) En el enlace iónico los átomos comparten electrones.

b) En la red cristalina de los metales no hay iones negativos.

c) Las sustancias iónicas  conducen la electricidad en cualquier estado.

d) Todas las sustancias gaseosas a temperatura ambiente son covalentes.

e) Los metales son siempre sólidos a temperatura ambiente.

Formulación y nomenclatura

Imagina que quieres conversar con una persona que habla otro idioma al tuyo. Seguramente lo primero que harás para poder comunicarte con ella, será aprender su lengua. Algo similar ocurre en química, para entenderla debemos aprender su lenguaje.

Como sabes los símbolos químicos identifican a los elementos químicos y a sus átomos. Las fórmulas químicas representan la constitución de moléculas de sustancias, ya sean simples o compuestas.

La formulación es el procedimiento mediante el cual averiguamos la fórmula de una sustancia; y la nomenclatura son unas reglas mediante las cuales asignamos los nombres de las fórmulas (hay tres sistemas de nomenclatura aceptadas: la sistemática, la de stock y la tradicional)

Debemos recordar que los átomos se unen entre sí captando, cediendo o compartiendo electrones, con el fin de conseguir una estructura estable.

En general los metales pierden electrones; mientras que los no metales suelen ganarlos.

La valencia de un elemento es el número de electrones ganados, perdidos o compartidos por ese elemento al formar un enlace.
Actualmente se utiliza el término Número de Oxidación, que será positivo si el elemento pierde electrones, y negativo si los gana.

Para determinar el número de oxidación de un átomo en un compuesto debemos seguir unas normas:

1. El número de oxidación del oxígeno es  -2

2. El número de oxidación del hidrógeno es +1; excepto cuando se une a los metales, que entonces es -1.

3. El número de oxidación de los metales alcalinos es +1. El de los alcalinotérreos +2

4. En las combinaciones con los metales, los halógenos tienen número de oxidación -1; y los anfígenos -2.

5. La suma algebraica de los números de oxidación de todos los átomos que forman una molécula neutra es 0.

Por ejemplo: AlCl3:


El Cl tiene valencia (–1), y el Al  (3).

El balance global es:
(–1)(3 + (3)(1 = 0


Cu2S:


El S tiene valencia (–2), y el Cu  (1).

El balance global es:
(–2)(1 + (1)(2 = 0

A.1 Determinar las valencias de los elementos en los siguientes compuestos:  

Cl2O3     PbI4     CaO     BaCl2     CO2    Fe2O3     N2O     NO2
Los metales solo tienen números de oxidación positivos; mientras que los no metales poseen positivos y negativos

Valencias o Números de Oxidación
	METALES


	
NO METALES


	Li , Na,  K , Rb, Cs, Ag .        .     . 1

Be, Mg, Ca,  Sr,  Ba, Cd,  Zn   .    . 2

B, Al.     .     .     .    .     .     .    .     3

Au .     .     .     .     .     .     .     .     1, 3

Fe, Co, Ni .     .     .     .     .     .     2, 3

Cu,  Hg.     .     .     .   .     .     .     .1, 2

Sn,  Pb.     .     .     .     .     .     .    .2, 4

V.     .     .      .     .     .     .     .    .  4

Cr .     .     .      .     .     .     .     .    .2,3,6

Mn.     .     .      .     .     .     .   2, 3, 4 , 6, 7

Pt.     .     .      .     .     .     .     .     . 2, 4    
	H .     .     .     .     .     .     .     . 1, –1

F     .     .     .     .     .     .     .   –1

Cl, Br, I.    .     .     .     .     1, 3, 5, 7, –1

O .     .     .     .     .     .     .     .–2

S,  Se.     .     .     .     .     .     . 2, 4, 6, –2

N,  P    .     .     .     .     .     .   1, 3, 5, –3

As,  Sb.     .     .     .     .     .    3, 5, -3

C,  Si .     .     .     .     .     .    . 2, 4, –4


1. Compuestos simples.

Los gases nobles forman moléculas monoatómicas.

Las sustancias simples sólidas que se presentan en redes formadas por multitud de átomos, se representan por su símbolo químico.

Si forman moléculas poliatómicas, el símbolo se acompaña de un subíndice que indica en número de átomos en la molécula. 

	Helio
	Hidrógeno
	Oxígeno
	Ozono
	Fosforo
	Azufre
	Carbono
	Hierro
	Nitrógeno

	He
	H2
	O2
	O3
	P4
	S8
	C
	Fe
	N2


2. Compuestos Binarios: formados por dos elementos diferentes.

En la fórmula de un compuesto binario se escribe primero el elemento que actúe con valencia positiva y a continuación el elemento con valencia negativa.

Para nombrarlos:

1. Primero identifica los elementos que participan y observa sus posibles números de oxidación.

2. Si el elemento de la izquierda en la fórmula, sólo tiene un número de oxidación positivo, para nombrar el compuesto se pone primero el nombre del elemento que está a la derecha terminado en –uro, (excepto el oxígeno al que se dice óxido) a continuación la preposición de y por último el nombre del átomo que está colocado a su izquierda sin modificar.

3. Si el elemento de la izquierda en la fórmula, en la tabla periódica tiene más de un número de oxidación positivo hay que especificar con cual actúa de alguno de los dos modos siguientes:

· Nomenclatura Stock: se añade al final el número de oxidación entre paréntesis y en números romanos.

· Nomenclatura sistemática: mediante prefijos numerales se expresa la proporción de los átomos en el compuesto.   1-mono, 2-di, 3-tri, 4-tetra, 5-penta, 6-hexa, 7-hepta...   El prefijo mono sobre el segundo elemento puede eliminarse.

· Tradicional:
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con la mayor

PER-   nombre del elemento-ICO

Para formularlos se realiza un intercambio de valencias en forma de subíndices; si la valencia es 1 no se pone, los signos tampoco y si se pueden simplificar por un mismo número así se hará.

Se nombra siempre de derecha a izquierda

Ejemplo:

Cloruro de magnesio ( Cl (-1) y Mg (+2) ( MgCl2
Óxido de carbono (IV) (  O (-2)  y C (+4) (  C2O4     divisibles entre dos    (   CO2
2.1. OXIDOS: Combinaciones binarias con oxígeno, actuando con número de oxidación -2
Se clasifican en:

OXIDOS BÁSICOS: oxigeno con un metal

OXIDOS ÁCIDOS: oxígeno con un no metal (tradicionalmente se llaman ANHÍDRIDOS)

Formulación: De formula general  X2Ox   donde x es la valencia de X. Pueden haber fórmulas simplificadas.

Nomenclatura:  

SISTEMATICA: ÓXIDO DE precedido de un prefijo que indique el nº de átomos de oxígeno, seguido del nombre del elemento que está a la izquierda precedido del prefijo que indique su número de átomos.

STOCK: ÓXIDO DE, seguido del nombre del elemento que está a la izquierda y entre paréntesis y numero romanos, su valencia (si tiene una sola no hace falta indicarla)

TRADICIONAL: 

Óxidos básicos: ÓXIDO  seguido del nombre del elemento que se sitúa a la izquierda con los prefijos y sufijos adecuados.

Óxidos ácidos: ANHIDRIDO seguido del nombre del elemento que se sitúa a la izquierda con los prefijos y sufijos adecuados.

Por ejemplo: P2O5

Sistemática: Pentaóxido de difósforo

Stock: Óxido de fósforo (V)

Tradicional: Anhídrido fosfórico
Por ejemplo: FeO (esta fórmula esta simplificada, sin simplificar es Fe2O2)

Sistemática: Monóxido de hierro

Stock: Óxido de hierro(II))

Tradicional: Óxido ferroso
A.2  Completa la tabla
	Fórmula
	Sistematica
	Stock
	Tradicional

	NaO

	
	
	

	 SiO2
 
	
	
	

	Cl2O5

	
	
	

	 FeO

	
	
	

	
	Dióxido de carbono
	
	

	
 
	
	Óxido de boro
	

	
 
	
	
	Anhidrido selénico

	H2O

	
	
	

	N2O

	
	
	

	

	
	Oxido de hierro (III)
	

	
	Heptaóxido de dicloro
	
	

	SO3
	
	
	

	
	
	
	Óxido crómico

	Cl2O
	
	
	

	CaO
	
	
	


2.2. HIDRUROS Combinaciones binarias con hidrógeno.
Se clasifican en:

HIDRUROS METALICOS

HIDRUROS NO METALICOS


HIDRUROS METÁLICOS. El hidrógeno actúa con nº de oxidación -1.

Formulación: De formula general: MHx    M:metal    x:valencia de M  

Nomenclatura:  

SISTEMATICA: HIDRURO DE precedido de un prefijo que indique el nº de átomos de HIDRÓGENO, seguido del nombre del elemento que está a la izquierda, 
STOCK: HIDRURO DE, seguido del nombre del elemento que está a la izquierda y entre paréntesis y numero romanos, su valencia (si tiene una sola no hace falta indicarla)

TRADICIONAL: HIDRURO seguido del nombre del elemento que se sitúa a la izquierda con los prefijos y sufijos adecuados.

Por ejemplo: HgH2

Sistemática: Dihidruro de mercurio

Stock: Hidruro de mercurio (II)

Tradicional: Hidruro mercurioso

HIDRUROS NO METÁLICOS

a) H ( +1   con los no metales :  F, Cl, Br, I ( -1     S, Se, Te ( -2

Formulación: De formula general:  Hx nM   
Nomenclatura:  

SISTEMATICA: Nombre del elemento situado a la derecha acabado en –URO, seguido DE HIDRÓGENO.

TRADICIONAL: Como en disolución acuosa tienen carácter ácido, se les nombra con la palabra ÁCIDO seguido del nombre del no metal acabado en -HÍDRICO

HF:   Ácido fluorhídrico

HCl:  Ácido clorhídrico

HBr:  Ácido bromhídrico 

HI:    Ácido yodhídrico

H2S:  Ácido sulfhídrico 

H2Se: Ácido selenhídrico 

H2Te: Ácido telurhídrico 

Por ejemplo: H2S

Sistemática: Sulfuro de hidrogeno

Tradicional: Ácido sulfhídrico

b) H ( -1   con los no metales :  B ( +3    C, Si ( +4     N, P, As, Sb ( +3

Formulación: De formula general:  nM  Hx   
Nomenclatura:  

SISTEMATICA: HIDRURO DE precedido de un prefijo que indique el nº de átomos de HIDRÓGENO, seguido del nombre del elemento que está a la izquierda 
TRADICIONAL: Poseen nombres de antiguo:

BH3:  Borano


CH4:  Metano


SiH4: Silano 



NH3: Amoníaco

PH3: Fosfina


AsH3: Arsina

    SbH3 : Estibina

Por ejemplo: CH4
Sistemática: Tetrahidruro de carbono

Tradicional: Metano.

A.3  Completa la tabla
	Formula
	Sistemática
	Tradicional

	BeH2
	
	

	CaH2
	
	

	SiH4
	
	

	
	Tetrahidruro de estaño
	

	
	
	Amoníaco

	AsH3
	
	

	
	Trihidruro de aluminio
	

	
	
	Ácido fluorhídrico

	HI
	
	

	PbH4
	
	

	
	
	Hidruro cuproso

	CrH3
	
	

	
	Dihidruro de selenio
	

	
	
	Hidruro férrico

	NaH
	
	


2.3.    SALES BINARIAS: Combinaciones de un metal con un no metal, o dos no metales, uno con nº de oxidación positivo y otro negativo

Formulación: se escribe primero en símbolo del metal (o el del no metal con nº de oxidación positivo) y, a continuación, el del no metal con nº de oxidación negativo. Se intercambian los nº de oxidación en forma de subíndices.   
Formula general:     My nMx     Pueden haber formulas simplificadas.

Nomenclatura:  

SISTEMATICA: Nombre del elemento situado a la derecha acabado en –URO, precedido de un prefijo que indique su nº de átomos, seguido del nombre del elemento que está a la izquierda precedido del prefijo que indique su número de átomos.
STOCK: Nombre del elemento situado a la derecha acabado en –URO, seguido del nombre del elemento que está a la izquierda  y entre paréntesis y numero romanos, su valencia (si tiene una sola no hace falta indicarla)

TRADICIONAL: Nombre del elemento situado a la derecha acabado en –URO, seguido del nombre del elemento que está a la izquierda con los prefijos y sufijos adecuados.

Por ejemplo:  SnCl4
Sistemática: Tetracloruro de estaño.

Stock: Cloruro de estaño (IV)

Sistemática: Cloruro estánnico

A.4  Completa la tabla
	Formula
	SISTEMATICA
	STOCK
	TRADICIONAL

	KCl
	
	
	

	NaCl
	
	
	

	KF
	
	
	

	
	
	Yoduro de sodio
	

	KBr
	
	
	

	
	Dicloruro de estaño
	
	

	
	
	
	Cloruro fosforico

	AlBr3
	
	
	

	
	
	Bromuro de cobre (I)
	

	CaF2
	Difluoruro de calcio
	
	

	CsCl
	
	
	

	
	
	
	Antimoniuro de calcio

	Li2S
	
	
	

	
	
	Sulfuro de plomo (II)
	


3.  Compuestos Ternarios: Están formados por tres elementos distintos. Estudiaremos dos tipos, los HIDRÓXIDOS y LOS ÁCIDOS OXOÁCIDOS

3.1.  HIDRÓXIDOS : Combinaciones formadas por la unión de un metal y el grupo (OH), este último con nº de oxidación  -1

Formulación:  De fórmula general M(OH)x
 M:metal  x:nº oxidación de M.  

Nomenclatura:  

SISTEMATICA: HIDRÓXIDO DE precedido de un prefijo que indique el nº de GRUPOS OH, seguido del nombre del elemento que está a la izquierda.

STOCK: HIDRÓXIDO DE, seguido del nombre del elemento que está a la izquierda y entre paréntesis y numero romanos, su valencia (si tiene una sola no hace falta indicarla)

TRADICIONAL: HIDRÓXIDO seguido del nombre del elemento que se sitúa a la izquierda con los prefijos y sufijos adecuados.

Por ejemplo: Fe(OH)3
Sistemática: Trihidróxido de hierro

Stock: Hidróxido de hierro (III)

Tradicional: Hidróxido férrico

A.5  Completa la tabla
	Fórmula
	Sistematica
	Stock
	Tradicional

	NaOH, , 
	
	
	

	KOH,
	
	
	

	Ca(OH)2
	
	
	

	
	Dihidróxido de hierro
	
	

	
	
	Hidróxido de platino (II)
	

	
	
	
	Hidróxido aluminico

	
	Trihidróxido de oro
	
	

	Sn(OH)4
	
	
	

	ZnOH
	
	
	

	
	
	
	Hidróxido cobaltico

	
	
	Hidróxido de cadmio 
	


3.2. ÁCIDOS OXOÁCIDOS
Están formados por tres clases de átomos, hidrógeno (+1), un elemento no metálico (o un metal como el Cr, Mn, B, Si) con nº de oxidación positivo y oxígeno (-2). 

Se pueden considerar como la combinación de un óxido no metálico y agua, y simplificando, si se puede, los subíndices.

Formulación: De fórmula general   HaXbOc:

Para saber el nº de oxidación de X podemos usar la siguiente expresión:  nº oxid de X = (2c –a)/b
Nomenclatura clásica

Se nombra igual que el oxido del que proviene el ácido, pero cambiando la palabra óxido por ÁCIDO

SO3  

+ 
H2O     (   
H2SO4

Óxido sulfúrico


Ácido Sulfúrico

Para formularlos:

1) Identificamos el elemento no metálico, y mediante un balance de cargas deducimos el número de oxidación con el que actúa.

2) Formulamos el óxido binario con el no metal actuando con el nº de oxidación hallado.

3) Añadimos agua y escribimos el oxácido ordenado y comprobando que hay el mismo número de átomos de cada elemento a la izquierda y a la derecha.

Por ejemplo: Ácido carbónico.  El C actúa con valencia +4. Por lo que formulamos el oxido carbónico y le sumanos agua.

Oxido carbónico
+  Agua  
( Ácido carbónico

CO2


+ H2O  
( H2CO3
Nomenclatura sistemática:

Lo primero será obtener, mediante un balance de cargas, el nº de oxidación del elemento X.

Mediante prefijos indicamos el  nº de oxígenos-OXO,  nombre del elemento X-ATO (nº oxidación en romanos),  de hidrógeno

Por ejemplo: HNO3  trioxo nitrato(V) de hidrógeno

ATENCIÓN: en HaObXc   “b” suele ser 1 y entonces no se indica nada, pero si “b” es distinto de 1, se aplican los prefijos :di, tri, tetra…antes del nombre de X

Por ejemplo: H2Cr2O7   heptaoxo dicromato (VI) de hidrógeno

Para formularlos:

Como sabemos el nº de oxidación de X, formulamos el óxido del que proviene y le sumamos agua.

A.6  Completa la tabla
	Fórmula
	Nombre sistemática
	Nombre clásica

	H2CO3
	
	

	
	
	ácido hipocloroso

	HClO2
	
	

	
	Tetraoxo manganato (VII) de hidrogeno Trioxo clorato(V) de hidrógeno Trioxo clorato(V) de hidrógeno
	

	HClO4
	
	

	
	
	ácido sulfuroso

	  H2TeO4
	
	

	
	
	Ácido mangánico

	
	Trioxo clorato (V) de hidrogeno
	

	  HIO4
	
	

	
	
	Ácido permangánico

	
	Tetraoxo cromato (VI) de hidrogeno
	

	  HNO3
	
	

	
	Dioxo bromato (III) de hidrogeno
	

	
	
	Ácido silícico

	  HBrO3
	
	

	  HIO2
	
	

	
	Trioxo sulfato (IV) de hidrógeno
	

	HNO2
	
	

	
	
	Ácido hipoyodoso


EJERCICIOS DE FORMULACIÓN.

A.7 Completa la tabla

	Fórmula
	Sistemática 
	Stock 
	Tradicional

	1. F2O
	 
	 
	 

	2. I2O7
	 
	 
	 

	3. As2O5
	 
	 
	 

	4. CaO
	 
	 
	 

	5. Fe2O3
	 
	 
	 

	6. PbO2
	 
	 
	 

	7. Al2O3
	 
	 
	 

	8. SnO
	 
	 
	 

	9. N2O5
	 
	 
	 

	10. Au20
	 
	 
	 

	11. TeO2
	 
	 
	 

	12. 
	 
	 
	Óxido aúrico

	13. 
	 
	 
	Óxido cuproso

	14. 
	 
	Óxido de selenio (II)
	 

	15. AuH3
	 
	 
	 

	16. LiH
	 
	 
	 

	17. 
	 
	Hidruro de plomo (II)
	 

	18. 
	 
	Hidruro de plata
	 

	19. 
	 
	 
	Fosfina

	20. 
	 
	 
	Metano

	21. 
	Trihidruro de arsénico
	 
	 

	22. N2O3
	 
	 
	 

	23. NO
	 
	 
	 

	24. 
	Pentaóxido de dinitrógeno
	 
	 

	25. 
	Trióxido de azufre
	 
	 

	26. 
	 
	 
	Óxido ferroso

	27. 
	 
	 
	Hidruro niquélico

	28. PbO2
	 
	 
	 

	29. 
	 
	Óxido de bromo (VII)
	 

	30. 
	 
	Hidruro de calcio
	 

	31. Fe(OH)3
	 
	 
	 

	32. Au(OH)
	 
	 
	 

	33. Cr(OH)2
	 
	 
	 

	34. 
	 
	Hidróxido de talio (I)
	 

	35. 
	 
	Hidróxido de mercurio (II)
	 

	36. 
	Dihidróxido de cadmio
	 
	 

	37. 
	 
	 
	Hidróxido estannoso

	38. K(OH)
	 
	 
	 

	39. 
	 
	 
	Hidróxido estánnico

	40. 
	 
	Óxido de plomo (II)
	 

	41. 
	 
	 
	Anhídrido carbónico

	42. 
	 
	Óxido de platino (IV)
	 

	43. 
	 
	 
	Metano

	44. NiH3
	 
	 
	 

	45. 
	 
	 
	Óxido ferroso

	46. Ag(OH)
	 
	 
	 

	47. H2Se
	 
	 
	 

	48. 
	 
	 
	Ácido bromhídrico

	49. 
	
	---------------------------------
	Ácido crómico

	50. 
	
	---------------------------------
	Ácido dicrómico

	51. 
	
	---------------------------------
	Ácido carbónico

	52. HPO2
	
	---------------------------------
	 

	53. H2SO4
	
	---------------------------------
	 

	54. HClO4
	
	---------------------------------
	 

	55. HBrO3
	
	---------------------------------
	 

	56. HIO
	
	---------------------------------
	 

	57. HBr
	
	---------------------------------
	 

	58. PH3
	
	---------------------------------
	 

	59. SbH3
	
	---------------------------------
	 

	60. HBrO2
	
	---------------------------------
	 

	61. H2SeO2
	
	---------------------------------
	 

	62. HI
	
	---------------------------------
	 

	63. H2SeO3
	
	---------------------------------
	 

	64. 
	 
	Hidróxido de berilio
	 

	65. 
	 
	Hidróxido de níquel (III)
	 


A.8  Formula las siguientes sustancias:

	1. Óxido de bario
	

	2. Óxido de sodio
	

	3. Óxido de plata
	

	4. Óxido de aluminio
	

	5. Óxido de níquel (III)
	

	6. Óxido de cloro (VII)
	

	7. Óxido nitroso
	

	8. Óxido nitroso
	

	9. Hidruro de litio
	

	10. Cloruro de cobalto (III)
	

	11. Hidruro de plata
	

	12. Ácido bromhídrico
	

	13. Ácido sulfhídrico
	

	14. Amoniaco
	

	15. Ácido clorhídrico
	

	16. Hidruro de bario
	

	17. Hidruro de calcio
	

	18. Óxido de estroncio
	

	19. Cloruro de sodio
	

	20. Fluoruro de calcio
	

	21. Yoduro de plomo (II)
	

	22. Bromuro potásico
	

	23. Arsina
	

	24. Sulfuro de bario
	

	25. Tricloruro de arsénico
	

	26. Sulfuro de hierro (II)
	

	27. Ácido nítrico
	

	28. Ácido carbónico
	

	29. Ácido perclórico
	

	30. Ácido fosfórico
	

	31. Ácido sulfhídrico
	

	32. Ácido sulfúrico
	

	33. Ácido hipoyodoso
	

	34. Hidruro de magnesio
	

	35. Ácido silícico
	

	36. Hidróxido de calcio
	

	37. Hidróxido de hierro (III) 
	

	38. Ácido nitroso
	

	39. Hidróxido de aluminio
	

	40. Bromuro de cobalto (II)
	

	41. Hidróxido de potasio
	

	42. Cloruro de cobalto (III)
	

	43. Cloruro potásico
	

	44. Sulfuro de zinc
	

	45. Ácido cloroso
	

	A.9 Nombra las siguientes fórmulas:

	1. BaO
	

	2. Na2O
	

	3. SO2
	

	4. CaO
	

	5. Ag2O
	

	6. NiO
	

	7. Cl2O7
	

	8. P2O5
	

	9. LiH
	

	10. CaO
	

	11. AgH
	

	12. HBr
	

	13. H2S
	

	14. NH3
	

	15. HCl
	

	16. BaO
	

	17. CaH2
	

	18. PH3
	

	19. Cs2O
	

	20. PbI2
	

	21. KBr
	

	22. AsH3
	

	23. BaS
	

	24. AlCl3
	

	25. Al2S3
	

	26. Li2O
	

	27. FeS
	

	28. HNO3
	

	29. H2CO3
	

	30. HClO4
	

	31. H3PO4
	

	32. H2S
	

	33. MgH2
	

	34. H2SiO3
	

	35. Ca(OH)2
	

	36. Fe(OH)3
	

	37. HNO2
	

	38. Al(OH)3
	

	39. KOH
	

	40. CoCl2
	

	41. ZnCl2
	

	42. HgO
	

	43. NaOH
	

	44. CH4
	

	45.  HIO
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SAL BINARIA

Aplicaciones.
· Los fármacos y medicamentos: la química vestida de bata blanca
Restaurar la salud de las personas. No hay tarea más noble para los químicos, ni, al mismo tiempo, más difícil. 

Muchos químicos de los siglos dieciséis, diecisiete, dieciocho se llamaban boticarios y farmacéuticos, a pesar de que se ocupaban de la química, preparando "a tientas" diferentes drogas y brebajes curativos. Aunque, a decir verdad,  no siempre estas "medicinas" eran útiles a la gente. 

Al principio, la química sólo podía dar a los médicos substancias que se encuentran en la naturaleza y, además, las daba en cantidades muy reducidas.  Para la medicina esto era poco.

 Si hojeamos las guías farmacéuticas modernas veremos que sólo el 25% de las medicinas son preparados naturales. Entre éstos figuran extractos, infusiones y tisanas hechos de diferentes plantas. Lo demás son sustancias medicinales sintetizadas y desconocidas en la naturaleza, sustancias creadas por el poder de la química.

La primera síntesis de una sustancia medicinal fue hace unos cien años. Hacía ya mucho que se conocía la influencia curativa del ácido salicílico sobre el reumatismo,. pero era muy difícil y caro obtenerlo a partir de la materia prima vegetal, la corteza de sauce. Sólo en 1874 se logró elaborar un procedimiento simple para preparar el ácido salicílico en el laboratorio. Este ácido sirvió de base para muchos preparados medicinales, por ejemplo, la aspirina. 

Por regla general, el plazo de "vida" de un fármaco es corto. Continuamente nuevos medicamentos, más efectivos en la lucha contra las distintas afecciones, sustituyen a los utilizados hasta entonces. En este sentido la aspirina es una excepción peculiar porque no sólo se sigue utilizando como antipirético y analgésico, sino que cada año revela nuevas propiedades antes desconocidas, como antiinflamatorio.

En la actualidad, cada día los químicos sintetizan varios nuevos preparados medicinales, con las más diversas cualidades y contra las más diversas enfermedades,  desde analgésicos hasta preparados que ayudan a curar enfermedades psíquicas.

Pero encontrar un medicamento eficiente no es fácil. Durante varios años el químico alemán Paul Ehrlich trató de sintetizar un preparado contra la terrible enfermedad de la sífilis. En cada síntesis se lograba cierto progreso, pero no el suficiente, sólo en el 606° intento obtuvo un remedio eficaz, el salvarsán, y decenas de miles de personas pudieron curarse. 

Además, largo es el camino de un medicamento cualquiera desde el matraz químico hasta el mostrador de una farmacia. Esta es la ley del tratamiento médico: mientras el remedio no haya pasado un proceso de comprobación de varios años, no se puede permitir recomendarlo para el uso práctico. Cuando esta regla se infringe, ocurren errores trágicos. Hace unos años, unas firmas farmacéuticas anunciaron ampliamente un nuevo soporífero, la talidomida (contergán), una pequeña pastilla blanca que sumía en un sueño rápido y profundo a las personas que padecían insomnio constante. De la talidomida sólo se decían elogios, mas ésta resultó no estar lo suficientemente perfeccionada y causaba daños en los embriones humanos. Así que decenas de miles de niños nacieron desfigurados un tiempo después, éste fue el precio que pagó el hombre por el hecho de que una medicina no del todo comprobada fue lanzada apresuradamente a la venta. 

Precisamente por esta razón para los químicos y para los médicos es importante no sólo saber una medicina pueda curar con éxito una enfermedad determinada, sino también necesitan analizar detalladamente de qué modo actúa y cuál es su mecanismo químico de lucha contra dicha enfermedad. 

Cuanto más profundamente penetran los científicos en la naturaleza de las enfermedades, tanto más escrupulosamente realizan los químicos sus investigaciones. La farmacología, que antes sólo se ocupaba de preparar diferentes medicamentos y dar recomendaciones para su aplicación contra las distintas enfermedades, ahora se hace una ciencia cada vez más exacta. El desarrollo de un fármaco requiere el trabajo al mismo tiempo, de químicos, farmacéuticos, biólogos, médicos y bioquímicos, para que nunca vuelva a repetirse la tragedia de la talidomida. 

Hay ejemplos muy curiosos en la historia de ciertos medicamentos... los indios de la América del Sur obtenían de la corteza y de las raíces de una planta de la familia de las loganiáceas un veneno mortal, el curare. El enemigo, herido con la flecha cuya punta fue mojada en curare, perecía al momento. ¿Por qué?  Para contestar a esta pregunta los químicos tuvieron que analizar esencialmente el enigma del veneno, pusieron de relieve que el principio activo fundamental del curare es el alcaloide tubocurarina, cuando esta sustancia penetra en el organismo, los músculos no pueden contraerse y se quedan paralizados, entonces el hombre no puede respirar y muere. Pero en condiciones determinadas este veneno puede ser útil, puede servir a los cirujanos, al efectuar algunas operaciones muy complicadas, cuando es necesario desconectar los músculos pulmonares y pasar el organismo a una respiración artificial, por ejemplo, en operaciones del corazón. De este modo un veneno mortal se convierte en medicamento que salva vidas. 

Ahora los químicos pueden no sólo intentar imitar la naturaleza, sino incluso tratar de superarla estudiando la estructura química de las sustancias activas de los medicamentos y su actividad fisiológica. He aquí un ejemplo, la lucha contra el paludismo. Esta enfermedad fue tratada con quina (o, científicamente, quinina), que es un alcaloide natural. Los químicos, en cambio, lograron crear un preparado llamado plasmoquina, que es una sustancia sesenta veces más activa que la quinina.

La medicina moderna dispone de un enorme arsenal de remedios contra la mayoría de las enfermedades conocidas. Por ejemplo, mediante la "tubazida" y PAS, sintetizados por los químicos, los médicos triunfaron sobre la tuberculosis, enfermedad hoy en día prácticamente erradicada o mediante la síntesis de la hormona insulina se ha logrado mejorar la calidad de vida de los pacientes diabéticos que carecían de ella. 

Pero día a día surgen nuevos problemas y enfermedades que resolver. La estadística moderna testimonia que la mayoría de los casos letales en el mundo desarrollado son resultado de los infartos de miocardio o de hemorragias cerebrales, por lo que los químicos hoy luchan contra estos enemigos inventando diferentes medicamentos cardíacos y preparando remedios que dilatan los vasos cerebrales. Y, en fin, los científicos buscan con tenacidad los medios para combatir el cáncer, esta terrible plaga del género humano, en un campo en el que hay aún muchas cosas desconocidas y confusas. 

Los médicos esperan de los químicos nuevas sustancias prodigiosas. Esta espera no es vana, la química tiene que manifestar de qué es capaz.

Por nuestra parte, debemos hacer un uso correcto de los medicamentos para que estos sean efectivos:

· Nunca hay que automedicarse, es decir, consumir un medicamento sin consultar al médico que diagnostique cual es el causante del trastorno por que el uso negligente puede ser inútil y perjudicial.  Cualquier medicamento tiene efectos secundarios (frecuentemente insuficiencia renal y hemorragias digestivas) y su uso innecesario implica exponerse a ellos, además, el uso descontrolado de antibióticos hace que aumente la resistencia de las bacterias a los tratamientos, por lo que dejan de ser sensibles a los mismos y se hacen necesarios tratamientos nuevos más fuertes.
· No abandonar el tratamiento sin finalizar, aunque desaparezcan los síntomas y nos sintamos mejor hay que finalizar el tratamiento porque la enfermedad aunque debilitada puede seguir presente. Y se debe seguir estrictamente las dosis indicadas, ya que por debajo de la dosis indicada puede ser inactivo y por encima resultar tóxico.

· Leer previamente el prospecto, informándonos de posibles efectos secundarios, alergias, etc y en caso de aparecer consultar al médico.

· No se deben acumular restos de medicamentos antiguos en el botiquín, revisadlo periódicamente y llevad los medicamentos antiguos a la farmacia para su correcta gestión o eliminación, porque pueden ser contaminantes.

· Racionalizar el uso de los medicamentos, evitar abusos permitiría destinar ese presupuesto a mejorar las prestaciones e infraestructuras sanitarias, así como a investigación.

1. Busca en un diccionario el significado de las siguientes palabras: antiséptico, antipirético, analgésico, antibiótico, diabetes, hemorragia.

2. ¿Qué peligros conlleva el abuso de los medicamentos, como los antibióticos, tomados sin la prescripción de un médico?

Experimenta en casa.

Necesitarás: 300 cm3 de leche entera, un poco de vinagre, un poco de tela muselina o similar, un cazo y una cuchara.

1. Calienta suavemente 300 cm3 de leche y añade una cucharada de vinagre removiendo.  Se formará la caseína, de color blanco, que es una de las proteínas presentes en la leche.

2. Cuela el producto a través de una muselina y prénsalo bien hasta obtener toda la caseína sólida.

3. Ahora puedes moldearla con la mano y construir un objeto cualquiera. Al cabo de unos días se habrá endurecido.

Unidad 4
EJERCICIOS DE REFUERZO

1.- Selecciona de la siguiente lista: Na+, I-, Al, O2, CH4 y CaS:


a)  átomos


b)  iones


c) moléculas


d) compuestos

2.-  a) ¿Qué es un catión? ¿Y un anión?

       b) ¿Que elementos tienen tendencia a formar cationes? ¿Y a formar aniones?

3.- Indica si son verdaderas o falsas las afirmaciones; en caso de ser falsas rectifícalas:

a) Las sustancias formadas por enlaces de tipo iónico son frágiles.


b) Las sustancias formadas por enlaces de tipo covalente, tienen elevadas temperaturas de fusión.


c) Las sustancias de tipo iónico siempre conducen la corriente.

4.- ¿Cuales de las siguientes sustancias son óxidos, cuales hidruros y cuales hidróxidos.



HCl; NaOH; FeO; SH2; CO2; Ca(OH)2; NaH; Al(OH)3; MgH2; Li2O

5.- Indica cuales de los siguientes compuestos forman enlaces iónicos, y cuales covalentes:

Na2S;  Cl2;  PCl3;  MgBr2;  O2;  CaF2;  SH2;  H2O;  CO2;  NaF;  CCl4;  H2
6.- Que diferencia hay en la manera en que participan los electrones de la capa externa al formar los enlaces de tipo iónico, y los de tipo covalente?.

7.- Imagina que tienes las tres fórmulas siguientes (AB; A2B; AB2) correspondientes a sustancias de tipo iónico, en la que A representa un metal cualquiera y  B un no metal. Indica:

a) ¿Cuál puede representar una sustancia formada por un elemento de la columna primera y otro de la antepenúltima columna?

b) ¿Cuál puede representar una sustancia formada por un elemento de la segunda columna del SP y   otro de la penúltima columna?

c) ¿Cuál puede representar una sustancia formada por un elemento d ela primera y de la penúltima columna del SP, respectivamente?

d) ¿Cual puede representar a una sustancia formada por un elemento de la segunda y de la antepenúltima columna del SP, respectivamente?

8.- Dada la siguiente sustancia Cl2O indica:


a) ¿Es una sustancia formada por enlaces iónicos o covalentes? Justifica por qué.


b) Dibuja como estarán distribuidos los átomos y los electrones de la ultima capa.


c) Explica como se unirán sus átomos y el número de oxidación del Cl y del O.

9.- Indica si son verdaderas o falsas las afirmaciones; en caso de no serlo rectifícalas:


a) Los compuestos iónicos no dan lugar a moléculas separadas, sino cristales.


b) Los compuestos covalentes suelen dar lugar a moléculas separadas.


c) Los compuestos covalentes conducen la corriente eléctrica.

10.- Indica cuales de las siguientes parejas de elementos podrían dar lugar a un enlace iónico ,cuáles a uno covalente o metálico: (piensa en la tendencia a ganar o perder e- de los miembros de la pareja)

a) Li,Na   b)Ca, Cl   c)Li, F  d)Mg, Br   e)Na, Fe   f)Na, O   g)Ca,  Fe   h)S, Cl   i)Mg, S  j)P, Cl

11.- ¿Qué propiedades tienen las sustancias formadas por enlaces iónicos? ¿Y por covalentes? ¿Y por metálicos?

12.- a) Dibuja los átomos de Na y F, y explica que ha de pasar para que se forme el compuesto  Fluoruro de sodio, de fórmula NaF.

       b) ¿Qué número de oxidación tiene el sodio y el fluor en este compuesto?.

13.- Explica la formación de las siguientes moléculas covalentes: CO2 ,  F2 ,  O2 ,  PCl3
14.- Explica la formación de los siguientes compuestos iónicos:  BeO, Na2S

15.- 
Formula y nombra los siguientes compuestos:

	Ácido nítrico
	

	Ácido sulfhídrico
	

	Amoníaco
	

	CCl4
	

	CH4
	

	Cl2O3
	

	Cloruro de calcio
	

	CO2
	

	Fluoruro de hidrógeno
	

	H2CO3
	

	H2SO4
	

	HCl
	

	Hidróxido de estaño (IV)
	

	Hidróxido de potasio
	

	Hidruro de aluminio
	

	HIO4
	

	K2S
	

	Monóxido de carbono
	

	Monóxido de mercurio
	

	NaCl
	

	NaOH
	

	Óxido de cobre (I)
	

	Pb(OH)4
	

	Trióxido de dibromo
	

	Trisulfuro de dihierro
	

	Cl2O
	

	CO
	

	Hidroxido de aluminio
	

	PH3
	


UNIDAD 5. 
LAS REACCIONES QUÍMICAS
Objetivos DE LA UNIDAD:
· Conocer la diferencia entre los cambios físicos y los cambios químicos e identificarlos en situaciones de la vida cotidiana.

· Saber qué es una reacción química, y conocer la denominación de las sustancias que intervienen en ella.
· Conocer los factores que influyen sobre la velocidad de una reacción química y su justificación intuitiva por medio de la teoría cinética y del número de choques entre partículas.

· Conocer la ley de conservación de la masa en los procesos químicos 

· Ajustar reacciones.

· Reconocer la importancia de las reacciones químicas en nuestro entorno y conocer algunas de las más destacadas (ácido-base y combustión).
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1. LAS REACCIONES QUÍMICAS
El ser humano de siempre ha querido conocer y explicar los cambios que se producen a su alrededor. Estos pueden ser:

Cambios físicos, que no afectan a la naturaleza de las sustancias que los experimentan, siguen siendo las mismas (por ejemplo, en las deformaciones, en los cambios de estado, etc)
Cambios químicos o reacción química, donde las sustancias que los experimentan se transforman en otras totalmente diferentes (por ejemplo al quemar madera, al oxidarse un clavo, etc)
Una reacción química es un proceso por el que las moléculas de unas sustancias iniciales llamadas reactivos, chocan entre sí con suficiente energía de forma que se rompen los enlaces que unen sus átomos y estos se unen de una nueva forma, dando lugar a nuevas sustancias que se denominan productos de la reacción.       
REACTIVOS  →  PRODUCTOS
A.1   Clasifica los procesos siguientes en cambios físicos o químicos:
a. Un trozo de manzana que se oscurece al dejarla fuera de la nevera.

b. Mezclar en un tubo de ensayo agua con aceite.

c. La fusión de un cubito de hielo en un vaso con agua.

d. La corrosión del hierro.

e. La evaporación de una colonia.

f. La fermentación del mosto de la uva.

g. La dilatación de una varilla.

h. La combustión del butano.

i. Triturar en un mortero un terrón de azúcar.

j. La leche se convierte en yogur.
k. Añadir azúcar al café.

l. Presionar un muelle.
A.2   Identifica los reactivos y los productos de las siguientes reacciones químicas:
a. El gas butano, C4H10, se quema en presencia del oxígeno del aire, O2, y forma gas dióxido de carbono, CO2 y vapor de agua, H2O.

b. El carbonato de calcio sólido, CaCO3, se descompone por acción del calor y forma óxido de calcio sólido, CaO, y gas dióxido de carbono, CO2.
c. El oxígeno del aire oxida al hierro y se forma un sólido escamoso de color marrón rojizo que se rompe con mucha facilidad, el óxido de hierro (III).

d. El gas nitrógeno, N2, se combina con el gas hidrógeno, H2, para formar gas amoníaco, NH3.

e. El agua líquida se descompone mediante electrólisis (por una corriente eléctrica) en gas oxígeno y gas hidrógeno.
2. Características de las reacciones químicas 
A.3   A partir de los procesos descritos en la actividad anterior indica:
a. Reacciones en las que intervengan sustancias en distintos estados físicos.

b. Reacciones en las que al producirse se desprenda energía.

c. Reacciones en las que para que se produzcan haya que aportar energía.

Características de las reacciones químicas:

· Las sustancias que intervienen en una reacción pueden encontrarse en diferentes estados físicos: sólidos, líquidos, gases, disoluciones...

· Mientras se produce una reacción se produce un cambio energético en el sistema, en algunos casos se desprende y en otros se absorbe energía.

· En una reacción química no se crea ni desaparece materia, por lo que la suma de las masas de los reactivos debe ser igual a la suma de las masas de los productos.

Ejemplos de reacciones exotérmicas (desprenden energía): combustión madera, fuegos artificiales, reacción de la cal viva con el agua para encalar... 

Ejemplos de reacciones endotérmicas (que necesitan aporte de energía): freir un huevo, las plantas verdes absorben luz solar para producir materia orgánica...
Conservación de la masa en una reacción química.

Si en una reacción química se conserva la masa es porque las sustancias están formadas por átomos y el número de átomos en una reacción no cambia, lo que ocurre en la reacción química es que se rompen algunos enlaces  que los unen en los reactivos y se reorganizan formando nuevos enlaces en los productos

A.4   Se hicieron reaccionar diversas cantidades de cobre con azufre para obtener sulfuro de cobre (II). Observa la conservación de la masa en el primer experimento y completa la tabla en los otros dos:
	Masa de cobre (g)
	Masa de azufre (g)
	Masa de sulfuro de cobre obtenido (g)

	1
	0,25
	1,25

	2
	0,50
	

	
	0,75
	3,75


A.5   Al calentar 46,4 g de óxido de plata en un recipiente abierto, queda un residuo formado únicamente por plata de 43,2 g. ¿No se ha conservado la masa en esta reacción? ¿qué puede haber ocurrido?
3. ECUACIONES QUÍMICAS

Como sabemos que las reacciones ocurren entre átomos y moléculas es más cómodo representarlas mediante las fórmulas de cada sustancia que interviene en la ecuación química.

Una ecuación química consta de dos miembros separados por una flecha ( que indica la transformación. En el primer miembro se escriben las fórmulas de todos los reactivos separados por signos +  y en el segundo miembro se escriben las fórmulas de los productos, empleando también signos +. Cuando se conozcan es conveniente indicar el estado físico de las sustancias mediante símbolos(s-sólido; l-líquido. g-gas y aq-en disolución acuosa). Además debemos ajustar la reacción para que se cumpla la conservación de la materia, de forma que en los reactivos y productos de la ecuación no desaparezcan ni aparezcan nuevos átomos. 

Por ejemplo, se sabe que  el gas hidrógeno H2 y el gas oxigeno O2 reaccionan, si una chispa inicia la reacción, dando vapor de agua.   Esta reacción puede escribirse: H2 (g) + O2 (g)  (  H2O (g)

Pero en esta reacción pasa alguna cosa extraña: parece que cuando tiene lugar haya desaparecido un átomo de oxigeno, ya que inicialmente había 2 y al final solo aparece 1. Decimos entonces que la reacción no esta ajustada, es decir, parece que no se cumpla la ley de conservación de la materia, que dice: la materia (los átomos) ni se crean ni desaparecen, se transforman.

Lo que en realidad ocurre en la reacción es lo que se indica en la siguiente figura:
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Expresada con símbolos:   2H2 + O2  (  2H2O  

Ahora si que tenemos una reacción química perfectamente indicada: si contamos el número de átomos que hay inicialmente, vemos que coinciden con los que hay al final; se cumple la ley de la conservación de la materia.

A.6   Ajustar las siguientes reacciones químicas y representar mediante círculos los átomos que participan en la reacción.
a) Si el carbonato de calcio (mármol) se calienta, se decompone en óxido de calcio y dióxido de carbono.  

CaCO3 (  CaO + CO2
b) El gas hidrógeno reacciona con el gas yodo para formar ioduro de hidrógeno

H2 +  I2  (  HI

c) El ácido clorhídrico reacciona con el óxido de calcio, para dar cloruro de calcio y agua.  HCl  +  CaO  (  CaCl2  +  H2O

d) Cuando el sodio se pone en agua se forma hidróxido de sodio y gas hidrógeno.






Na  +  H2O  (  NaOH  +  H2

A.7   Escribe y ajusta las ecuaciones químicas de los procesos descritos en la actividad 3.
A.8   Ajusta las siguientes reacciones químicas:
a. CaCO3 + HCl ( CaCl2 + CO2 + H2O

b. Fe2O3 + C ( Fe + CO2
c. H2SO4 + NaOH ( Na2SO4 + H2O

d. Al2O3 + HCl ( AlCl3 + H2O

e. Cl2O3 + H2O ( HClO2
f. Na + O2 ( Na2O

g. HCl + Mg(OH)2 ( MgCl2 + H2O

h. Al + H2SO4 (  Al2(SO4)3 + H2
4.  VELOCIDAD DE UNA REACCIÓN QUÍMICA

Hay reacciones que sabemos que transcurren lentamente (oxidación del hierro, descomposición de frutas y verduras), y otras que son rápidas (explosión, combustión, descomposición del pescado)

Observa la influencia de diversos factores sobre la velocidad de una reacción a través de los siguientes ejemplos:

· Temperatura: Cuando hace calor se descomponen más rápido los alimentos y en cambio, en el frigorífico, se descomponen más lentamente.

· Superficie de contacto: Arde más rápidamente la leña fina o hecha pedazos que los troncos anchos y reaccionan más rápidamente los reactivos en polvo que en fragmentos grandes.

· Concentración: una cerilla arde más rápido en contacto con una corriente de oxígeno puro que en el aire o también el salfumant (HCl diluído) ataca menos la piel que el HCl puro.

· Catalizadores: Añadir un poquito de levadura a la masa de pan o pasteles acelera mucho su fermentación.

A.9   Recuerda que las reacciones se puede explicar por el choque o contacto de las distintas moléculas de los reactivos, y una reacción será más rápida si hay más contacto entre ellos y más choques. ¿Podrías explicar la influencia de los factores anteriores sobre la velocidad? 
A.10   a) ¿A que puede deberse que, en general, las reacciones entre sustancias calientes sean más rápidas que entre las frías?
b) ¿Qué papel juega la cerilla en la reacción de combustión del butano?

c) Si tiramos un trocito de cinc o de hierro dentro de salfuman (HCl en agua), el salfuman ataca al cinc poco a poco y desprende un gas. Esta reacción es mucho más rápida (burbujea mas), si el metal está pulverizado. ¿A que puede deberse?

5. LAS REACCIONES DE COMBUSTIÓN Y OXIDACIÓN

 Son las reacciones que han utilizado los seres humanos a lo largo de la historia para conseguir calentar, cocinar, destruir o defenderse mediante el fuego, mover maquinas… y otras muchas reacciones no tan conocidas.

Quemar una cosa, encenderla, y combustión de esa cosa, son palabras sinónimas, significan lo mismo: son reacciones por las que una sustancia llamada combustible reacciona con el gas  oxígeno O2 que hay en el aire, desprendiendo mucha energía en forma de calor y de luz.

Las sustancias, como el oxígeno, que son necesarias para que los combustibles se enciendan, se llaman comburentes.

A.11   Enumera las sustancias químicas que conozcas, capaces de dar lugar a reacciones de combustión.    
A.12   ¿Qué sustancia química es necesaria que este presente para que se produzca la reacción de combustión?
A.13   ¿Que productos son los mas corrientes que se produzcan cuando se quema una sustancia combustible que tenga C e H, en su molécula?
A.14   Escribe y ajusta las reacciones de combustión siguientes:
a) Reacción por la cual se quema el carbón puro C.

 b) La combustión del gas hidrógeno.

c) La reacción de combustión del propano (C3H8)

d) Reacción de combustión del octano (C8H18).

e) Reacción mediante la cual se quema alcohol (C2H6O)

f) Reacción por la que se quema el magnesio (Mg) formando óxido de magnesio.

A.15   Si se quema un papel, las cenizas pesan menos que el papel; en cambio si se quema magnesio las cenizas pesan más. ¿Sabrías explicarlo?
A la reacción de una sustancia con el oxígeno se llama también, lógicamente, reacción de oxidación, aunque estas no son tan violentas caloríficamente    como lo son las reacciones de combustión (que también son reacciones de oxidación)

A.16   Trata de explicar los siguientes fenómenos:
a. Una manzana que se ha cortado a trozos, se oscurece al poco tiempo; y el vino se vuelve agrio a los pocos días de dejar la botella destapada. ¿Por qué?

b. Muchos alimentos  se envasan al vacío. ¿Qué quiere decir esto y cual es el motivo para que se haga de ese modo?

c. A veces, cuando se fríe algo en la sartén, se enciende el aceite que esta dentro de la sartén, ¿cuál es la forma correcta de apagarlo? .

d. ¿Cómo es posible que a veces, mediante una explosión de dinamita pueda apagarse un incendio por ejemplo en un pozo de petróleo?

A.17   Sabemos que el hierro en contacto con el aire se oxida lentamente formando un compuesto escamoso que se rompe con mucha facilidad, de color marrón rojizo, llamado óxido de hierro (III). Da la fórmula de este compuesto de hierro. Escribe y ajusta la reacción que corresponde a la oxidación del hierro.
6. REACCIONES DE NEUTRALIZACIÓN: DISOLUCIONES ÁCIDAS, BÁSICAS Y NEUTRAS.

Los ácidos y las bases se caracterizan por tener una serie de propiedades comunes.

	ÁCIDOS
	
	BASES
	

	CARACTERÍSTICAS
	EJEMPLOS
	CARACTERÍSTICAS
	EJEMPLOS

	Tienen sabor agrio
	Tomates
	Tienen sabor amargo
	Amoníaco

	Cambian el color de los indicadores (de rojo el tornasol, y de rojo el papel indicador universal. En presencia de la fenoftaleina queda incolora)
	Frutos cítricos
	Cambian el color de los indicadores (de azul el tornasol y de azul el papel indicador universal. En presencia de la fenolftaleina queda de rojo)
	Disolución de bicarbonato de sodio

	Reaccionan con algunos metales desprendiendo hidrógeno y con el mármol desprendiendo CO2
	Bebidas carbónicas
	Poseen tacto grasiento o jabonoso
	Jabón

	Las propiedades de los ácidos desaparecen al reaccionar con las bases
	Café negro
	Las propiedades básicas desaparecen al reaccionar con los ácidos
	Detergentes

	En disolución acuosa dejan pasar la corriente eléctrica
	Aspirina
	En disolución acuosa dejan pasar la corriente eléctrica
	Lejía


Ejemplos de sustancias ácidas: HCl, HNO3, H2CO3, H2SO4, en general aquellas sustancias capaces de liberar iones H+
Ejemplos de sustancias básicas: NH3, NaOH, KOH, Ca(OH)2, hidróxidos y en general sustancias capaces de liberar iones OH- o captar iones H+
Los indicadores ácido-base son sustancias que presenta un color distinto según se encuentre en un medio ácido, básico o neutro. Es un indicador por ejemplo la fenolftaleína, que en medio ácido o neutro es incolora y en medio básico adquiere color rosa, o el papel indicador universal, que en medio ácido se vuelve rojo, en medio neutro es de color calabaza y en medio básico es azulado.

A.18   Copia en la libreta y completar la siguiente definición de ácidos y bases.
Los ácidos son sustancias de sabor agrio que atacan a los metales desprendiendo………………………………….. En presencia de fenolftaleina (que es un indicador), la disolución queda…………………………… y tintan  el papel indicador universal de color……………………………….

Las bases tienen sabor amargo, son de tacto jabonoso que…...…..atacan a los metales. 

En presencia de fenolftaleina adquieren un color…………………………… y tintan  el papel indicador universal de color……………………………….

Escala de pH

No todas las sustancias tienen las mismas propiedades ácidas o básicas. Para medir la acidez o basicidad de una disolución se utiliza una magnitud llamada pH, el valor del cual oscila entre el 0 y el 14.  Cuanto más bajo es su valor más ácido pero siempre con pH<7, el pH=7 corresponde a sustancias neutras, ni ácidas ni básicas, y con pH>7, cuanto más alto es el valor del  pH más básica (o alcalina) es la disolución.

	CARÁCTER
	pH
	SUSTANCIA

	Muy ácido
	0
	Disolución de HCl

	
	1
	Salfumán

	“
	1,4
	Jugo gástrico

	“
	2
	Zumo de limón

	“
	3
	Vinagre, zumo de naranja, refresco de cola

	Ácido
	3,5
	Vino

	“
	4,2
	Zumo de tomate, lluvia ácida

	“
	5
	Café

	
	5,5
	Piel humana

	Poco ácido
	6
	Orina

	Muy poco ácido
	6,5
	Leche, agua de lluvia

	NEUTRO
	7
	Agua pura

	Muy poco básico
	7,4
	Sangre y saliva

	
	8
	Detergente líquido

	Poco básico
	8,5
	Disolución de bicarbonato sódico

	
	9
	Agua marina

	
	10
	Jabón en polvo

	“
	10,5
	Agua de cal

	Básico
	12
	Amoniaco domestico

	
	13
	lejía

	Muy básico
	14
	Disolución de NaOH


El pH se mide con un aparato llamado pH-metro o con el papel indicador universal, que contiene una mezcla de indicadores de forma que el color que muestra al contacto con la disolución indica el pH a que se encuentra.

A.19   Completa la siguiente tabla siguiendo el ejemplo:
	
	pH
	Reacción con mármol
	Reacción con metal
	Fenolftaleína
	Papel indicador

	Vinagre
	3
	Desprende CO2
	Desprende H2
	Incolora
	Rojo

	Salfumán
	
	
	
	
	

	Amoniaco
	
	---------
	----------
	
	

	Bicarbonato sódico
	
	
	
	
	

	Zumo de limón
	
	
	
	
	

	Agua pura
	
	
	
	
	

	Lejía
	
	
	
	
	

	Vino
	
	
	
	
	

	Agua de cal
	
	
	
	
	


Una propiedad interesante de los ácidos y las bases es que los unos contrarrestan las propiedades de los otros. Los ácidos y las bases si reaccionan entre sí en cantidades adecuadas, ambos pierden sus propiedades produciendo una disolución que no es ni ácida ni básica, por eso se llama reacción de neutralización.

Si una disolución es ácida se puede disminuir su acidez añadiendo un poco de base, o al revés, si es demasiado básica la disolución, podemos disminuir su basicidad (aumentar su acidez) añadiéndole un poco de ácido. 

Las REACCIONES DE NEUTRALIZACIÓN tienen muchas aplicaciones:

· Si tenemos acidez de estomago (exceso de ácido clorhídrico, que es el jugo gástrico) como consecuencia de una digestión incorrecta, nos tomamos una base, llamada bicarbonato sódico NaHCO3, para rebajar la acidez y las molestias.

· cuando las olivas con las que vamos ha hacer un aceite son muy agrias, se le añade un poco de una base llamada sosa cáustica (NaOH), para rebajar su acidez.

· El veneno de la abeja es una sustancia ácida, así que para aliviar la picadura se necesita una sustancia básica que neutralice el veneno, como por ejemplo el amoníaco. En cambio, el veneno de la avispa es básica, por lo que en este caso se necesita una sustancia ácida, como el vinagre.

Un ejemplo de reacción de neutralización es la reacción entre el ácido clorhídrico, HCl, y el hidróxido de sodio, NaOH:           HCl + NaOH (  NaCl + H2O

A.20   Escribe la reacción de neutralización entre el ácido nítrico, HNO3 y el hidróxido de potasio, KOH.
A.21   Escribe la reacción de neutralización entre el ácido clorhídrico y el hidróxido de calcio.
· Precaución en la manipulación de productos químicos.

Quizás no nos demos cuenta pero en nuestras casas convivimos con multitud de productos químicos, a menudo tóxicos: productos de limpieza, disolventes...  La manipulación de productos químicos conlleva unos riesgos y peligros, por ello sus envases llevan etiquetas que nos informan y advierten. Es importante seguir las siguientes normas básicas en la manipulación de productos químicos, ya sea en casa o en un laboratorio.


a) Lee las instrucciones de la etiqueta de los productos que utilices y actúa en consecuencia.


b).Nunca te lleves a la boca ni huelas directamente del envase productos químicos o sustancias sin identificar.

· Busca en el diccionario el significado de “tóxico”, “corrosivo”, “comburente”, “nocivo”, “radiactivo” y “volátil”.

· Haz una lista con los productos que encuentres por tu casa que tengan las etiquetas anteriores. Identifica el producto, para qué se utiliza, si tiene carácter ácido o básico (puede ayudarte la tabla de pH página 26) y si es posible su composición química.

· La pasta de dientes es básica.

Las bacterias que viven en la boca se alimentan de los residuos alimenticios que se quedan entre los dientes y forman como nuevos residuos compuestos ácidos que atacan el esmalte dental, porque este está formado por un compuesto básico llamado hidroxiapatito, pudiendo llegar a formar caries. Especialmente peligrosos son los productos azucarados, ya que las bacterias los descomponen muy fácilmente y forman ácido láctico.

Por eso, las pastas dentales emplean grandes cantidades de yeso, que es básico y contrarresta el ácido producido por las bacterias. Además, el yeso está formado por minúsculas partículas que al frotar con el cepillo contra el esmalte lo pulen, consiguiendo sacarle brillo pero sin formar hendiduras en las que pudiesen cobijarse las bacterias. Si se emplease un material de grano más grueso se formarían estos microcópicos agujeros.

Además las pastas de dientes contienen compuestos fluorados porque estos se adhieren al esmalte fortaleciéndolo.

· Los productos de limpieza.

Son productos que disuelven la grasa y las manchas. Desde el punto de vista químico son bases, es decir, sustancias de aspecto jabonoso y que tienen un acción abrasiva sobre la piel y el cabello, porque estos tienen un cierto carácter ácido (pH=5,5), por ello el uso de estos productos requiere un cierto cuidado.

Con el fin de evitar problemas, los jabones, champús y geles de uso frecuente se fabrican añadiéndoles algo de ácido, como por ejemplo ácido cítrico, de manera que tengan la misma acidez que la piel para evitar dañarla.
· La dureza del agua.

La piedra caliza CaCO3 y la dolomita CaCO3.MgCO3, son minerales bastante comunes en la superficie terrestre.

El CaCO3 es insoluble en agua, sin embargo, en presencia de dióxido de carbono, CO2 sí puede disolverse al formarse iones según la siguiente reacción:

CaCO3 (s) + CO2 (aq) + H2O (l)  (  Ca2+ (aq) + 2 HCO3- (aq)

El agua que contiene iones Ca2+ y Mg2+ se llama agua dura y si está libre de ellos se dice que es blanda. Aquí en Valencia el agua es dura, porque contiene gran cantidad de esos iones.

Cuando el agua dura se calienta, se invierte la reacción anterior y precipita el carbonato de calcio sólido:   Ca2+ (aq) + 2 HCO3- (aq)  (   CaCO3 (s) + CO2 (g) + H2O (l)

Este carbonato de sodio sólido o cal se adhiere a las tuberías acumulándose en calentadores, lavadoras, lavavajillas, calderas reduciendo la eficiencia, incluso llegando a estropear dichos aparatos. 

Los fontaneros eliminan el depósito de cal formado con una pequeña cantidad de ácido clorhídrico, que disuelve el CaCO3:   CaCO3 (s) + 2 HCl (aq)  (  CaCl2 (aq) + H2O (l) + CO2 (g)

Experimenta en casa.

Necesitarás: vinagre, bicarbonato sódico, un globo, un embudo, una botella de vidrio pequeña (botellín de refresco o cerveza), un cazo, una vela.

1. Calienta un poco (con cuidado de no quemarte) algo de vinagre en un cazo.

2. Coge el botellín e introduce hasta una altura de unos dos dedos de vinagre caliente.

3. Vierte dentro del globo dos cucharadas soperas de bicarbonato con ayuda del embudo.

4. Con cuidado de que no caiga el bicarbonato, sujeta la boca del globo a la de la botella, de forma que queden bien adheridos.

5. Levanta el globo y haz que el bicarbonato caiga dentro de la botella.  Cuando entren en contacto el bicarbonato y el vinagre se producirá una reacción química en la que se desprende un gas, el dióxido de carbono, por lo que el globo se irá hinchando lentamente.

6. Cuando creas que no se forma más gas, enciende la vela.

7. Quita el globo de la botella y tápala con el dedo.

8. Inclina la botella y déjala abierta sobre la vela, pero sin derramar el líquido que contiene. La botella está llena de gas CO2, que es más pesado que el aire, por lo que aunque no lo veas, caerá hacia abajo envolviendo la vela. Si has obtenido suficiente CO2, la llama se debilitará al faltar el oxígeno del que se alimenta la combustión, llegando a apagarse la vela.  

Has empleado el mismo mecanismo que utilizan algunos extintores de fuego, como en los extintores de espuma o de CO2, alejar el oxígeno de las llamas hasta que estas se apaguen por si mismas.

  Unidad 5. 
EJERCICIOS DE REFUERZO

1.- Cómo se llaman  las sustancias que hay al principio de una reacción y las que se obtienen después.

2.- De las siguientes reacciones (sin ajustar) una de ellas es imposible que pueda existir, justifícalo:


a) 
HCl  +  NaOH    →     NaCl  +  CO2

b) 
C2H5 OH  +  O2   →  CO2  +  H2O

3.- Cuando quieres comenzar a hacer un fuego para hacer una paella utilizas leña menuda en lugar de troncos más grandes. Por qué crees que se hace así?.

4.- Ajusta las siguientes reacciones químicas: 


a) 
Mg    +     HCl  →   MgCl2    +      H2

b)
Al +   Fe2O3  →  Fe +   Al2O3

c) 
HNO3    +     Mg(OH)2   →    Mg(NO3)2   +     H2O 

5   .- La reacción ajustada por la que se quema gas metano es la siguiente:


  CH4 + 2O2   →   CO2 + 2 H2O


a) ¿Cuantas moléculas de gas oxígeno reaccionan con una molécula de metano?.


b) ¿Cuantas moléculas de dióxido de carbono se forman por cada molécula de gas metano que reacciona?.


c) ¿Cuantas moléculas de agua se forman por cada molécula de gas metano que reacciona?.


d) ¿Cuantas moléculas de agua se forman por cada molécula de gas oxígeno que reacciona?.

6.- Busca los datos de las masas atómicas y calcula la masa molecular relativa del propano (C3H8).


Escribe la reacción de combustión del propano.

   7.- a) Qué es una reacción de combustión?. Pon un ejemplo.

     b) ¿Que productos crees que se producirán cuando se queme una sustancia que tenga C  e H, en su molécula?
8.- 
El tolueno tiene de formula C7H8 . Escribe y ajusta la reacción por la que se quema el tolueno. 


a) ¿Cuantas moléculas de oxígeno reaccionan con una de tolueno? 


b) ¿Cuantas moléculas de agua se forman por cada una de tolueno que reacciona?. 

9.- Pon tres ejemplos de reacciones de oxidación que conozcas. 

11.- Pon tres ejemplos de ácidos y tres de bases. 

12.- 
a) Di cómo reaccionan los ácidos y las bases con el mármol y los metales. 


b) Entre que valores puede oscilar el pH de una disolución?. 

13.- 
¿Qué es un indicador ácido-base?

14.- 
Di que color tomará una disolución incolora de una sustancia a la que se le ha añadido unas gotas de fenolftaleína si:

 
a) su pH era de 10.


b) su pH era de 2. 

15.- 
Que color tomaria el indicador universal si lo ponemos contacto con una disolución incolora de una sustancia que: 


a)  su pH era de 4.


b) su pH era de 13. 

16.- Tenemos dos tubos de ensayo A y B con un poco de dos disoluciones incoloras diferentes. Al tubo A le añadimos unas gotas de fenolftaleína poniéndose de color rojo y después vertemos el contenido del tubo B en el A y observamos que desaparece el color rojo volviéndose de nuevo incolora la disolución final. ¿Como explicarías lo que ha ocurrido?¿Qué tipo de sustancias había en cada tubo de ensayo? 
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