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  PRESENTACIÓN


  La Escuela Nacional Preparatoria ha trabajado durante 145 años en la formación de jóvenes llenos de ideales y metas por cumplir, con deseos de superación y comprometidos con su país, a quienes tenemos que guiar y conducir hacia el logro de sus éxitos académicos, factores que reforzarán su seguridad personal.


  Las herramientas que adquieran los estudiantes durante esta etapa escolar serán fundamentales, la columna vertebral que sostenga sus estudios profesionales, con lo que el desarrollo de habilidades y actitudes se verá reflejado en su futuro próximo.


  Es nuestra responsabilidad dotar a los alumnos de los materiales didácticos que los ayuden a enfrentar los retos que implica el proceso de aprendizaje, para que continúen con sus estudios de manera organizada, armónica y persistente.


  Por eso, los profesores que forman parte de esta dependencia universitaria trabajan colegiadamente; ponen toda su energía para desarrollar materiales e innovar en lo que concierne a las técnicas de estudio para los alumnos, a fin de que cuenten con elementos de apoyo que les permitan adquirir mejores conocimientos y los conduzcan a concluir de la mejor manera sus estudios en la preparatoria.


  El presente libro es un elemento didáctico que facilita la enseñanza y el aprendizaje. Se puede utilizar de forma autodidacta o con la ayuda de los muchos profesores que a diario brindan asesorías en cada uno de los planteles de la Escuela Nacional Preparatoria.


  Continuaremos en la búsqueda de más y mejores elementos didácticos presenciales y en línea, con el objetivo de apoyar a nuestros alumnos en los procesos de aprendizaje para que aprueben y egresen del bachillerato.


  Sólo me resta desearles éxito en su camino personal y profesional.


  Juntos por la Escuela Nacional Preparatoria.


  
    Mtra. Silvia E. Jurado Cuéllar

    Directora General
  


  PRESENTACIÓN


  Con un orden de pensamiento lógico y a un nivel adecuado para los alumnos del bachillerato, este libro está estructurado con los contenidos de las tres unidades que integran el Programa de Química IV Área II de la ENP.


  
    I. Líquidos vitales


    II. Química para entender los procesos de la vida


    III. La energía y los seres vivos

  


  Para favorecer el nivel de pensamiento formal que deben construir los alumnos de 6º. Año de bachillerato y permitir una mejor comprensión y aprovechamiento de los contenidos del programa, se incluye un organizador anticipado al inicio de cada tema y preguntas que funcionan como núcleo generador de interés; asimismo se hace énfasis en situaciones que involucran aspectos relacionados con la química y la salud.


  Con el apoyo de ejercicios, el libro permite la auto evaluación y la retroalimentación .


  Por todo ello, se considera que esta obra es un apoyo para elevar la calidad de la enseñanza aprendizaje de la Química en el bachillerato.


  
    La Coordinadora
  


  
    Yolanda Flores Jasso
  


  
    Unidad I

    LÍquidos vitales

  


  Propósitos


  
    	Identificar la importancia del agua en sus diferentes formas de participación en los fenómenos vitales.


    	Adquirir destreza en el cálculo de la concentración de distintas disoluciones.


    	Determinar el pH de diversas disoluciones y relacionarlo con su carácter ácido, básico o neutro.


    	Identificar las diferencias entre ácidos y bases, fuertes y débiles.


    	Reconocer la importancia de las disoluciones amortiguadoras en el organismo.

  


  Contenidos


  Disoluciones


  
    	Estructura del agua y poder disolvente.


    	Concentración (molar y normal).


    	Dilución de disoluciones.


    	Disoluciones isotónicas. Sueros.

  


  Equilibrio ácido y base para la vida


  
    	Ácidos y bases. Teoría de Bronsted - Lowry.


    	Equilibrio, su constante y Principio de Le Chatelier.


    	Concentración de iones H + y pH.


    	Acidez estomacal.

  


  La sangre, un tesoro vital


  
    	Neutralización. Titulaciones.


    	Sistemas amortiguadores. Sangre.

  


  



  La mayor parte de las sustancias que componen a los seres vivos se encuentran en forma de disoluciones, que tienen al agua como su componente principal (del 70% al 90% del peso). Se tiene que: los fluidos corporales de los animales son disoluciones acuosas de numerosas sustancias, los jugos encargados de la digestión en los humanos son prácticamente agua, pero contienen en disolución los compuestos químicos necesarios para esta función.


  El agua de mar es una enorme disolución acuosa que contiene muchas sustancias extraídas de los minerales del suelo; por otra parte, algunas sustancias nutritivas para el desarrollo de los vegetales, son transportadas en disolución acuosa a todas las partes de éstos.


  Las disoluciones acuosas de ácidos y bases están involucradas en varias de las reacciones del organismo. En el metabolismo de los alimentos se producen ácidos orgánicos, los cuales son transformados por medio de equilibrios químicos a bióxido de carbono y agua. La actividad de las enzimas tales como la pepsina y tripsina dependen de la acidez, la pepsina es más activa en disoluciones ácidas mientras que la tripsina lo es en disoluciones básicas. El jugo gástrico es una disolución de ácido clorhídrico que permite el pH adecuado para que la pepsina inicie la hidrólisis de las proteínas.


  Cuando el pH de la sangre se mantiene dentro del límite de 7.35 a 7.45, existe el equilibrio apropiado entre el ácido-base, pero una variación mínima causa acidosis o alcalosis en el cuerpo y se requiere atención médica inmediata.


  DISOLUCIONES


  
    
      	
        ¿Qué le receta un médico a una persona cuando sufre deshidratación?

        ¿Qué contiene un producto que hidrata al organismo humano?

      
    

  


  



  La mayoría de la gente actúa empíricamente consumiendo bebidas diseñadas especialmente para atletas. Si supieran que lo que se ingiere es una disolución, la cual se puede preparar en casa a bajo costo conociendo para ello las concentraciones adecuadas. En la elaboración de estas disoluciones, se comprende como la química esta involucrada en el fenómeno de la vida.


  Una disolución es una mezcla homogénea de dos o mas sustancias diferentes, la sustancia presente en mayor cantidad recibe el nombre de disolvente y el otro u otros componentes en menor cantidad se llaman soluto(s).


  Homogénea significa que presenta una sola fase, es decir, la apariencia, propiedades y composición es uniforme en todas sus partes. Así por ejemplo, una disolución de sal de mesa (NaCl) y agua, presentará salinidad en cualquiera de sus partes. Éstas difieren de otro tipo de mezclas porque al presentar una sola fase, no hay separación apreciable de partes.


  Por lo general se piensa que las disoluciones solamente son líquidas que resultan de disolver un sólido en un líquido, pero el concepto es más amplio ya que existen varias disoluciones, como se observa en la tabla 1.1.
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    Tabla 1.1 Ejemplos de disoluciones.
  


  En este libro, se enfocará el estudio sobre las disoluciones en las cuales el agua es el disolvente, esto es, hacia las disoluciones acuosas. Una pregunta que merece una reflexión es ¿por qué el agua disuelve mejor a ciertos solutos que a otros? Para resolver esta pregunta se debe conocer las propiedades del agua y comprender su capacidad disolvente.


  Estructura del agua y poder disolvente


  Una de las propiedades físicas más importantes del agua es su capacidad de actuar como disolvente, es tan versátil que también se le conoce como el disolvente universal, puede disolver diferentes clases de sustancias, el agua presenta otras propiedades especiales como sus puntos de fusión y ebullición mucho más altos de lo esperado, la densidad del sólido es inusualmente menor al líquido y todas estas características están en relación con su estructura molecular (tabla 1.2).


  Una molécula de agua esta formada por dos átomos de hidrógeno y uno de oxígeno unidos por enlace covalente, el átomo de oxígeno comparte un par de electrones con cada uno de los átomos de hidrógeno. A partir del análisis espectroscópico y de rayos X se determinó que el ángulo de enlace H-O-H, es de 105° y la distancia interatómica media de H-O es de 0.0965 nm. Hay una gran diferencia de electronegatividad entre el hidrógeno y el oxígeno, por lo cual el par de electrones se comparte desigualmente. El átomo de oxígeno más electronegativo, tiende a atraer más los electrones compartidos. Esto genera que cada uno de los dos átomos de hidrógeno posea una carga parcial positiva[image: ] y por otro lado el oxígeno posee una carga parcial negativa [image: ]. Por lo tanto, aunque la molécula de agua no posee una carga real, es un dipolo eléctrico y presenta un enlace covalente polar (figura 1.1).
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    Tabla 1.2 Constantes físicas del agua
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    Figura1.1 Geometría de la molécula de agua.
  


  
    Ejercicios


    1.1 Indicar cuál o cuáles de los siguientes incisos son ejemplos de disoluciones:


    aire b) arco iris c) agua de jamaica d) agua y aceite e) amalgama de Hg


    1.2 En una bebida carbonatada (refresco) ¿cuáles de sus componentes forman el soluto y el disolvente?


    1.3 Proporcionar tres ejemplos de disoluciones de sólidos disueltos en líquidos.

  


  Fuerzas intermoleculares en el agua. Puentes de hidrógeno


  Cuando las moléculas de agua se aproximan se establece una atracción, entre las cargas parciales negativas [image: ] y positivas [image: ] (figura 1.2), esto genera una orientación entre ellas debido a las fuerzas eléctricas. Así, para cada molécula se presentan cuatro atracciones generadas por las otras moléculas de agua que la rodean. Los extremos de hidrógeno parcialmente positivos [image: ] de dos moléculas de agua son atraídos por el oxígeno parcialmente negativo[image: ] de la molécula central de agua. Los dos hidrógenos de la molécula central de agua son atraídos por los oxígenos de otras moléculas de agua. Se dice que se atraen tan fuertemente las moléculas de agua entre sí que se forma un enlace químico llamado puente de hidrógeno o enlace de hidrógeno. Se sabe experimentalmente que para romper un mol de enlaces covalentes se requieren de 90 a 100 kilocalorías, pero únicamente se necesitan 5 kilocalorías para romper un mol de puentes de hidrógeno. La presencia de este enlace entre las moléculas de agua no sólo se presenta en el estado líquido, sino también se observa en los estados sólido y gaseoso.
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    Figura 1.2 Puentes de hidrógeno.
  


  Solubilidad


  El término solubilidad hace referencia a la cantidad de una sustancia (soluto) que se disuelve en una cantidad determinada de otra sustancia (disolvente) para formar una disolución saturada, en la tabla 1.3 se muestra la solubilidad de algunas sustancias.


  Los factores que determinan la solubilidad de una sustancia son: temperatura, presión, naturaleza del soluto y disolvente. La temperatura a la que se encuentra el disolvente influye en la solubilidad, generalmente en sólidos y líquidos un incremento en la temperatura aumenta la cantidad de soluto que puede disolverse. En tanto que los gases a mayor temperatura menor solubilidad. A cambios de presión pequeños, la solubilidad de sólidos y líquidos no se ve afectada, mientras que en los gases, comúnmente a mayor presión aumenta la solubilidad de éstos. La acción del disolvente sobre el soluto está relacionada con la interacción de cargas que se explica a continuación.
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    Tabla 1.3 Solubilidad de diferentes sustancias
  


  Acción disolvente del agua


  El papel que juega el disolvente en la formación de una disolución líquida es de una importancia primordial; en la disolución de las sustancias con agua, la característica más importante es la debida a sus dipolos eléctricos, éstos afectan a las fuerzas que actúan sobre las moléculas de los solutos, lo cual puede interpretarse en términos de fuerzas eléctricas que existen entre las moléculas y los iones.


  Por ejemplo, el agua disuelve al cloruro de sodio cristalizado, NaCl, debido a las fuertes atracciones electrostáticas entre los dipolos de ésta y los iones Na+ y Cl-, formándose los iones hidratados correspondientes, muy estables y que superan la tendencia a atraerse mutuamente. Cada ion negativo de la superficie del cristal atrae el extremo positivo de las moléculas de agua cercanas; al interponerse el agua entre la pequeña separación de los iones provoca que sus dipolos tiendan a neutralizar parte de la carga en la cercanía del ion y la fuerza coulómbica de atracción que opera entre el anión que esta siendo atacado y los cationes a su alrededor, disminuye considerablemente (figura 1.3).


  Si se compara la fuerza de atracción del agua y los iones Na+ y Cl- a cierta distancia con la del benceno a las mismas condiciones, resultaría que ésta es un catorceavo de la del agua, por lo cual el benceno no disuelve al cloruro de sodio.


  Una acción parecida a la anterior sucede en la solubilidad de los compuestos covalentes polares. Los más polares se disuelven en agua, debido a las fuerzas eléctricas de atracción entre dipolo-dipolo o bien los enlaces de hidrógeno que se presentan entre las moléculas de agua y el soluto. Los dipolos moleculares afectan a las fuerzas que actúan entre las moléculas, así las moléculas de un disolvente polar pueden reducir dichas fuerzas y permitir la disolución del compuesto polar. Esto explica por qué, cuando se disuelve un soluto polar en agua, sus moléculas deben separarse unas de otras y quedar rodeadas por las moléculas del disolvente (agua); a su vez, las moléculas del disolvente deben moverse para dejar lugar a las moléculas de soluto. Se dice que los dipolos que actúan intensamente, hacen que una molécula polar, sea más estable energéticamente cuando se encuentra rodeada por moléculas de disolventes que son también polares. Ahora se puede entender porque el aceite no se disuelve en agua, las moléculas de aceite no presentan polaridad por lo que no pueden romper la fuerte atracción que existe entre las moléculas de agua, debida al enlace de hidrógeno y a la débil atracción entre las moléculas de agua y las de aceite.
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    Figura 1.3 Disolución de NaCl en agua.
  


  La formación de una disolución a partir de sustancias con enlace covalente no polar (hexano-benceno), se puede explicar como un proceso de mezclado simple, ya que las moléculas no polares presentan poca tendencia a atraerse o repelerse entre sí, se mezclan con facilidad y forman una sola fase en la disolución. Lo analizado en los párrafos anteriores lleva a una generalización: los solutos con enlace iónico y enlace covalente polar son solubles en disolventes polares y los solutos con enlace covalente no polar son solubles en disolventes no polares o en otras palabras: las sustancias que presentan fuerzas de atracción intermolecular semejante tienden a ser solubles entre si.


  
    Ejercicios


    Indicar cuáles de las siguientes sustancias se disuelven en agua.


    a) CH4 b) NaF c) I2 d) NaOH e) CH3-OH


    1.5 De qué manera las moléculas de agua interactúan con el cloruro de potasio, KCl, para


    1.6 Explicar por qué el cloruro de sodio, NaCl, no es soluble en gasolina.

  


  Concentración (molar y normal)


  Generalmente la concentración de las disoluciones se expresa como la cantidad de soluto contenido en un volumen determinado de la disolución.
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  Disoluciones diluidas, concentradas, saturadas y sobresaturadas


  Una disolución es diluida cuando presenta una concentración pequeña de soluto disuelto y es concentrada cuando existe una gran cantidad de soluto disuelto. Los términos diluido y concentrado en las disoluciones no son muy precisos, se han desarrollado otros métodos para describir con exactitud la concentración de un soluto en disolución.


  A una determinada temperatura existe un límite de soluto que se disuelve en un cierto volumen de disolvente; cuando se ha alcanzado tal límite, se dice que se formó una disolución saturada. Existe un estado de equilibrio en una disolución saturada entre el soluto disuelto y el soluto no disuelto presente en la disolución; es decir, el sólido se disuelve en la disolución, y al mismo tiempo el sólido disuelto se cristaliza en la disolución.
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  Los dos procesos se llevan a cabo a la misma velocidad, por lo que la cantidad de soluto en disolución permanece constante.


  En vista de lo anterior una disolución insaturada o diluida, es aquella que contiene una cantidad de soluto que no llega a la saturación y una disolución sobresaturada es aquella que contiene mayor cantidad de soluto que una saturada.


  Las propiedades de una disolución dependen de su concentración, por lo que es necesario que se tengan unidades adecuadas y claramente definidas para indicarlas. En la práctica se usan diferentes unidades de concentración, pues cada una de ellas es útil y conveniente para un fin dado. Los términos de concentración que se revisarán son: porciento en peso, molaridad y normalidad.


  Porciento en peso


  Una de las formas más simples de expresar la concentración es el porciento en peso, que indica el porcentaje en peso de un componente de una disolución. Este tipo de concentración generalmente se utiliza para expresar concentraciones de sólidos disueltos en líquidos y líquidos disueltos en líquidos. Por ejemplo: un suero glucosado al 10 %, contiene 10 g de glucosa por cada 100 g de suero.


  Para el cálculo de las disoluciones porcentuales se utiliza la siguiente fórmula:
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    Ejercicios


    1.7 Si se disuelven 5 gramos de hidróxido de sodio, NaOH, en 250 mL de agua (d= lg/mL) ¿Cuál será el porcentaje en peso de la disolución?


    1.8 Un paciente recibe nutrición intravenosa, cada 24 horas se le administran 1500 gramos de suero glucosado,C 3H12O, al 10 %. ¿Cuántos gramos de glucosa se le administran al paciente diariamente?


    1.9 Una disolución que contiene 125 gramos de ácido nítrico, HNO3, por cada 250 mL de disolución, tiene una densidad de 1.249 g/mL. Calcular el porcentaje en peso de esta disolución.

  


  Molaridad


  Otra forma de expresar la concentración de una disolución es la molaridad, la cual indica el número de moles de soluto en un litro de disolución.
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  Recordar que un mol de soluto es la masa molecular (masa molar) o masa atómica del soluto expresado en gramos. Por ejemplo, 1 mol de iones cloruro, Cl- (masa atómica 35.5) contiene 35.5 g de ion Cl-, un mol de cloruro de magnesio, MgCl2 (masa molecular 95) contiene 95 g de MgCl2, un mol de sacarosa, Ci2H22Oh (masa molecular 340) contiene 340 g de sacarosa y un mol de hemoglobina (masa molecular 64500) contiene 64500 g de hemoglobina.


  Una disolución 2 M, contiene 2 moles de soluto en cada litro de disolución, para hacer una disolución 0.5 M de glucosa, C6H12O6, en agua se necesitan 0.5 moles de glucosa, es decir, se pesan 90 g de glucosa y se disuelven en agua hasta alcanzar un volumen total de un litro. Para preparar este tipo de disolución se utiliza un matraz aforado o volumétrico que presenta una marca de calibración en el cuello llamada línea de aforo.


  No siempre se trabaja con el volumen exacto de un litro, pero esto no es una limitante siempre que se efectúe la conversión correspondiente.


  Dado que en la molaridad sólo cuenta la cantidad de soluto disuelto en agua, es necesario considerar que existen solutos iónicos y solutos moleculares. Así, por ejemplo la sacarosa que es un soluto molecular, no se disocia en iones, entonces una disolución 1 M de esta sustancia contiene un mol de moléculas de sacarosa en un litro de disolución; pero si se considera una disolución de un soluto iónico como el cloruro de magnesio, MgCl2, que se disocia totalmente en agua como iones Mg2+ y Cl-, en una disolución 1 M de MgCl2 la concentración de los iones se puede expresar como [Mg2+] (1)= 1 M y [ Cl] = 2 M.
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  En las reacciones anteriores se representa: (s) = sólidos, (l) = líquido, (g) = gaseoso y (ac) = acuoso.


  Cuando el soluto que se utiliza para preparar una disolución no es puro, se debe conocer su porcentaje de pureza y si se trata de un líquido, es necesario conocer su densidad. Esto se muestra en las etiquetas de los frascos de reactivo de los laboratorios.


  La pureza de una sustancia química se refiere a la cantidad del reactivo puro que se encuentra en cierta cantidad de la muestra, generalmente se expresa en porcentaje.
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    Ejercicios


    1.10 Calcular la molaridad de una disolución que contiene 40 gramos de glucosa, C6H12O6,


    1.11 La molaridad del cloruro de sodio, NaCl, en el suero fisiológico es de 0.247 M. ¿Cuántos mililitros de esta disolución se requieren para tener 25 gramos de NaCl?


    1.12 Un ácido sulfúrico, H2SO4, concentrado presenta una pureza del 98 % en peso y una densidad de 1.84 g/mL. ¿Cuál es su molaridad?

  


  



  Normalidad


  La normalidad es otra forma de expresar la concentración de una disolución, se abrevia con la letra N y se define como el número de equivalentes de soluto que se disuelven en un volumen de un litro de disolución:
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  El peso equivalente de un compuesto es el peso en gramos capaz de reaccionar con o sustituir a 1.008 gramos de hidrógeno, 8 gramos de oxígeno o la cantidad de cualquier otro elemento capaz a su vez, de reaccionar con estos pesos de hidrógeno y oxígeno.


  El peso equivalente de un ácido es la cantidad de ácido que contiene 1.008 gramos de hidrógeno ionizable; por lo tanto el peso equivalente de un ácido corresponde al peso de un mol dividido entre el número de H+ formados por una molécula de ácido.
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  El componente activo de una base es el grupo OH-. Como 17.008 gramos de OH- son equivalentes a 1.008 gramos de hidrógeno, el peso equivalente de una base es el peso que contiene 17.008 gramos de hidroxilo. Por lo tanto, el peso equivalente de una base es el peso de un mol dividido entre el número de OH- producidos por una unidad de fórmula de la base.
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  Los componentes de una sal que toman parte en las reacciones químicas son sus iones. Por lo tanto, el peso equivalente de una sal, es el peso de un mol de ésta dividido entre la carga del catión o del anión multiplicada por el número de veces que estén presentes en la sal.


  [image: ]


  El peso equivalente de una sal también se define en función del empleo de la sal como ácido o base; el peso equivalente puede ser variable dependiendo si la sal se emplea para 1, 2,ó 3 unidades de la reacción de neutralización de referencia.


  [image: ]


  Un equivalente se define en tal forma que un equivalente de una sustancia A reacciona exactamente con un equivalente de otra sustancia B.
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    Ejercicios


    1.13 Calcular la normalidad de una disolución de hidróxido de magnesio, Mg(OH)2, que contiene 147 gramos de Mg(OH)2 en 3 litros de disolución.


    1.14 ¿Cuántos gramos de soluto se necesitan para preparar 200 mL de una disolución 0.5 N de H3PO4?


    1.15 El ácido clorhídrico HCl, conocido comercial mente como ácido muriático presenta una pureza de 26 %, y una densidad de 1.18 g/mL. Calcular la normalidad de esta disolución.

  


  



  [image: ]


  
    Tabla 1.4 Concentración de disoluciones.
  


  Dilución de disoluciones


  A menudo es necesario preparar diluciones a partir de una disolución concentrada. Diluir una disolución es pasar de una concentración mayor a una menor agregando más disolvente a la disolución concentrada, por lo que el volumen aumenta pero la cantidad de soluto permanece igual.


  Recordando la fórmula de concentración anteriormente vista:
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  De donde:
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  Al efectuar una dilución partimos de una disolución con concentración alta (1) cuya cantidad de soluto se puede calcular de acuerdo con lo planteado anteriormente:
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  Después de la dilución se obtiene una disolución con una concentración más baja con respecto a la inicial cuya cantidad de soluto (2) se puede determinar:
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  Debido a que la cantidad de soluto 1 es igual a la cantidad de soluto 2, se pueden igualar entre si las fórmulas.
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  Si se designa el volumen de la disolución concentrada como V1 y la concentración de dicha disolución como C1, y el volumen de la disolución diluida como V2, así como, la concentración de la misma como C2, resulta la fórmula:


  
    C1V1=C2V2
  


  
    Ejercicios


    ¿Cuál será la molaridad de una disolución de hidróxido de sodio, NaOH, que se prepara disolviendo 50 mL de NaOH 2 M en agua hasta un volumen de 750 mL?


    
      C1V1=C2V2
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    Ejercicios


    1.16 ¿Qué volumen de una disolución de glucosa, C6H12O6, 2.2 M debe ser diluido con agua para formar 1500 mL de glucosa 1.1 M?


    1.17 Si 900 mL de una disolución de H2SO4 se una disolución 0.3 N. ¿Cuál es la normalidad de la disolución original?

  


  Disoluciones isotónicas. Sueros


  Propiedades coligativas


  La presencia de soluto en el disolvente hace que se manifiesten las llamadas propiedades coligativas de las disoluciones, las cuales dependen del número de partículas de soluto que están disueltas en una unidad de volumen del disolvente; no importando cual sea la naturaleza química del soluto ni del disolvente. Estas propiedades incluyen la disminución de la presión de vapor, la elevación del punto de ebullición, la depresión del punto de congelación y la presión osmótica.


  Ósmosis y presión osmótica


  En los organismos vivos, las células presentan una capa denominada membrana, que separa sus partes internas del medio circundante y la cual cumple ciertas funciones tales como mantener intactos a los seres vivos y permitir un intercambio de materiales entre el interior de la célula y los fluidos que la rodean. La célula debe efectuar un mecanismo de selección para que sólo cierto tipo de materiales atraviesen su membrana, la cual es semipermeable, lo que permite que sólo ciertas moléculas de disolvente pasen a través de ella, pero restringe el movimiento de moléculas o iones grandes. Por ejemplo se usa una de estas membranas para separar una disolución acuosa diluida de otra disolución acuosa más concentrada, el flujo del agua será de la disolución diluida a través de la membrana semipermeable hacia la disolución más concentrada; a este flujo del disolvente que va de la disolución diluida, hacia la más concentrada, a través de la membrana semipermeable se le llama ósmosis.
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    Figura 1.4 Ósmosis
  


  A la presión exacta que se requiere para evitar que se efectúe la ósmosis cuando una disolución se separa de un disolvente puro con una membrana semipermeable, se llama presión osmótica de la disolución. Por lo tanto la presión osmótica es la presión que se requiere para detener el movimiento del soluto a través de una membrana semipermeable, desde un disolvente puro a una disolución. Ésta depende solamente del número de partículas de soluto en disolución, por lo tanto, mientras mayor sea la diferencia en la concentración de los solutos entre las disoluciones, mayor será la presión que se tendrá que aplicar para impedir la ósmosis, de donde se determina que la presión osmótica es directamente proporcional a la concentración de partículas en la disolución. Algunos ejemplos de esta propiedad en la vida diaria son: el movimiento del agua del suelo hacia las raíces de las plantas y posteriormente hacia las partes superiores de la planta, la preservación de los alimentos mediante el salado con NaCl y de las frutas utilizando azúcar que los protege contra las bacterias. En el hombre, la sangre ejerce presión osmótica.


  En el organismo humano, la entrada y salida del agua de las células es un proceso biológico importante, así, si la concentración del soluto es igual dentro y fuera de las células, las presiones osmóticas serán iguales; este tipo de disoluciones se llaman isotónicas. A los pacientes sólo se les puede inyectar medicinas en disoluciones isotónicas porque de lo contrario algunas de sus células podrían afectarse. Las disoluciones fisiológicas como los sueros que se emplean para reemplazar los líquidos del organismo, generalmente presentan la misma presión osmótica, aunque los componentes del suero son diferentes al tipo de partículas de las células. Algunas disoluciones fisiológicas que se utilizan para reemplazar 5.5 %.


  Una disolución hipotónica es aquella donde su presión osmótica es menor que la presión osmótica de las células, por ejemplo el agua destilada actúa como una disolución hipotónica, ya que su presión osmótica vale cero y es menor que la presión osmótica de las células. Bajo estas condiciones, el agua de los alrededores de la célula fluye hacia el interior de ésta causándole una hinchazón (turgencia) y posteriormente ruptura (lisis).
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    Figura 1.5 Disolución hipotónica
  


  Una disolución hipertónica es aquella que presenta una presión osmótica ligeramente mayor que la presión osmótica de las células. Si la célula se encuentra rodeada por una disolución que contenga una alta concentración de partículas de soluto, el agua del interior de la célula fluirá hacia afuera de ésta, atravesando su membrana. Cuando el agua sale de las células, éstas se distorsionan y se arrugan por la pérdida de agua , esto se conoce como crenación.
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    Figura 1.6 Disolución hipertónica
  


  
    Ejercicios


    1.18 Explicar que le sucederá a los glóbulos rojos en presencia de una disolución de NaCl al 0.3 %.


    1.19 ¿Qué relación existe entre el tema visto y el fallecimiento de náufragos que bebieron agua de mar?

  


  



  EQUILIBRIO ÁCIDO-BASE PARA LA VIDA


  En un ser vivo existen numerosos procesos de equilibrio químico responsables de mantener con buena salud al organismo, por ejemplo, en la sangre del ser humano existe un equilibrio químico entre el bióxido de carbono y el ácido carbónico, el cual permite mantener el pH entre un rango de 7.35 a 7.45, sí estos valores se afectan se produce acidez o alcalinidad en la sangre lo que ocasionaría serios problemas a la salud.


  El pH es un factor determinante en diferentes reacciones en el organismo, como por ejemplo, la digestión, en donde el alimento sufre varias transformaciones, al ingerirlos se mezclan con la saliva, la cual tiene un pH entre 6 y 6.5, en este momento comienza la hidrólisis de los almidones por la enzima amilasa, continúa su camino hacia el estómago en donde el pH llega hasta 2 y las enzimas estomacales comienzan a actuar, como la pepsina que descompone las proteínas. Después llega al duodeno donde recibe tanto el jugo biliar como el pancreático, ambos son sustancias básicas, con un pH cercano a 8, en este pH empieza a actuar la tripsina en la degradación de polipéptidos. Al llegar al final del tracto digestivo, el pH del bolo fecal tendrá un valor cercano a 6.


  En esta sección se estudiará: el equilibrio químico, los factores que lo alteran, la acidez y basicidad de las disoluciones, la relación existente entre el pH y la concentración de los iones hidrógeno.


  Equilibrio, su constante y Principio de Le Chatelier


  
    
      	
        ¿Las reacciones químicas se efectúan en un solo sentido?

        ¿Qué es equilibrio químico?

        ¿Cuáles factores influyen en el equilibrio químico?

      
    

  


  Equilibrio químico


  El equilibrio se presenta en diferentes fenómenos de la vida por ejemplo, el equilibrio en los cambios de fase, si un líquido se mantiene en un recipiente cerrado dentro de un tiempo determinado, las moléculas comienzan a evaporarse y posteriormente se condensan, nuevas moléculas se evaporan y en seguida se condensan, el proceso continúa indefinidamente, hasta que la velocidad con que se condensan es igual a la velocidad con que se evaporan, cuando esto sucede, el nivel del líquido se mantiene constante y se dice que el sistema se encuentra en un equilibrio dinámico.


  En un recipiente cerrado en donde se encuentran los gases yodo e hidrógeno en forma molecular a una temperatura alta, la reacción que se lleva a cabo es:
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  De acuerdo con la teoría cinético molecular, las moléculas de yodo y de hidrógeno chocan entre ellas y con las paredes del recipiente, algunas veces estos choques tendrán la suficiente energía para formar moléculas de yoduro de hidrógeno. Después de cierto tiempo, las moléculas de yoduro de hidrógeno pueden interaccionar entre sí y formar nuevamente las moléculas de yodo y de hidrógeno, la reacción se representa:
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  Lo anterior significa que la reacción puede proceder en ambas direcciones, es decir, es un proceso reversible y se representa de la siguiente forma:
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  Bajo ciertas condiciones establecidas, la reacción llegará al punto de equilibrio en donde la concentración de cada sustancia, H2, I2 y HI sea constante. La reacción se representa en la gráfica 1.1, en donde, se observa que al inicio de la reacción la mezcla de los gases yodo e hidrógeno tiene una concentración específica, conforme avanza la reacción hacia la formación de HI, esos gases se consumen hasta alcanzar un nivel constante (curva superior de la gráfica). En forma inversa, la concentración de HI se inicia en cero y va en aumento hasta llegar a un nivel constante. En el momento en que la concentración de reactivos y de productos se mantiene constante, se ha alcanzado el equilibrio químico.


  En general, el equilibrio químico es alcanzado en una reacción química cuando las concentraciones de reactivos y productos permanecen constantes en el tiempo y la velocidad de formación de productos es igual a la velocidad de formación de reactivos. El equilibrio químico en un sistema se determina dentro de un recipiente cerrado, a temperatura y presión constantes.
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  Si una reacción ha alcanzado el equilibrio, no significa que se encuentre estática, al contrario, a nivel molecular continuamente se están formando productos y reactivos, pero sus concentraciones permanecen inalterables. En la figura 1.7 se encuentra un modelo que ejemplifica una reacción cuando alcanza el equilibrio. Al tiempo cero, existen sólo 20 unidades de reactivos, las cuales chocan entre sí y con las paredes del recipiente, por lo que se efectúa solamente la reacción directa (hacia la derecha) y se comienzan a formar los productos; después de 5 minutos existen 8 unidades de productos, los cuales pueden interaccionar entre sí y la reacción inversa (hacia la izquierda) se comienza a efectuar para formar de nuevo los reactivos. A los 15 minutos, la velocidad de la reacción directa es igual a la velocidad de la reacción inversa y la concentración de reactivos y productos permanece constante. En este modelo el equilibrio se alcanzó cuando existen 6 unidades de reactivos y 14 unidades de productos.
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    Figura 1.7 Modelo que muestra el progreso de una reacción hasta alcanzar el equilibrio químico. La primera columna indica el tiempo en que se efectúa la reacción; en la segunda columna las flechas indican la velocidad de la reacción tanto directa como inversa; en la tercera columna están representadas las moléculas de los reactivos y de los productos; la última columna presenta el valor numérico de la concentración. El equilibrio se alcanza a los 15 minutos y a partir de entonces la concentración de reactivos y productos es constante
  


  La expresión de la constante de equilibrio


  Cuando una reacción reversible ha alcanzado el equilibrio, significa que la velocidad de formación de productos (reacción directa) es la misma que la velocidad de formación de reactivos (reacción inversa).


  La ecuación general de un sistema en equilibrio, se escribe de la siguiente forma:
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  En donde a, b, c, d representan los coeficientes estequiométricos de la ecuación balanceada.


  La ley de acción de masas establece que la velocidad de una reacción química es proporcional al producto de las concentraciones de los reactivos, para la reacción directa:
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  o


  [image: ]


  Donde v representa la velocidad de la reacción directa, k es la constante de proporcionalidad de la reacción directa y [A]a [B]b representan el producto de las concentraciones molares de los reactivos elevados a una potencia, correspondiente a los coeficientes estequiométricos de la sustancia en la ecuación balanceada.


  Para la reacción inversa:
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  o
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  Donde v’ representa la velocidad de la reacción inversa, k' es la constante de proporcionalidad de la reacción inversa y [C]c [D]d representan el producto de las concentraciones molares de los reactivos elevados a una potencia, correspondiente a los coeficientes de la sustancia en la ecuación balanceada.


  Bajo las condiciones de equilibrio, la velocidad directa es igual a la velocidad inversa, de donde:


  v = v’


  k [A]a [B]b = k' [C]c [D]d


  Reagrupando las constantes de proporcionalidad en la ecuación:
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  El cociente de las dos constantes es igual a otra constante, para este caso, se utiliza la Keq que representa la relación entre las dos constantes en el sentido directo y el inverso, llamada constante de equilibrio.
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  Al sustituir el valor de las constantes, resulta la expresión:
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  La constante de equilibrio relaciona las concentraciones de todos los componentes del sistema y tiene un valor determinado a una temperatura dada. Si una concentración se modifica, todas las otras concentraciones cambian para mantener siempre la misma Keq, a esa temperatura.


  Cuando en la reacción química se encuentra un sistema heterogéneo, es decir los componentes del sistema están por lo menos en dos fases distintas, ya sea líquida, sólida o gaseosa, la constante de equilibrio se expresa sin tomar en cuenta a los sólidos ni a los líquidos puros y no aparecen en la expresión de la constante de equilibrio, ya que la concentración de éstos permanece prácticamente constante y no cambia por la reacción química ni por la adición o sustracción de ellos.
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  Interpretación de la constante de equilibrio


  La constante de equilibrio carece de unidades y su valor es útil para predecir la dirección que seguirá el sistema químico hasta llegar al equilibrio e indicar cual es la concentración que predomina en dicho sistema.


  El valor de la constante de equilibrio para una reacción específica se determina experimentalmente. Un valor de Keq mayor a uno, indica que el numerador es mayor que el denominador, lo cual significa que la concentración de por lo menos uno de los productos, es considerablemente mayor que la de los reactivos. El equilibrio se encuentra desplazado a la derecha como se puede observar en la figura 1.8. En forma inversa, cuando el valor de Keq es menor a uno indica que se favorece la formación de los reactivos y el equilibrio se desplaza hacia la izquierda.
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    Figura 1.8 Representación esquemática del equilibrio químico
  


  
    Ejercicios


    La constante de equilibrio para una reacción particular es de 62, a una temperatura de 400°C. ¿Qué significado tiene el valor de la constante?


    Para una constante con valor de 62, significa que el numerador es 62 veces mayor que el denominador. Es decir, a 400°C, cuando se ha alcanzado el equilibrio, existe mayor concentración de productos en comparación con la concentración de los reactivos.

  


  



  
    Ejercicios


    1.21 Experimentalmente se encontraron los siguientes valores de constantes de equilibrio par4 ciertas reacciones. Indica cuál es el significado del valor de cada una de las constantes de equilibrio.


    a) 0.25 a 100°C


    b) 1.08 x 10'2 a 400°C


    c) 7.8 x 104 a 25°C

  


  



  Factores que influyen en el equilibrio químico


  Los factores que pueden influir en el equilibrio químico son: concentración, presión y temperatura. En 1888, el químico francés Henri-Louis Le Chatelier, estableció que: “si un sistema en equilibrio es perturbado por un cambio de temperatura, presión o concentración de uno de los componentes, el sistema desplazará su posición de equilibrio de modo que se contrarreste el efecto de las perturbaciones”, lo anterior es conocido como Principio de Le Chatelier.


  Cambio de concentración


  Si un equilibrio químico es perturbado con el aumento o disminución de la concentración de alguno de sus componentes, de acuerdo con el principio de Le Chatelier, el sistema hará los ajustes necesarios para reducir dicha perturbación.


  En la reacción:
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  Al agregar un exceso de yodo, I2, el equilibrio es perturbado y la reacción para restablecer el equilibrio, se desplazará hacia el sentido en donde se consuma parte de la sustancia adicionada, en consecuencia, el equilibrio se desplaza hacia la derecha.


  Por otra parte, si se elimina yoduro de hidrógeno, HI, nuevamente el equilibrio es perturbado, por lo que la reacción se desplaza hacia la dirección en donde se forme una mayor cantidad de yoduro de hidrógeno para reestablecer el equilibrio, en este caso hacia la derecha
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  Cambio de presión


  Los cambios de presión sólo afectan a un sistema químico en equilibrio cuando se trata de gases. Si un sistema está en equilibrio y se modifica la presión, el principio de Le Chatelier indica que el sistema reaccionará desplazando su posición de equilibrio para contrarrestar el cambio de presión.


  La presión de un gas es directamente proporcional al número de moles de gas, por lo tanto, al incrementar la presión el equilibrio se desplaza hacia el sentido en donde se disminuya el efecto, es decir, a favor de la reacción que produzca el número más pequeño de moles de gas. Si la presión disminuye, el equilibrio se desplaza a favor de la reacción que produce el mayor número de moles de gas.


  Si se presenta el mismo número de moles en ambos lados de la ecuación, un cambio en la presión no afecta el equilibrio.
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  Cambio de temperatura


  Las reacciones que absorben energía térmica del medio se llaman endotérmicas y las que la liberan se llaman exotérmicas. Se expresan de la siguiente forma:
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  De acuerdo al principio de Le Chatelier una disminución de temperatura hace que el equilibrio de la reacción se desplace en dirección hacia la liberación de energía, mientras que un aumento de temperatura hace que el equilibrio se desplace hacia el sentido de la absorción de energía.
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  Ácidos y Bases, Teoría de Bronsted-Lowry


  
    
      	
        ¿Qué sustancia contiene el jugo de limón que le proporciona el sabor agrio?

        Si el ácido clorhídrico y el vinagre se encuentran al 5% cada uno ¿por qué el vinagre es comestible y el ácido clorhídrico no lo es?

      
    

  


  



  A mediados del siglo XIX, algunas sustancias se clasificaban de acuerdo a su comportamiento químico en ácidos o bases. Se conocía que los ácidos presentan un sabor agrio, producen una sensación punzante en la piel, cambian a color rojo al tornasol y pueden disolver la piedra caliza y a ciertos metales. Mientras que las bases, contrarrestan el efecto de los ácidos, tienen sabor amargo, producen sensación untuosa al tocarlas, cambian el color del tornasol a azul. Sin embargo no existía una teoría que explicara su comportamiento.


  Ácidos y Bases


  La primera definición teórica para explicar el comportamiento de los ácidos y de las bases fue propuesta en 1884, por el sueco Svante Arrhenius, en la que establece que un ácido es una sustancia que produce iones hidrógeno (H+) cuando se disuelve en agua y una base es la sustancia que produce iones hidroxilo(OH-) al disolverse en agua.
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  Donde HA, representa un ácido y A- es un anión.
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  Donde MOH representa una base y M+ es un catión.


  Para 1923, la definición de ácido y base fue ampliada por el químico danés Johannes Bronsted y el químico inglés Thomas Lowry. La teoría de Bronsted -Lowry establece que en una disolución acuosa: ácido es una sustancia que dona protones (H+)(2) y base es una sustancia que acepta protones (H+).


  Los protones no pueden existir libremente, para que un ácido pueda ceder protones, es preciso que esté presente una base capaz de aceptarlos. En general en una reacción se encuentran presentes dos sistemas ácido-base.


  A la base que resulta cuando un ácido dona un protón se le llama base conjugada y al ácido que resulta cuando una base acepta un protón se le llama ácido conjugado, por consiguiente el par: ácido1 / base1, y el par ácido2 / base2, son llamados pares ácido-base conjugados.
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  Para la reacción
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  En la reacción directa, el NH3, acepta un protón del H2O, así el NH3 se comporta como base1 y forma el ion NH4+, que es su ácido conjugado^ mientras que el H2O al donar el protón se comporta como ácido2 y forma el ion OH - , que es su base conjugada2.
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  Ácidos y bases, fuertes y débiles


  Las sales, los ácidos y las bases en disolución acuosa se les llama electrolitos porque conducen la corriente eléctrica. Existen otras sustancias como el azúcar, el etanol y la glicerina, que en disolución acuosa no conducen la corriente eléctrica, por lo que se les llama no electrolitos.


  La conducción de la corriente eléctrica por las disoluciones electrolíticas es debida a la ionización o bien a la disociación del soluto en agua. Cuando los compuestos iónicos se disuelven en agua sus iones se disocian. La disociación es la separación de los iones presentes en el compuesto.


  La disociación del cloruro de sodio se representa de la siguiente forma:
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  Cuando, algunos compuestos moleculares se disuelven en agua, se efectúa una reacción química formando iones (ionización).


  La ionización del HCl se representa de la siguiente forma:
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  Si se considera que el ion hidronio (H3O+) es H2O^H+, la ecuación anterior se puede simplificar de la siguiente manera:
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    Ejercicios


    1.27 Escribir la reacción de ionización o bien la de disociación de las siguientes disoluciones:


    a) Hidróxido de calcio, Ca(OH)2(S)


    b) Acido nítrico, HNO3(ac)


    c) Sulfuro de sodio, Na2S (S)

  


  



  Como se mencionó anteriormente, los ácidos en disolución acuosa son electrolitos y por lo tanto conducen la corriente eléctrica, sin embargo no todas las disoluciones de ácidos la conducen con la misma intensidad, por ejemplo las disoluciones acuosas del ácido clorhídrico son mejores conductoras de la electricidad que las del ácido acético. Con base a esta comparación, el ácido clorhídrico se considera un ácido fuerte y el ácido acético un ácido débil. De acuerdo a hechos experimentales se sabe que las reacciones de ionización de dichos ácidos en disolución acuosa son:
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  En la primera reacción, la ionización del HCl se considera total, como indica la flecha, lo que significa que existen principalmente iones H+ y Cl- y prácticamente nada de moléculas de HCl en la disolución.


  En la segunda reacción, que es reversible, el equilibrio se encuentra desplazado hacia la izquierda, por lo que la ionización del ácido acético es parcial, lo que indica una mayor proporción de moléculas de ácido acético que de iones hidrógeno y acetato en disolución.


  De acuerdo a lo anterior, al ácido clorhídrico se le clasifica como un “ácido fuerte”, ya que se ioniza completamente en disolución y al ácido acético como “ácido débil”, porque se encuentra parcialmente ionizado en disolución.


  La constante de equilibrio de la reacción de ionización de un ácido o una base recibe el nombre de constante de acidez (Ka) o constante de basicidad (Kb) respectivamente, e indica el grado en que éstos se ionizan. Cuanto más pequeño sea el valor de la constante más débil será la sustancia.


  En la tabla 1.5, se presentan los valores de las constantes de acidez (Ka) o de basicidad (Kb) de algunas sustancias, así como las reacciones de ionización.
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    Tabla 1.5 Constantes de acidez y basicidad en disolución acuosa a 25°C
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  Concentración de ionis H+ y pH


  
    
      	
        ¿Por qué la escala di pH varia de 0 a 14?

        ¿Por qué una pequeña variación en el pH puede ser fatal para los organismos vivos?

      
    

  


  Autoionización del agua


  El agua químicamente pura es un mal conductor de la electricidad; porque se autoioniza muy levemente (Keq = 1.8 x 10-16):
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  En forma simplificada
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  La constante de equilibrio es:
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  Debido a que la concentración del agua es también una constante (55.5 M), el producto de dos constantes forma una nueva constante llamada “constante del producto iónico del agua”, (KW).
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  La ecuación (1) siempre se cumple tanto para el agua pura como para disoluciones, a una temperatura de 25°C.


  Cuando las concentraciones de [H +] y de [OH- ] son iguales, significa que la disolución no es ácida ni básica, es neutra, ya que:
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  Sustituyendo en la ecuación 1:
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  De donde:
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  La figura 1.9 representa una disolución neutra, la flecha central muestra que los iones [H+] y [OH-] se encuentran a la misma concentración, es decir a 1 x 10-7 .
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    Figura 1.9 Disolución neutra [OH- ] = [H+ ]
  


  Cuando un ácido se disuelve en agua, se incrementa la concentración de iones H + y la disolución se torna ácida, por lo tanto [H+] > [OH-]; como se observa en la figura 1.10.
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    Figura 1.10 Disolución ácida [H+ ] > [OH- ]
  


  Contrario a lo anterior, en una disolución básica existe un exceso de iones hidróxido, [OH- ] > [H+] (figura 1.11).
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    Figura 1.11 Disolución básica, [OH-] > [H+ ]
  


  Se observa que en las disoluciones existe una relación inversa entre la concentración de los iones hidrógeno [H+ ] e hidroxilo [OH- ] y siempre se cumple que el producto de ellos es igual a 1 x 10 -14.


  [H+][OH-] = 1 x 10 -14


  



  Escala de pH


  En 1909, Soren Sorensen desarrolló una escala de valores positivos que permite expresar la la acidez de una disolución a través del potencial del ion hidrógeno (pH).


  El pH de una disolución se define como el logaritmo negativo de la concentración del ion hidrógeno.


  pH = - log [H+] ..................(1)


  



  De igual forma el pOH se define como el logaritmo negativo de la concentraciones de ion hidróxido:


  pOH = - log [OH-] ..................(2)


  



  Debido a que el producto iónico del agua es:


  Kw = [H+ ] [OH- ] = 1 x 10 -14


  



  Cuando a ambos lados se aplica el logaritmo negativo:


  -log ( [H+] [OH- ] ) = - log (1 x 10 -14)


  



  -log [H+] - log [OH- ] = 14


  Sustituyendo (1) y (2) en la ecuación anterior:


  pH + pOH = 14.......................(3)


  



  Por lo tanto, si se conoce el pH de una disolución, puede obtenerse con facilidad el pOH y viceversa.


  La escala de pH presenta un intervalo entre 0 y 14, en la figura 1.12, se puede observar la relación entre la concentración de [H+ ] y el pH, cuando la concentración de iones [H+ ] es igual a 1 x 10 -7, la disolución es neutra y el pH es de siete. Si la concentración de [H+ ] aumenta, la disolución se vuelve ácida y el pH es menor de siete, en caso contrario, cuando la concentración de [H+ ] disminuye, la disolución se considera básica y el pH es mayor de siete.


  [image: ]


  
    Figura1.12 Escala de pH y su realación con los valores de [H+ ] y [OH- ]
  


  De acuerdo a las ecuaciones (1) y (2), es posible determinar la [H+ ] y [OH- ], si se conoce los valores de pH o pOH.


  Para encontrar la concentración de iones hidrógeno [H+]:


  pH = -log [H+]........................(1)


  log [H+] = - pH


  



  Si se aplica el antilogaritmo a ambos lados de la ecuación, se tiene:


  [H+] = antilog (-pH)...................(4)


  De la misma forma para encontrar los iones hidroxilo [OH-]:


  [OH- ] = antilog (- pOH)................(5)


  



  La mayoría de los fluidos corporales mantienen determinados valores de pH (figura 1.13). Si éste se modifica puede ser dañino para el organismo.
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    Ejercicios


    1.31 Calcular el pH de las disoluciones siguientes:


    a) 0.050 M de NaOH


    b) 0.0045 M de HC104


    1.32 Calcular la concentración de iones hidrógeno y de iones hidróxido de las siguientes disoluciones cuyos valores de pH o pOH son:


    a) pOH = 5.2


    b) pH = 4.9


    c) pH= 13.3

  


  Acidez estomacal


  
    
      	
        ¿Por qué se produce la acidez estomacal?

        ¿Para qué sirven los antiácidos?

      
    

  


  



  Probablemente alguna vez ha escuchado hablar acerca de las agruras, este problema de salud se debe a la acidez estomacal que consiste en un exceso de ácido clorhídrico, HCl, Durante el proceso digestivo el pH del estómago es determinado por el HCl que se produce de manera natural, por tal razón, el pH en ayunas es de 0.9 a 1.5, después varía de 1.5 a 2.2, en éstas condiciones funcionan de manera satisfactoria las enzimas que se encargan de la digestión gástrica.


  En algunas ocasiones por abuso de alimentos muy condimentados o irritantes se produce la hiperacidez, por lo tanto, el pH de los jugos gástricos es demasiado bajo y se produce una ligera irritación en las membranas del estómago. Una alternativa para combatir la acidez estomacal es un antiácido; la industria farmacéutica ha formulado una gran variedad de productos que presentan diferentes principios activos.


  Para neutralizar el pH de los jugos gástricos se utilizan antiácidos que contienen principios activos tales como carbonato de calcio, CaCO3, hidróxido de magnesio, Mg(OH)2, hidróxido de aluminio, Al(OH)3 y bicarbonato de sodio, NaHCO3 (tabla 1.6).


  [image: ]


  
    Tabla 1.6 Antiácidos comerciales
  


  En las formulaciones anteriores predominan como principios activos el hidróxido de magnesio, el hidróxido de aluminio y el carbonato de calcio, que son bases débiles que ayudan a neutralizar el exceso de ácido clorhídrico estomacal y cuyas reacciones son las siguientes:
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  Todos los antiácidos son bases débiles que no afectan el tracto digestivo, por lo que, en situaciones esporádicas de acidez se puede utilizar cualquier formulación farmacéutica, si existe una acidez constante es señal de un problema mayor que no se resuelve con ingerir un antiácido y lo más recomendable es consultar al médico.


  
    Ejercicios


    1.33 Un antiácido es un (a): a) sal b) base fuerte c) ácido débil d) ácido fuerte e) base débil


    1.34 Losantiácidos sirven para neutralizar un(a):


    a) ácido b) base c) sal d) óxido e) hidruro


    1.35 Es un ejemplo de un antiácido:


    a) Mg (NO3) 2 b)MgCl2 c)Mg(OH)2 d)MgS04 e)MgS


    1.36 El pH del jugo gástrico en ayunas es:


    a) 1.9-2.5 b) 0.9-1.5 c) 2.9-3.5 d) 3.9-4.5 e) 4.9-5.5


    1.37 El jugo gástrico contiene:


    a) H2S04 b) HNO3 c) HCl d)H2S e)NH3

  


  

  



  LA SANGRE, UN TESORO VITAL


  
    
      	
        ¿Qué es una reacción de neutralización?

        ¿Cuáles son los productos en una reacción de neutralización?

      
    

  


  



  La sangre es un fluido complejo que circula por todo el organismo, a través de los vasos sanguíneos. Fundamentalmente, esta constituida por eritrocitos, leucocitos, plaquetas y el plasma, que es un líquido que mantiene a las células en suspensión. La importancia de la sangre en el metabolismo de los seres vivos se debe a que participa en la regulación de la temperatura, del equilibrio ácido- base y en el transporte de oxígeno, nutrientes y hormonas.


  Neutralizaciones. Titulaciones


  La reacción de neutralización se presenta entre un ácido y una base con la correspondiente formación de sal y agua.


  
    ácido + base [image: ] sal + agua
  


  



  Cuando se realiza una reacción de neutralización entre una disolución de hidróxido de sodio, NaOH, y otra de ácido clorhídrico, HCl, se representa de la siguiente manera:
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  La ionización del ácido clorhídrico, HCl, en disolución acuosa produce iones hidrógeno (H+) y iones cloruro (Cl-) y del hidróxido de sodio, NaOH, iones hidróxido (OH-) e iones sodio (Na+), los que al interaccionar entre si forma cloruro de sodio y agua como productos.
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  Las especies químicas que existen como iones tanto en reactivos y productos son Na+ y Cl- , a éstos se les llama iones espectadores, solamente el agua permanece como especie molecular, ya que el único cambio se realiza entre los iones H+ y OH-. De esta manera, la ecuación de la neutralización se representa como una ecuación iónica neta:


  



  [image: ]


  La ecuación anterior representa la reacción entre cualquier ácido y base en disolución acuosa.


  
    Ejercicios


    Una reacción de neutralización se realiza entre una base y un:


    a) óxido b) ácido c) hidruro d) anhídrido e)peróxido


    1.39 Los iones que participan en todas las reacciones de neutralización son:


    a) Na+ y Cl- b) H+ y Na+ c)OH-; y Cl- d)H+y OH-; e) OH-; y Na+
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  Titulación: ácido - base


  
    
      	
        ¿Experimentalmente cómo se determina la acidez del jugo de limón?

        ¿Cómo se determina el punto de equivalencia en una reacción de neutralización?

      
    

  


  



  Una de las actividades más frecuentes en los laboratorios de química es la determinación de la concentración de una disolución por medio de una titulación. Dicho procedimiento es un método analítico que consiste en determinar experimentalmente la concentración desconocida de una disolución a partir de otra disolución de concentración conocida denominada disolución estándar o disolución patrón.


  Por ejemplo, en la titulación de un ácido con una base, primero se coloca en un matraz Erlenmeyer un volumen determinado de ácido de concentración desconocida y se agregan unas gotas de disolución de indicador. Después se llena la bureta con una disolución básica estándar, la cual se agrega lentamente al matraz Erlenmeyer hasta que la disolución cambie de color (figura 1.14).
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  Cuando el indicador cambia de color, la reacción ha llegado a su punto de equivalencia, es decir, estequiométricamente el número de moles del ácido es igual al número de moles de la base. Si se grafican los cambios que ocurren de pH en la titulación de un ácido fuerte con una base fuerte se obtiene una curva de titulación, que tiene la forma general ( figura 1.15).


  A medida que se añade la base fuerte, el pH se incrementa lentamente al inicio y después rápidamente cuando se acerca al punto de equivalencia. El pH de la disolución antes del punto de equivalencia se determina por la concentración del ácido que aún no ha sido neutralizado por la base. El pH en el punto de equivalencia es de 7 debido a que se ha neutralizado todo el ácido con la base. El pH de la disolución después del punto de equivalencia esta determinado por la concentración del exceso de base.
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    Figura 1.15 Curva de titulación de un ácido fuerte con una base fuerte mostrando la variación de pH
  


  



  Para seleccionar el indicador adecuado para una titulación es necesario que el cambio de color se efectúe en la región en donde se manifiesta un cambio brusco de pH.


  Para calcular la concentración desconocida de una disolución C1 en una titulación, se emplea como muestra un volumen determinado de dicha disolución V1. Además se requiere conocer el volumen gastado de la disolución estándar V2 y la concentración de la disolución estándar C2. Por lo que, en el punto de equivalencia, se establece la siguiente igualdad


  C1V1 = C2V2


  



  Si las concentraciones de las disoluciones están expresadas en molaridad, la ecuación anterior se puede escribir como:


  M1V1 = M2V2


  ya que en el punto de equivalencia el número de moles del ácido es igual al número de moles de la base.


  
    Ejemplos


    1. En una titulación se gastaron 20 mL de una disolución estándar de hidróxido de sodio, NaOH, 0.10 M para neutralizar 22ml de una disolución de concentración desconocida de ácido clorhíco, HCl, ¿Cuál es la molaridad del ácido clorhíco?
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  La ecuación M1V1= M2V2 se utiliza siempre y cuando se mantenga una relación estequiométrica 1: 1 entre el ácido y la base.


  Si la relación estequiométrica es 1:2 o 1:3 se procederá como el ejemplo siguiente:
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  Por otra parte, si la concentración está expresada en normalidad, en el punto de equivalencia de la reacción de neutralización se establece la siguiente igualdad:


  Número de equivalentes del ácido = número de equivalentes de la base


  Sin importar la relación estequiométrica siempre se aplica la expresión:


  Nácido Vácido = Nbase Vbase
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  Indicadores


  Los indicadores son moléculas orgánicas que en disolución, cambian de color en un intervalo de pH definido, pueden ser ácidos o bases débiles. Uno de los primeros indicadores que se utilizó fue el tornasol; es un colorante azul que se obtiene de varias especies de líquenes que en medio ácido es de color rojo y en medio básico azul. Hay una gran variedad de indicadores entre los que destacan los siguientes:
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    Tabla 1.7 Indicadores ácido-base
  


  El indicador universal, es una mezcla de indicadores que se puede emplear en cualquier disolución acuosa, ya que presenta una escala de pH completa. También existen en la naturaleza algunos productos vegetales como la bugambilia, col morada, flor de jamaica que pueden utilizarse como indicadores.


  El cambio de color o vire de los indicadores ácido-base se debe a la modificación de su estructura molecular en función de las variaciones del pH . Por ejemplo una disolución de fenolftaleína es incolora a valores de pH inferiores a 8.3, pero adquiere una coloración bugambilia a pH superior a 10, por lo que el intervalo de viraje es de 8.3 a 10 (figura 1.16).
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    Ejercicio


    1.48 Indicar que extracto acuoso de productos naturales se puede utilizar como indicador:


    a) papaya b) sandía c) melón d) col morada e) durazno

  


  Sistemas amortiguadores. Sangre


  
    
      	
        ¿Por qué es vital mantener el pH constante de la sangre?

        ¿A qué se debe el pH constante en la sangre?

      
    

  


  



  Un cambio brusco de pH en la sangre es fatal para el metabolismo de los seres vivos. Así por ejemplo, al agregar 1 mL de una disolución 10 M de HCl a un litro de una disolución salina fisiológica (0.15 M NaCl), el pH cambia de 7.0 a 2.0. Por otro lado, si se agrega 1 mL de la misma disolución de HCl a un litro de sangre, el pH cambia solamente de 7.4 a 7.2. Esto es verdaderamente sorprendente, pero ¿qué contiene la sangre para evitar un cambio brusco de pH?


  La sangre es un fluido fisiológico complejo cuyo pH normal es de 7.35 - 7.45, por lo tanto en una persona sana el pH nunca varía más de 0.2 unidades del valor promedio. Cuando el valor de pH disminuye abajo de 6.8, se produce acidosis; y si es mayor de 7.4 se produce alcalosis, con lo cual puede sobrevenir la muerte. La sangre contiene sistemas amortiguadores, o disoluciones reguladoras, (en inglés buffer y en francés tampón), cuya función es aminorar los cambios bruscos de pH debido a la adición de ácidos o bases. Las disoluciones amortiguadoras se preparan utilizando un ácido débil o una base débil con una de sus sales. De manera general, el funcionamiento de tales disoluciones amortiguadoras es a través de las siguientes reacciones:


  El ácido débil (HA), reacciona con la base que se añade:


  HA + OH- [image: ] H2O + A-


  



  El anión de la sal (A- ), reaccionará con el ácido que se agrega.


  
    A- + H3O+ [image: ] — HA + H2O
  


  



  La base débil, (MOH), reaccionará con el ácido que se añade:


  
    MOH + H3O+ [image: ] M+ + 2H2O
  


  



  El catión de la sal (M+), reaccionará con la base que se añade:


  
    M+ + OH- [image: ] MOH
  


  



  Las disoluciones amortiguadoras tienen su máxima eficiencia para neutralizar los ácidos y las bases que se añaden, cuando las concentraciones del ácido débil o de la base y de la sal son iguales. Se puede preparar una disolución amortiguadora de cualquier pH, si se escoge el ácido o base débil adecuada. Hay que observar que existe un ion común entre el electrolito débil y su sal. El comportamiento de una disolución amortiguadora puede ser explicado tomando como base el Principio de Le Chatelier y el efecto del ion común.


  Por ejemplo, para el caso del amortiguador ácido acético - acetato. El ácido débil CH3 COOH está parcialmente ionizado y está en equilibrio con sus iones en disolución. Por su parte, la sal, el acetato de sodio CH3COONa está completamente ionizado.


  
    CH3COOH (ac) [image: ] H+ (ac) + CH3COO-(ac)
  


  



  
    CH3COOH (ac) [image: ] Na+(ac) + CH3COO-(ac)
  


  



  Observar que en ambas reacciones aparece el ion acetato (ion común), si se agrega ácido clorhídrico, HCl, o hidróxido de sodio, NaOH, a la disolución amortiguadora de ácido acético - acetato, ¿Qué sucede? Al reaccionar una pequeña cantidad de HCl, los iones acetato del amortiguador se combinan con los iones H+ del HCl para formar ácido acético no ionizado, neutralizando el ácido que se agregó, manteniendo el pH aproximado de la disolución.


  
    CH3COOH- (ac) + H+ (ac)[image: ] CH3COOH(ac)
  


  Cuando se agrega hidróxido de sodio, NaOH, los iones OH- reaccionan con los iones H+ del ácido acético, CH3COOH, neutralizando la base agregada formando H2O, manteniendo el pH de la disolución.


  
    CH3COOH (ac) + 0H- (ac)[image: ] CH3COO-(ac) + H2O
  


  Comúnmente los amortiguadores de pH que tienen importancia fisiológica en los mamíferos son del tipo “ácido débil y su sal.


  El organismo humano utiliza tres mecanismos para controlar el pH sanguíneo. El primero es a través de los sistemas amortiguadores, que incluyen los pares conjugados: H2CO3 / HCO3-, HPO4- / HPO42-, y la hemoglobina HHb / Hb-. El segundo lo realizan los riñones que sirven para absorber o liberar H+ para mantener el pH de la orina de 5 a 7. Cuando se presenta la acidosis, ésta es acompañada de una pérdida creciente de líquidos orgánicos ya que los riñones trabajan para reducir H+. Finalmente, el tercer mecanismo es a través del proceso de respiración, en que el transporte de oxígeno molecular, O2, y el dióxido de carbono, CO2, entre los pulmones y los tejidos es un proceso complejo que comprende varias reacciones reversibles.


  El sistema amortiguador ácido carbónico- bicarbonato de la sangre, presenta el siguiente equilibrio.


  
    H2CO3 [image: ] HCO3- + H+
  


  



  Cuando se agrega un ácido al sistema, la concentración de H + aumenta y reacciona con HCO3- lo que desplaza la reacción a la izquierda y forma más ácido carbónico.


  
    HCO3- + H3O+ [image: ] H2CO3 + H2O.
  


  



  Pero como el ácido es inestable, se descompone al formarse dióxido de carbono y agua.


  
    H2CO3 [image: ] CO2 + H2O
  


  



  El CO2 formado se remueve de la sangre y es exhalado por los pulmones.


  Cuando se agrega iones hidróxido, OH-, a una disolución amortiguadora, son neutralizados por el ácido débil de la misma


  
    HCO3- + OH- [image: ] H2O + CO32-
  


  Los sistemas responsables de la regulación del pH de la sangre en un intervalo constante de 7.35 a 7.45 son para el plasma, el sistema bicarbonato y el fluido intersticial y para los espacios intracelulares predomina los sistemas fosfato y de las proteínas.


  Los amortiguadores no pueden resistir la adición de grandes concentraciones de ácidos o bases.


  En el agua de mar existe el sistema amortiguador H2CO3 / HCO3-, debido a que contiene ácido carbónico resultante de la disolución de dióxido de carbono de la atmósfera. Así como, carbonatos y bicarbonatos provenientes de la plataforma marina.
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  (1) La concentración se representa mediante un paréntesis rectangular o corchete [].[regresar]


  (2) Protones (H+)- iones hidrógeno (H+)[regresar]


  
    Unidad II

    QUÍMICA PARA ENTENDER LOS PROCESOS

    DE LA VIDA

  


  Propósitos


  
    	Adquirir los conceptos fundamentales para comprender la estructura del átomo de carbono en compuestos orgánicos.


    	Comprender la hibridación en el átomo de carbono.


    	Conocer las principales familias de hidrocarburos: alcanos, alquenos, alquinos y aromáticos con base en su estructura y propiedades.


    	Reconocer y expresar en forma escrita en el sistema Internacional de Nomenclatura (IUPAC) a las principales familias de hidrocarburos, así como a los grupos funcionales. Sus fórmulas generales, estructurales, semidesarrolladas y condensadas.


    	Expresar en forma escrita los radicales alquilo.


    	Identificar los grupos funcionales y expresar la relación de estos grupos con las propiedades que les confieren a los compuestos que los contienen.


    	Identificar las principales reacciones orgánicas y aprender a expresarlas en forma escrita.

  


  CONTENIDOS


  Conceptos fundamentales


  
    	Niveles de energía electrónica.


    	Orbitales atómicos.


    	Configuraciones electrónicas.


    	Símbolos de Lewis.


    	Relación entre electronegatividad y tipos de enlace.

  


  Hidrocarburos: alcanos, alquenos, alquinos y aromáticos


  
    	Hibridación del átomo de carbono, tipos de enlaces carbono-carbono. Estructura y modelos.


    	Nomenclatura, isomería y propiedades físicas.

  


  Grupos funcionales


  
    	Alcohol, éter, aldehído, cetona, ácidos carboxílicos, éster, aminas, amidas, aminoácidos y compuestos halogenados.


    	Nomenclatura, estructura, isomería, propiedades y aplicaciones.

  


  Reacciones orgánicas


  
    	Reacciones de sustitución, adición y eliminación.


    	Reacciones de condensación e hidrólisis.


    	Reacciones de oxidación y reducción.


    	Reacciones de polimerización por adición y condensación.

  


  



  Para comprender los procesos de la vida, es indispensable conocer el comportamiento químico de las sustancias que forman el universo conocido por el hombre.


  En el estudio de la química se considera al mismo tiempo el mundo macroscópico en el que se ven los materiales con sus posibles transformaciones y el mundo microscópico donde ocurren las reacciones químicas que no se ven pero que explican las propiedades y los cambios de dichos materiales.


  Se diferenció durante siglos a los compuestos químicos en inorgánicos como parte del mundo inanimado y en orgánicos como derivados sólo de organismos vivos (teoría del vitalismo). En 1828 el químico alemán Friedrich Wohler descubrió que al calentar un compuesto inorgánico llamado cianato de amonio, éste sufría un arreglo molecular diferente, dando lugar a un compuesto orgánico que se encuentra en la orina de animales vivos llamada urea (un producto final del metabolismo de las proteínas). Este hecho terminó con la teoría vitalista y concluyó que no hay diferencia radical entre los dos tipos de compuestos, a partir de este momento los triunfos de la química han sido extraordinarios como en la fabricación de medicamentos, enzimas, polímeros, colorantes entre muchos otros.


  Actualmente la mayoría de las actividades están vinculadas con la química, ya que se usa un número elevado de productos químicos en los hogares. El propio cuerpo humano es una notable fábrica de productos orgánicos, algunos increíblemente complejos.


  CONCEPTOS FUNDAMENTALES


  
    
      	
        ¿Qué mantiene unidos a los átomos?

        ¿Por qué ciertas sustancias que se disuelven en agua pueden conducir la electricidad y otras no?

        ¿Por qué la cera se funde a baja temperatura?

        ¿Por qué la sal tiene un punto de fusión elevado?

      
    

  


  A lo largo del tiempo se han elaborado teorías y modelos para representar la estructura atómica.


  Teoría cuántica


  En 1900, el físico alemán Max Planck propuso una explicación de las frecuencias de la luz que emitían los sólidos muy calientes, la cual se conoce como teoría cuántica. Posteriormente en 1905, Albert Einstein amplió esa teoría para incluir todas las formas de luz. De acuerdo a esta teoría cuántica, la energía se emite de forma discontinua, es decir sólo puede ser liberada o absorbida por los átomos en “paquetes” de cierto tamaño mínimo llamados “cuantos” y no como una onda continua. La frecuencia de la luz (v) aumenta en proporción al incremento de la energía (E), donde h, es la constante de Planck (6.63 x 10-34 joule-segundos).


  E = hv


  



  Modelo atómico de Bohr


  En 1913 el físico danés Niels Bohr elaboró un modelo tomando como base el espectro de emisión del átomo de hidrógeno. Él representó al átomo como un núcleo pequeño y denso, rodeado de electrones que giraban a gran velocidad alrededor del núcleo en órbitas circulares de forma similar al movimiento de los planetas alrededor del sol.


  Sin embargo, este movimiento contradecía a la física clásica debido a que a diferencia de los planetas, el electrón al ser una partícula con carga eléctrica que se mueve en una trayectoria circular debería perder energía continuamente emitiendo radiación electromagnética como toda carga que cambia su velocidad (leyes del electromagnetismo), por lo que llegaría un momento en que su velocidad se reduciría a cero y caería irremediablemente el electrón al núcleo. A esta propuesta le faltó considerar la teoría cuántica de Max Planck.
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    Figura 2.1 Modelo de Bohr del átomo de hidrógeno
  


  Posteriormente, Bohr adoptó la idea de que las energías estaban cuantizadas, es decir, sus valores están restringidos a ciertas cantidades y propuso que sólo están permitidas ciertas órbitas de radios correspondientes a energías definidas. Un electrón al moverse en una órbita permitida tiene una energía específica, es decir, está en un estado de energía “permitido” en donde no irradia energía y por tanto no se mueve en espiral hacia el núcleo. Asimismo, sugirió que el electrón podía saltar a una órbita distinta absorbiendo o emitiendo energía.
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    Figura 2.2 Los electrones que absorben energía, pasan a niveles más altos, y cuando regresan a niveles más bajos la emiten.
  


  Con su hipótesis de las órbitas cuantizadas, Bohr resolvía varios problemas a la vez, por un lado evitaba la inestabilidad del átomo planetario y por otro, explicaba el espectro del átomo de hidrógeno con bastante precisión.


  En consecuencia, el modelo de Bohr establece que los electrones de un átomo sólo pueden ocupar ciertas posiciones alrededor del núcleo. Cada una de estas posiciones correspondían a un cierto valor de energía, por lo cual fueron llamadas “niveles de energía”.


  Niveles de energía electrónica y orbitales atómicos


  Los niveles de energía en el átomo son identificados con números enteros, correspondiendo el primer nivel de energía al más cercano al núcleo y conforme los electrones se alejen de éste tendrán mayor energía.
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    Figura 2.3 Niveles de energía en el átomo
  


  En un átomo, los electrones no pueden permanecer entre dos niveles de energía, deben ganar o perder la cantidad exacta de energía, para pasar de un nivel a otro (cuanto).


  De forma natural los electrones ocupan los niveles de energía más bajos (estado basal). Sin embargo, si existe disponible una fuente de energía, un electrón puede absorber cierta cantidad de energía y pasar a un nivel más alto (estado excitado), en este estado de energía, los electrones son inestables, por lo que tienden a regresar al nivel energético original (estado basal), liberando la energía absorbida (figura 2.2).


  El modelo de Bohr describe satisfactoriamente los niveles de energía del átomo de hidrógeno, pero no es aplicable a ningún otro átomo, sin embargo facilitó el camino para modelos posteriores.


  Modelo ondulatorio


  El físico francés Louis De Broglie propuso, que si la energía radiante tenía un carácter ondulatorio y de partícula, el electrón, que hasta entonces había sido considerado sólo partícula, también podría ser tratado con un modelo ondulatorio. De Broglie sugirió que el electrón en su trayectoria circular alrededor del núcleo tiene asociada una longitud de onda específica, y propuso que la longitud de onda característica del electrón o de cualquier otra partícula depende de su masa (m) y su velocidad (v), las cuales se relacionan por medio de la siguiente expresión:
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  donde[image: ], m, v representan la longitud de onda asociada a una partícula en movimiento, su masa y su velocidad respectivamente, h es la constante de Planck.


  Años después de que De Broglie publicara su hipótesis, se demostraron experimentalmente las propiedades ondulatorias del electrón. Este descubrimiento dio lugar a nuevas aportaciones a la física clásica.


  El físico alemán Werner Heisenberg propuso en 1927 su principio de incertidumbre, en donde estableció que la doble naturaleza de la materia impone una limitación fundamental a la precisión con que se puede conocer tanto la posición como la velocidad de cualquier objeto. Este principio es de gran importancia cuando se trata de materia en el nivel subatómico, es decir, cuando la masa es tan pequeña como la de un electrón.


  Las aportaciones de Planck, Einstein, De Broglie y Heisenberg fueron la antesala para la teoría atómica vigente.


  Mecánica Ondulatoria o Mecánica Cuántica


  En 1926, Erwin Schrodinger, físico austriaco, creador de la mecánica ondulatoria, propuso un modelo matemático que incorpora los comportamientos tanto ondulatorio como de partícula del electrón. Su objetivo era explicar el comportamiento de una partícula subatómica en la misma forma como las partículas macroscópicas eran descritas por la mecánica clásica. La ecuación diferencial de onda que representa a este modelo en tres dimensiones es:
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  donde
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  La solución de la ecuación de Schrodinger es la función de onda [image: ] que en sí misma no tiene significado físico directo; sin embargo, el cuadrado de la función de onda [image: ] indica la probabilidad de encontrar al electrón en cierta región del espacio en un momento dado. A esta región se le conoce como “orbital atómico”.


  Cada orbital atómico tiene una energía y una forma característica (distribución de la densidad electrónica) y se representa como si fuera una región alrededor del núcleo donde es probable encontrar al electrón. Las funciones de onda que representan los orbitales, están caracterizadas por los valores de tres números cuánticos (n, l, m).


  La teoría atómica moderna desarrollada por Schrodinger, Heisenberg, De Broglie y otros científicos, supone que el núcleo del átomo está rodeado por una nube de electrones y al igual que el modelo de Bohr presenta niveles de energía cuantizados. Sin embargo no le atribuye al electrón trayectorias definidas, sino que describe su localización en términos de probabilidad.


  Números cuánticos


  Los números cuánticos surgen de resolver la ecuación de Schrodinger y se utilizan para describir la energía y ubicación de los electrones en los orbitales posibles dentro de un átomo.


  El modelo de Bohr introdujo el número cuántico “n” para describir el nivel energético en el átomo. El modelo de la mecánica cuántica emplea tres números cuánticos para describir un orbital: número cuántico principal “n”, número cuántico secundario “[image: ]”, y número cuántico magnético “m”.


  El cuarto número cuántico de espín electrónico “s” surge debido a que el electrón se comporta como una partícula cargada que gira sobre su propio eje produciendo un campo magnético a su alrededor.


  “Número cuántico principal (n) ”. Indica el nivel energético principal en el cual se localiza el electrón y determina el tamaño del orbital en el átomo. Puede asumir cualquier valor entero positivo 1,2,3,...,[image: ]; al aumentar “n” , el nivel energético se hace más grande y el electrón se encuentra más distante del núcleo.


  De acuerdo al modelo de Bohr, el valor de este número cuántico va a definir el número máximo de electrones que pueden estar en un nivel, el cual se determina con la formula: 2n2


  Para el nivel 1, el número máximo de electrones es: 2(1)2 = 2


  Para n = 2, el número máximo de electrones es: 2(2)2 = 8 y así sucesivamente
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  Sin embargo, actualmente no existen elementos que contengan en un nivel más de 32 electrones.


  “Número cuántico secundario o azimutal ([image: ])”. Indica el subnivel energético en el cual se localiza el electrón y define la forma del orbital. Puede tener valores enteros desde cero hasta n-1.


  De acuerdo con los cálculos de la mecánica cuántica, cada nivel de energía de un átomo comprende uno o más subniveles que se representan con las letras s, p, d, f. El valor del número cuántico principal indica el número de subniveles presentes en cada subnivel, es decir, el nivel de energía “n” tiene “n” subniveles.


  Los valores del número cuántico secundario dependen del número cuántico principal (l = 0 hasta n -1). El primer nivel de energía (n = 1) tiene un solo subnivel (s), al cual le corresponde un valor de l = n -1 = 1-1 = 0; el segundo nivel (n = 2) tiene dos subniveles (s, p), a los cuales les corresponden los valores de l de 0 y 1 respectivamente; el tercer nivel de energía tiene tres subniveles (s, p, d) a los cuales les corresponden los valores de [image: ]de 0,1,2 respectivamente y así sucesivamente (tabla 2.1).
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    Tabla 2.1 Niveles y subniveles de energía
  


  De la tabla anterior, se tiene que el valor de [image: ] que representa cada subnivel, es el siguiente:
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  En general se puede decir que cada nivel tiene un número de subniveles que es igual al valor del número cuántico principal. De esta forma se puede encontrar un subnivel en el primer nivel (llamado s), dos subniveles en el segundo nivel (s, p), tres subniveles en el tercer nivel (s, p, d) y cuatro subniveles en el cuarto nivel (s, p, d, f). Los subniveles posteriores al “f” se nombran en forma alfabética (f, g, h,...).


  En la figura 2.4 se muestra un diagrama de los niveles energéticos en dónde se representan los subniveles para cada nivel de energía.


  [image: ]


  
    Figura 2.4 Subniveles para cada nivel de energía
  


  Cada subnivel de energía contiene regiones en donde es probable encontrar a los electrones, las cuales se llaman orbitales.


  Cada orbital tiene una energía y forma específica y se representa como si fuera una región alrededor del núcleo donde es probable encontrar al electrón.


  El primer nivel tiene un subnivel y un tipo de orbital que se representa por 1s. El segundo nivel tiene dos subniveles y dos tipos de orbitales (2s, 2p). El tercer nivel tiene tres subniveles y tres tipos de orbitales (3s, 3p, 3d) y así sucesivamente. Cada orbital puede contener un máximo de dos electrones.


  Los orbitales de cada subnivel presentan formas definidas (figura 2.5).


  Orbital s es esférico

  Orbital p en forma biovoidal

  Orbital d en forma de roseta

  Orbital f tiene forma compleja


  Es importante comprender lo que significa la forma de cada orbital. Por ejemplo el electrón no se mueve alrededor o en la superficie de la esfera del orbital 1s, sino más bien la superficie encierra un espacio en donde hay 90 % de probabilidades de encontrar al electrón.


  La forma de los orbitales “s”, “p”, “d” son iguales en todos los niveles, sin embargo su tamaño es mayor conforme aumenta el nivel, es decir, el orbital 3s es esférico y mayor que los orbitales 1s y 2s.


  “Número cuántico magnético (m) ”. Describe la orientación del orbital en el espacio. Puede tener valores enteros que van desde - [image: ] hasta + [image: ] pasando por cero. Estos valores son dependientes del número cuántico secundario e indican las orientaciones que tiene cada orbital.


  Si [image: ] = 0 (subnivel s)



  sólo hay un valor de m = 0

  Existe un orbital “s” con una sola orientación en el espacio por ser esférico.


  Si [image: ] = 1 (subnivel p)



  m = -1, 0, +1, m tiene tres valores. Estos números identifican los orbitales “p”

  alineados a lo largo de los ejes x, y, z , los cuales se representan con las letras px,

  py pz.

  De manera convencional el primer valor se le asigna a px, el cero a py y el valor de

  +1 a pz.
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  Si[image: ] = 2 (subnivel d)


  m= -2, -1, 0, +1, +2, m tiene cinco valores. Estos números identifican los orbitales

  “d” y sus orientaciones, los cuales se representan con las letras dxy, dxz, dyz, dx2-y2, dz2.


  De manera convencional el primer valor se le asigna d xy, el segundo a dxz, y así

  sucesivamente.


  Si [image: ] = 3, (subnivel f)


  m= -3, -2, -1, 0, +1, +2, +3, m tiene siete valores que representan las orientaciones

  del subnivel “f’ y se designan con las letras fz3, fy3, fx3, fxyz, fz(x2-y2), fy(z2-x2), fx(z2-y2)


  Cada conjunto de tres números cuánticos (n, [image: ], m) determina un orbital.



  n el nivel y por lo tanto el tamaño del orbital


  [image: ]la forma del orbital

  m la orientación en el espacio del orbital


  [image: ]


  
    Figura 2.5 Representación de los orbitales s, p, d, f
  


  “Número cuántico de espín electrónico(s)”. Define el giro del electrón sobre su propio eje, generando un campo magnético cuya dirección depende del sentido de la rotación. Las flechas hacia arriba y hacia abajo indican las dos direcciones del espín (figura 2.6). Sus valores son: +1/2 y -1/2.
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    Figura 2.6 Representación del giro del electrón
  


  Los números cuánticos permiten entender el orden en que los electrones van ocupando sus posiciones en los niveles energéticos disponibles.
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  Configuraciones electrónicas


  La “configuración electrónica” es una representación de la forma en que se distribuyen los electrones en los orbitales. Para desarrollarla se requiere anotar el nivel (1,2,3,4,5,6 ó 7), el tipo de subnivel (s, p, d, f) y el número de electrones que cada subnivel contiene.


  Por ejemplo para el caso del hidrógeno, se representa de la siguiente forma:
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  También se puede representar está configuración con un diagrama de orbitales, en el cuál los orbitales se representan mediante cuadros (o cajas) agrupados por subnivel con pequeñas flechas que representan a los electrones. Cuando el orbital contiene un electrón, se coloca en el cuadro una flecha que apunta hacia arriba [image: ]. Una segunda flecha, que apunta hacia abajo [image: ] indica el segundo electrón en ese orbital.
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  Para representar la configuración electrónica, es necesario tomar en cuenta los siguientes principios:


  Principio de Exclusión de Pauli


  Establece que un orbital atómico puede tener un máximo de dos electrones, los cuales deben tener espines opuestos. De ahí se tiene, que en un átomo no puede haber dos electrones con sus cuatro números cuánticos iguales.


  Principio de máxima multiplicidad o Regla de Hund


  En orbitales cuyo contenido energético es igual, es decir, para orbitales de la misma forma, no puede haber apareamiento de electrones en ninguno de ellos hasta que todos tengan un electrón con el mismo espín.


  Por ejemplo, los orbitales 2px, 2py, 2pz tienen el mismo contenido energético, por lo que siempre que sea posible, cada electrón ocuparía un orbital vacío (dentro del mismo subnivel,) antes de aparearse con otro.


  Principio de edificación progresiva o regla de aufbau


  Establece que cada nuevo electrón añadido a un átomo entrará en el orbital disponible de mínima energía. Los electrones deben acomodarse primero en los orbitales de menor energía, es decir aquellos donde la suma de n + [image: ] sea menor. Para iguales valores de la suma n + [image: ] primero se acomodan en el orbital donde “n” sea menor.


  Cuando existen dos orbitales, el 3s y el 2p, cuyo contenido energético es igual, 3+0=3, 2+1=3, el electrón entrará primero en el orbital cuyo valor de “n” sea menor, es decir, primero entraran los electrones en los orbitales 2p y después en el 3s.


  Así, considerando las energías relativas de los orbitales de un átomo polielectrónico, el orden de llenado de los orbitales será el siguiente:


  1s 2s 2p 3s 3p 4s 3d 4p 5s 4d 5p 6s 4f 5d 6p 7s 5f 6d 7p


  Para deducir está secuencia se determina el contenido energético de cada subnivel (n + [image: ]) lo que da como resultado el siguiente diagrama de las diagonales (3):
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  A continuación se representa la distribución electrónica de algunos átomos. Se desarrolla la configuración electrónica y el diagrama de orbitales aplicando los principios mencionados anteriormente.


  Recordar que Z representa el número atómico (número de protones)


  El hidrógeno con Z = 1, tiene un protón en el núcleo y por tanto un electrón, el cual se encuentra en el nivel de menor energía. Las dos representaciones del hidrógeno son:
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  El helio (Z =2), tiene dos protones en el núcleo y por tanto tiene dos electrones, los cuales se encuentran en el orbital 1s por ser el de más baja energía, pero con espines opuestos, su representación es:
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  El primer nivel de energía se encuentra lleno.


  El litio (Z = 3), tiene tres electrones, dos de ellos en el orbital 1s, el cual es el único en el primer nivel (n = 1), por lo cual el tercer electrón debe ocupar un orbital del segundo nivel, en este caso, el orbital 2s.
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  El berilio (Z = 4), tiene cuatro electrones que ocupan los orbitales 1s y 2s con espines opuestos.
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  El boro tiene cinco electrones, cuatro de ellos ocupan los orbitales 1s y 2s, y el quinto electrón se encuentra en el segundo tipo de orbital de n = 2, uno de los orbitales 2p.
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  El carbono tiene seis electrones: dos en el orbital 1s, dos en el orbital 2s y dos electrones que se pueden colocar en orbitales 2p.
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  Debido a que energéticamente, es más difícil aparearse que ocupar un segundo orbital 2p, el segundo electrón p se localiza en un orbital 2p distinto (Regla de Hund).


  Este arreglo es razonable porque los electrones, por tener cargas negativas, se repelen entre sí. Como cada uno de los orbitales 2p tiene una orientación diferente en el espacio (2px, 2py, 2pz), los electrones en orbitales diferentes están más lejos entre sí que los electrones en el mismo orbital y resulta energéticamente más estable.


  También se podría escribir: 6C [image: ]


  El nitrógeno tiene siete electrones, que ocupan los orbitales 1s, 2s y 2p. El tercer electrón p aún está desapareado y se encuentra en el orbital 2pz.
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  El oxígeno (Z = 8). Tiene cuatro electrones en los orbitales 2p. Uno de los orbitales 2p está ocupado por un segundo electrón, cuyo espín es opuesto al del electrón que ya existía en el orbital.
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  Para el azufre (Z = 16), la configuración electrónica sería:
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    Ejercicio


    2.3 Anotar la configuración electrónica de los siguientes elementos:

a) 10Ne

    b) 12Mg

    c) 14SÍ

    d) 17Cl

    e) 20Ca
  


  “Electrón diferencial" Es el último electrón que posee un átomo de acuerdo con las reglas de ocupación de orbitales, es decir, lo que distingue a un elemento de la tabla periódica del elemento que lo precede.


  Con ayuda de la configuración electrónica es posible determinar los 4 números cuánticos para el electrón diferencial de un átomo. Por ejemplo, para el caso del fósforo se tiene:
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  Dado que el último electrón se encuentra en un orbital 3pz, el valor de n = 3.


  Recordando que los valores de [image: ]para cada subnivel son:


  [image: ]


  Para el subnivel p, el valor de [image: ] = 1


  Como “m” depende de[image: ], los posibles valores de m son: -1, 0, +1, pero como el electrón diferencial está en el orbital 3pz, el valor de m= +1.


  Recordar que:
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  Como el electrón diferencial es el primero que entra en el orbital 3pz, el valor de s = +1/2 (de manera convencional el valor + 1/2 se asigna al primer electrón que entra al orbital)


  Por lo tanto: n = 3; l = 1, m = +1, s = +1/2


  
    Ejercicio


    2.4 Anotar la configuración electrónica y determinar los 4 números cuánticos para el electrón diferencial de los siguientes átomos:

    a) 2He

    b) 820

    c) 11Na

    d) 17CI

    e) 19K

  


  Símbolos de Lewis


  Los electrones de valencia son aquellos que ocupan el nivel de energía más alto en el átomo de un elemento y participan en la formación de los enlaces químicos.


  Los símbolos de Lewis conocidos como electrón-punto, son una forma sencilla de mostrar los electrones de valencia de un átomo. Estos electrones externos se representan con puntos y los electrones interiores y el núcleo atómico se representan por el símbolo del elemento correspondiente. Los puntos se colocan a cada lado de un cuadrado imaginario en cuyo interior se escribe el símbolo del elemento, cada lado puede dar cabida a dos electrones cómo máximo.


  El número de electrones de valencia de cualquier “elemento representativo” (grupos IA- VIIIA) es el mismo que el número de grupo en el que está el elemento en la tabla periódica. Por ejemplo, el litio pertenece al grupo I, tiene un electrón de valencia, el berilio pertenece al grupo 2, tiene dos electrones de valencia; el carbono pertenece al grupo IV, tiene cuatro electrones de valencia.
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  Relación entre electronegatividad y tipos de enlace


  Las fuerzas de atracción que mantienen unidos a los átomos se llaman “enlaces químicos”. Estos enlaces se forman mediante las interacciones entre los electrones de valencia de los átomos en la molécula.


  “Regla del octeto” Los átomos tienden a ganar, perder o compartir electrones para tener en su último nivel de energía ocho electrones y adquirir la estructura estable de los gases nobles (con excepción del helio).


  En general, los átomos que tienen 1,2 ó 3 electrones de valencia tienden a perderlos para convertirse en iones con carga positiva (cationes), como es el caso de los metales. Los átomos con 5, 6 ó 7 electrones de valencia tienden a ganar electrones y se convierten en iones con carga negativa (aniones). Muchos de los no metales pertenecen a esta categoría. Estos no metales también pueden compartir sus electrones para obtener ocho electrones en su último nivel de energía.


  Electronegatividad’ es una medida de la capacidad de un átomo para atraer hacia sí los electrones de un enlace.


  La escala de Pauling establece el 4 como valor máximo para la electronegatividad, y corresponde al átomo de fluor. Por otra parte la electronegatividad mínima es de 0.7, y corresponde al cesio.


  En la tabla periódica, los valores de electronegatividad aumentan de zquierda a derecha y de abajo hacia arriba (tabla 2.2).


  Los elementos más electronegativos son: F (4), O (3.5), Cl (3.0), N (3.0)


  Los no metales tienen valores de electronegatividad mayores que los metales. Cuando se combinan dos elementos, la diferencia de electronegatividad entre sus átomos permite determinar el tipo de enlace que se presenta entre ellos.
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  Enlace iónico


  Se da por transferencia de electrones entre un metal (baja electronegatividad) y un no-metal (alta electronegatividad). Los átomos de los metales se convierten en cationes por la pérdida de electrones y los átomos de los no metales, forman aniones al ganar electrones. Los iones formados se atraen entre sí y forman una red cristalina en donde los cationes y aniones ocupan posiciones específicas de acuerdo a su tamaño y su carga. La diferencia de electronegatividad entre los átomos en promedio es mayor a 1.7 .


  Por ejemplo, en la formación del cloruro de sodio, el sodio transfiere su electrón al cloro dando lugar a la formación de los iones sodio y cloruro. La diferencia de electronegatividad entre ambos átomos es de 2.1, por lo que se trata de enlace iónico.
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  Diferencia de electronegatividad = 3.0 (Cl) - 0.9 (Na) = 2.1 > 1.7 enlace iónico


  Los compuestos con enlace iónico presentan comúnmente puntos de fusión y ebullición elevados, son sólidos duros y quebradizos, solubles en disolventes polares. Sus átomos se encuentran ordenados en una red cristalina. No conducen la electricidad en estado sólido pero cuando están fundidos o en disolución acuosa sus iones tienen libertad de movimiento y pueden conducir la corriente eléctrica.
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    Ejercicio


    2.5 Representar por medio de las estructuras de Lewis el enlace de los siguientes compuestos iónicos e indicar la diferencia de electronegatividad entre sus átomos.

    a) BeF2

    b) K2O

  


  



  Enlace covalente


  Se forma por compartición de los electrones de valencia entre elementos no metálicos (alta electronegatividad). Existen tres tipos de enlace covalente: no polar, polar y coordinado.


  Enlace covalente no polar


  Se da cuando dos átomos iguales o de diferente elemento, pero con la misma electronegatividad se unen para formar una molécula. Cada átomo aporta un electrón para formar el enlace. El par de electrones compartido estará en el centro de los dos átomos debido a que la diferencia de electronegatividad entre ellos es igual a cero.


  En la formación del hidrógeno H2, los átomos comparten electrones:
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  Diferencia de electronegatividad = 2.1 (H) - 2.1 (H) = 0


  El par electrónico compartido se acostumbra representar con una línea horizontal entre los dos átomos: H - H.


  El par de electrones compartidos, proporciona a cada átomo de hidrógeno dos electrones en su orbital de capa de valencia, de modo que se adquiera la configuración electrónica del gas noble helio.


  Los compuestos con este tipo de enlace generalmente son gases aunque pueden existir como sólidos y líquidos, no conducen la corriente eléctrica ni el calor y presentan baja solubilidad en agua.
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    Ejemplo


    2.6 Representar por medio de las estructuras de Lewis, el enlace de las siguientes moléculas:

    a) CI2

    b) PH3

  


  Enlace covalente polar


  Se presenta cuando dos átomos no metálicos de diferente electronegatividad comparten electrones, en este caso, la compartición no es simétrica. El par electrónico se ve desplazado hacia el átomo más electronegativo originando dipolos en la molécula, uno con carga parcialmente positiva [image: ] y el otro con carga parcialmente negativa [image: ]. En general la diferencia de electronegatividad es menor a 1.7.


  En la formación del cloruro de hidrógeno, el hidrógeno comparte su electrón de valencia con el cloro, de forma que los dos adquieren una configuración estable. Como el cloro es más electronegativo, atrae hacia sí los electrones del enlace con más intensidad, provocando que se formen dipolos en la molécula. En el hidrógeno existe una carga parcial positiva y en el cloro una carga parcial negativa.
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  Diferencia de electronegatividad = 3.0 (Cl) - 2.1 (H) = 0.9


  Las sustancias con este tipo de enlace existen en los tres estados de agregación, generalmente son solubles en disolventes polares, tienen puntos de fusión y ebullición bajos, pero más altos que los de las sustancias no polares.
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    Ejercicio


    2.7 Representar por medio de las estructuras de Lewis, el enlace de las siguientes moléculas:

    a) NH3

    b) CCl4

  


  Enlaces covalentes dobles o triples


  Los átomos pueden a veces compartir más de un par de electrones para lograr la configuración estable de un gas noble. Cuando se comparten dos pares de electrones se llama enlace covalente doble y cuando se comparten tres pares, se conoce como enlace covalente triple. Para las siguientes moléculas se tendría:
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  También se representa como:
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  Enlace covalente coordinado o dativo


  Es la unión de dos átomos por medio de un par de electrones que se comparte, caracterizado porque sólo uno de ellos aporta el par electrónico enlazante y el otro átomo sólo ofrece el espacio (orbital vacío) para acomodarlos.
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  Para indicar el átomo que aporta el par electrónico compartido, se dibuja una flecha en donde su punta va dirigida hacia el átomo que sólo ofrece el espacio para que se acomoden los electrones.
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  Observar que los electrones van del nitrógeno al hidrógeno.


  En una molécula pueden existir varios tipos de enlace, por ejemplo H2SO4 , H3PO4.


  HIDROCARBUROS: ALCANOS, ALQUENOS, ALQUINOS Y AROMÁTICOS


  Carbono


  En estado sólido elemental, el carbono existe en varias formas alotrópicas cristalinas de origen natural o sintético: diamante, grafito y fulerenos, estos últimos tienen estructuras relacionadas con la del grafito; se identificaron por primera vez en el negro de humo, en el año 1985, tienen forma de balón de futbol soccer y las moléculas tiene alrededor de 60 átomos de carbono. Algunos fulerenos prometen tener grandes aplicaciones, por ejemplo el K3C60 es un superconductor.


  El carbono natural se presenta en variedades amorfas como: antracita, hulla, lignito y turba. No existe un organismo vivo que no conteng compuestos del carbono, es por eso que se les llama compuestos orgánicos, cuyo estudaio comprende toda una rama de la química. Al átomo de carbono, situado en el grupo 14 (antes IV A), período 2 de la Tabla Periódica, de número atómico 6 y número de masa 12, le corresponde la siguiente configuración electrónica en el estado basal o fundamental (estado en que los electrones del átomo ocupan los niveles de más baja energía): 1s2, 2s2, 2p2 (modelo de la mecánica cuántica).


  Si se aplica el principio de la máxima multiplicidad de Hund a la configuración electrónica del carbono, se tiene: 1s2 2s2 2px1 2py1 2pz . En esta configuración el átomo de carbono posee cuatro electrones de valencia, de los cuales dos se encuentran ya apareados 2s2 y exclusivamente los dos orbitales 2px y 2py medio llenos, parecen estar disponibles para enlazarse. En este sentido, se esperaría que el carbono sólo pudiera formar dos enlaces y tener valencia de 2, lo que de manera excepcional se presenta en el monóxido de carbono. Las propiedades químicas de un elemento dependen de la configuración electrónica de su capa externa.


  Experimentalmente se ha encontrado que el carbono casi siempre presenta valencia de 4, por ejemplo, cuando reacciona con hidrógeno y se produce metano o gas natural ,CH4,. Este hecho provocó la necesidad de encontrar un modelo para explicar ese comportamiento: la hibridación.


  El átomo de carbono forma cuatro enlaces porque tiene cuatro electrones, resultado de la promoción de un electrón del orbital 2s hacia el orbital superior 2pz vacío.
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  Esta promoción del electrón 2s al orbital 2pz, no explica totalmente el comportamiento usual del átomo de carbono al enlazarse con otros cuatro átomos, ya que en el metano los ángulos de enlace son de 109°y no de 90°. Con el objeto de conseguir lo anterior , los orbitales del carbono (2s12px12py12pz1) se hibridarán o mezclarán.
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    Figura 2.7 Forma de representar la capa externa del carbono
  


  



  La figura anterior representa a los orbitales atómicos de la capa externa del carbono, se observa que el núcleo de dicho elemento está rodeado por un orbital 2s esférico y tres orbitales 2p (x, y, z), cuyos ángulos entre sí son de 90 grados y cada uno de estos cuatro orbitales (uno 2s y tres 2p) posee un electrón después de la promoción de uno de los electrones 2s. Se expresa con la siguiente configuración (b): 1s2 2s1 2px1 2py1 2pz1 .


  Hibridación del átomo de carbono. Tipos de enlace carbono-carbono.

  Estructura y modelos


  
    
      	
        ¿En qué consiste la hibridación?

        ¿Para qué se hibridan los orbitales en el átomo?

        ¿Cómo se forma un enlace sigma y un enlace pi?

        ¿Siempre están presentes cuatro valencias en el carbono, independientemente de la clase de compuesto?

      
    

  


  La hibridación en el átomo de carbono, es un modelo que explica la combinación de orbitales “s” y “p”, los cuales al mezclarse producen orbitales híbridos y enlaces más fuertes con una orientación definida. Estos orbitales híbridos ayudan a predecir y entender tanto la geometría de la estructura de una molécula como el comportamiento químico de los compuestos del carbono.


  La hibridación es sólo un modelo, una forma teórica de describir a los enlaces necesarios para la construcción de una estructura molecular dada. La hibridación es una interpretación de la forma molecular, pero esta forma no es consecuencia de la hibridación.


  Orbitales moleculares


  El traslape de orbitales atómicos o híbridos (cada uno con un electrón) da lugar a un orbital molecular.


  Se consideran dos tipos de orbital molecular:


  a) orbital molecular enlace sigma ([image: ]): es el resultado del traslape frontal de orbitales



  atómicos para formar un orbital molecular. Ejemplos: en el H2 se traslapan dos orbitales

  atómicos "s"; en el Cl2 dos orbitales "p" y en el HCl un orbital "s" y un orbital "p".
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  b) orbital molecular enlace pi ([image: ]): está formado por el traslape de orbitales "p"; paralelos de



  dos átomos vecinos para formar un orbital molecular, que se representa de la siguiente

  forma.
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  Tipos de enlace Carbono-Carbono


  El átomo de carbono presenta valencia de cuatro, para ello utiliza enlaces covalentes:


  a) enlace sencillo (un par de electrones compartidos) cuando se une a otros cuatro átomos, a través de uniones sigma.


  b) enlaces dobles (dos pares de electrones compartidos) cuando se une a otros tres átomos, con uno de ellos forma dos uniones, una sigma y una pi.


  c) enlaces triples (tres pares de electrones compartidos) cuando se une a otros dos átomos, con uno de ellos forma una unión sigma y dos uniones pi.


  La cantidad de energía requerida para romper un enlace covalente (se mide en kJ/mol) es mayor si hay triple enlace, menor si es doble y mucho menor si hay enlace sencillo entre carbono y carbono.


  Hibridación sp3


  La hibridación sp3 se produce cuando un orbital s y tres orbitales p se mezclan formando cuatro orbitales híbridos equivalentes, denominados sp3 que forman entre sí ángulos de 109.5 grados dirigidos hacia los vértices de un tetraedro regular. Así, se dice que su geometría es tetraédrica y esto sucede, por ejemplo, cuando se forma el metano, CH4, molécula que ilustra este comportamiento del carbono.


  La hibridación sp3 se presenta cuando el átomo de carbono se combina con otros cuatro átomos formando enlaces covalentes sencillos.
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  En la figura 2.8 se representa al carbono:a) sin hibridar; b)hibridado; c) enlazado al hidrógeno
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    Figura 2.8 Hibridación y formación de enlaces en el metano
  


  La combinación química entre carbono e hidrógeno para producir metano, se puede representar con el siguiente diagrama:
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  En el diagrama se observa que un electrón desapareado ocupa cada uno de los orbitales híbridos sp3 del carbono y cada uno de esos cuatro electrones puede formar un par enlazante con un electrón del orbital 1s del hidrógeno. Así, los orbitales traslapados de ambos elementos forman cuatro enlaces llamados sigma ([image: ]). Debido a que los orbitales híbridos se dirigen hacia los vértices de un tetraedro, también lo hacen los enlaces sigma que forman. Estos enlaces son idénticos porque están formados por la misma mezcla de orbitales atómicos (cuatro orbitales sp3 del carbono con los correspondientes orbitales s de los cuatro hidrógenos en el metano)


  Esta distribución de energía electrónica da como resultado que el átomo de carbono presente cuatro espacios equivalentes, para formar enlaces a través de pares de electrones con otros cuatro átomos diferentes.
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    Figura 2.9 Diferentes formas de representar la molécula de metano
  


  Hibridación sp2


  La hibridación sp2 se produce cuando el orbital s y dos orbitales p se mezclan para formar tres nuevos orbitales híbridos denominados sp2, los cuales se dirigen en el espacio hacia los vértices de un triángulo equilátero y su ángulo de enlace es de 120°. Se presenta en el interior del átomo de carbono cuando éste sólo se combina con otros tres átomos, formando una doble ligadura entre carbono y carbono. (una sigma y otra pi).


  El arreglo geométrico que permite que tres átomos unidos a un átomo de carbono central, estén tan separados uno de otro como sea posible, es triangular o trigonal.


  La configuración electrónica propia del carbono, no permitiría una disposición trigonal porque los tres orbitales pson perpendiculares entre sí (90°), por lo tanto para crear una geometría congruente con la forma triangular, es necesario hibridar sólo tres de los cuatro orbitales (un orbital s y dos orbitales p) de la capa externa del carbono ya que sólo deben distribuirse en el espacio tres átomos enlazados.
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    Figura 2.10 Capa exterior del carbono:(a) sin hibridar, (b) hibridado. En la hibridación sp2 del átomo de carbono

    queda un orbital pz sin hibridar con orientación perpendicular al plano de los híbridos.
  


  El hidrocarburo denominado eteno (CH2=CH2) sirve como ejemplo de hibridación sp2 en el átomo de carbono. En éste se observa que en cada carbono queda un orbital (pz) sin hibridar. Al unir los dos carbonos hibridados se forma un enlace sigma ([image: ]) entre ellos por el traslape de dos orbitales híbridos (sp2). Ambos carbonos tienen orbitales p no hibridados, los cuales se traslapan por arriba y por abajo del enlace sigma ([image: ]) para formar un orbital molecular pi ([image: ]). Esto produce una doble ligadura con un enlace sigma ([image: ]) y otro enlace pi ([image: ]) entre carbono y carbono. Los dos orbitales hibridos restantes sp2 de cada carbono se traslapan con el correspondiente orbital sde hidrógeno, formando en la molécula de eteno otros dos enlaces sigma ([image: ]). Lo anterior se expresa en el siguiente diagrama.
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    Figura 2.11 Eteno mostrando traslape de orbitales
  


  



  Otras formas de representar al eteno:
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  En el eteno los dos carbonos y los cuatro hidrógenos se encuentran en un solo plano. Observar que cualquiera de los dos carbonos se une sólo a otros tres átomos.
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  Hibridación sp


  La hibridación sp se produce al combinar un orbital scon un orbital p formándose dos orbitales híbridos denominados sp orientados en una geometría lineal y con ángulo de 180°.

  La hibridación sp se presenta cuando el átomo de carbono sólo se ha combinado con otros dos átomos y forma una triple ligadura entre carbono y carbono (dos ligaduras pi y una ligadura sigma).


  Se mezclan el orbital 2s y el orbital 2px de cada carbono para formar dos orbitales híbridos sp, quedando los orbitales py y pz sin hibridar .
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  La molécula que ilustra la hibridación sp en el átomo de carbono es el etino o acetileno.

  H-C=C-H. Los dos átomos de hidrógeno enlazados a dos átomos de carbono con hibridación sp , se encuentran a una distancia máxima uno de otro. Sus ángulos de enlace son de 180°, la molécula es lineal:
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  En el acetileno, los dos carbonos se unen mediante el traslape de sus orbitales híbridos sp-sp formando un enlace sigma ([image: ]). Cada hidrógeno (de orbital s) se conecta con cada carbono (de orbital híbrido sp) formando también un enlace sigma ([image: ]) y los orbitales py y pz no hibridados se traslapan para formar dos enlaces pi ([image: ]). Esto se ilustra con el siguiente diagrama.
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  En la tabla 2.3 se muestran algunas características de las hibridaciones mencionadas.
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    Tabla 2.3 Algunas características de la hibridación sp3, sp2 y sp
  


  Hidrocarburos


  Los hidrocarburos son moléculas del petróleo, constituidas sólo por carbono e hidrógeno y son los compuestos orgánicos más sencillos que se conocen. Debido a la propiedad del átomo de carbono de concatenarse, puede formar cadenas abiertas o cerradas que a su vez pueden ser lineales o ramificadas (arborescentes). Para su estudio los hidrocarburos se clasifican con base en el número de enlaces covalentes sencillos o múltiples entre dos átomos de carbono vecinos.
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    Tabla 2.4 Clasificación de los Hidrocarburos
  


  Hidrocarburo saturado: Compuesto de enlace sencillo carbono-carbono


  H3C-CH2-CH2-CH3


  Hidrocarburo insaturado (no saturado): Compuesto con doble o triple enlace carbono- carbono
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  Hidrocarburo lineal: Es aquel compuesto que no tiene ramificación.
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  Hidrocarburo ramificado: Cadena de carbonos con arborescencia o ramificación:
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  Hidrocarburo aromático: compuesto cíclico y sus derivados, con tres dobles ligaduras alternadas, representados por benceno C6HC6
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  Los principales usos de los hidrocarburos que se obtienen por destilación fraccionada del petróleo son como: materia prima para la petroquímica y combustibles.


  Tipos de fórmulas para los compuestos del carbono:


  a) Fórmula condensada: es aquella en la que no se muestran enlaces (guiones) y todos los átomos de hidrógeno que le corresponden a cada carbono en particular, se escriben después de él. Ejemplo: propano CH3CH2CH3

  b) Fórmula semidesarrollada: indica los enlaces entre carbono y carbono. Ejemplo: propano CH3 - CH2- CH3

  c) Fórmula estructural o desarrollada: ésta indica la disposición de los enlaces (guiones) que rodean a cada átomo y como están unidos uno con otro. Ejemplo: etano:
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  d) Fórmula de punto-electrón (Lewis): ella muestra los electrones de valencia. Ejemplo: etano
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  e) Fórmula de línea de enlace o lineoangular: en ella, cada intersección de dos o más líneas y su extremo, representa a un átomo de carbono a menos que se escriba otro átomo diferente. Ejemplos:
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  f)fórmula molecular: es la que proporciona el número de cada clase de átomos en un compuesto. Ejemplos: etano C2H6, eteno C2H4, etino C2H2.



  Los compuestos orgánicos se pueden clasificar en grupos llamados series, de tal modo que los que reaccionan igual se colocan juntos.


  Reglas de nomenclatura IUPAC. Isomería. Propiedades físicas dehidrocarburos


  A principios del siglo XX, la Unión Internacional de Química Pura y Aplicada (IUPAC) desarrolló un sistema de nomenclatura que relaciona los nombres de los compuestos con su estructura molecular. La nomenclatura IUPAC de los alcanos es la base para la escritura y lectura de los compuestos orgánicos.


  Alcanos


  Fórmula general Cn H2n + 2 n= número de átomos de carbono


  Los alcanos son hidrocarburos saturados, en los que cada miembro difiere del inmediato superior o inferior por un grupo metileno -CH2- por lo que se conoce a este grupo de compuestos, como serie homóloga, caracterizada porque sus integrantes presentan propiedades químicas y físicas similares. Esto permite estudiar las propiedades de una cierta clase homóloga con miembros representativos de la serie y no a cada uno de los compuestos aisladamente. Además, se puede predecir la conducta de los compuestos orgánicos que forman la serie. Los enlaces entre sus átomos de carbono son sencillos, por lo que los alcanos son compuestos saturados. El miembro más sencillo es el metano.


  Los alcanos son relativamente inertes y presentan poca afinidad con la mayoría de los reactivos químicos, debido a que tienen enlaces sencillos, covalentes y muy poco polares por lo que también se les llama parafinas.


  Reglas de nomenclatura para los hidrocarburos saturados acíclicos


  Alcanos no ramificados o lineales


  Los primeros cuatro términos reciben nombres triviales, contienen 1, 2, 3 y 4 átomos de carbono y sus nombres son: metano, etano, propano y butano respectivamente. A partir del propano cada átomo de carbono central está unido solamente a otros dos carbonos.

  La terminación “ano” indica que todos los enlaces carbono-carbono son sencillos. A partir del alcano de cinco carbonos, los prefijos provienen del numeral griego que corresponde al número de carbonos de la cadena continua o lineal: penta (5), hexa (6), hepta (7), octa (8), nona (9), deca (10).

  En los alcanos lineales únicamente se encuentran carbonos primarios y secundarios. Primario porque sólo se une a otro carbono. Secundario porque se une a dos carbonos. Ejemplo: butano
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  Los carbonos 1 y 4 son primarios. Los carbonos 2 y 3 son secundarios.


  Fórmula general del butano:


  Este alcano tiene 4 carbonos y por lo tanto n = 4, asi que el numero de hidrógenos es igual a 2(4) + 2 =10. Obedece a la fórmula general y su representación molecular es C4H10-.


  La tabla 2.5 muestra el nombre de algunos alcanos de acuerdo al número de carbonos que contienen:
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    Tabla 2.5 Nombre de algunos alcanos
  


  
    Ejercicios


    2.8 Escribir las fórmulas semidesarrolladas para los alcanos de 5 a 12 carbonos

    2.9 Escribir la fórmula desarrollada del pentano.

  


  Isomería


  Los isómeros son compuestos de igual fórmula molecular pero diferentes fórmulas estructurales y diferentes propiedades. Se consideran las siguientes clases de isomería:

  1) Estructural, que a su vez se subdivide en tres isomerías:



  a) de esqueleto o de cadena. Es la que describe la disposición interna delos átomos

  de una molécula, es decir, cómo se unen entre si.

  b) de lugar o posición. Se presenta cuando hay cambio de lugar de la doble o triple

  ligadura en una misma cadena de carbonos. O bien cuando cambia de lugar un átomo

  o grupo de átomos diferentes al carbono, en una misma cadena de carbonos.

  c)funcional. Se presenta cuando los isómeros exhiben variaciones estructurales que los

  definen en clases diferentes de compuestos orgánicos.


  2) Estereoisomería que se subdivide:



  a) geométrica cis-trans. Es aquella en la que cada carbono que participa en un doble

  enlace tiene dos grupos distintos unidos a él.

  b) de conformación

  c) óptica


  Isomería de los alcanos


  Los alcanos muestran isomería de esqueleto o de cadena a partir del butano, el cual presenta dos variaciones estructurales en la posición de sus carbonos: una lineal o continua y otra en la que un carbono se ramifica
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  Observar en el isobutano que el carbono 2 es terciario, porque está enlazado a tres carbonos.
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    Tabla 2.6 Propiedades físicas para los isómeros del C4H10,
  


  A mayor número de carbonos, mayor será el número de isómeros; por ejemplo al pentano le corresponden tres isómeros (C5H12); al C10le corresponden 75 isómeros; al C20 le corresponde 366,319 isómeros.
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  En síntesis los átomos de carbono pueden ser primarios, secundarios, terciarios y cuaternarios.


  El prefijo iso, se aplica cuando un grupo metilo (CH3-) se ha insertado en el carbono 2 de la cadena de carbonos más larga.


  El prefijo neo, se aplica cuando en el carbono 2 de la cadena más larga de carbonos están insertados 2 grupos metilo, es decir, el carbono 2 es cuaternario.


  Un ejemplo de isomería de lugar se presenta en los compuestos llamados fluoruro de propilo y fluoruro de isopropilo (alcanos monohalogenados), a los cuales les corresponde la misma fórmula molecular: C3H7F
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    Ejercicios


    2.10 Encerrar con un círculo los carbonos secundarios presentes en el siguiente compuesto
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  Grupos alquilo


  Son grupos que se forman por eliminación de un átomo de hidrógeno en un hidrocarburo. Su nombre deriva del nombre del hidrocarburo, sustituyendo la terminación “ano” (de alcano) por “il” o “ilo” (si la palabra es terminal) y se relaciona con el número total de carbonos.
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    Tabla 2.7 Grupos alquilo
  


  En estos grupos alquilo, el guión que aparece libre representa el enlace mediante el cual el grupo alquilo se puede unir a otro grupo. Un grupo alquilo puede representarse con la mayúscula R.


  Reglas de nomenclatura para alcanos ramificados


  1.-Localizar la cadena de carbonos más larga


  2.-Numerar los átomos de carbono de la cadena, empezando por el extremo más cercano a una ramificación.
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  Observar que no necesariamente la cadena lineal más larga de carbonos es horizontal y en este caso corresponde a un tetradecano.


  3.- Identificar los grupos alquilo sustituyentes, así como el número de carbono que les corresponde dentro de la cadena mas larga del compuesto.
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  Se observa que no necesariamente la cadena lineal más larga de carbonos es recta y corresponde a un tetradecano.


  



  En el carbono 4 hay un radical etilo. En los carbonos 2, 8, 12 hay radicales metilo.

  4.-Ordenar alfabéticamente a los sustituyentes: etilo, metilo

  5.- Cuando hay varios grupos alquilo iguales, anteponer un prefijo numérico que indique las veces que están presentes: di, tri, tetra, etc. y ordenar alfabéticamente. Los prefijos sec-, ter-, di, tri, tetra, etc., no se consideran en el orden alfabético, pero los prefijos iso y neo, sí.

  6.-Por último, nombrar a la cadena más larga. El hidrocarburo ramificado se llama: 4-etil- 2,8,12-trimetiltetradecano.
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  Cicloalcanos


  Fórmula general CnH2n


  Son hidrocarburos saturados de cadena de carbonos cerrada y pueden tener ramificaciones. Tienen dos hidrógenos menos y un enlace menos que el alcano de igual número de carbonos. El más sencillo consta de tres carbonos, es el ciclopropano (C3H6). Presentan isomería estructural o de cadena a partir de C4H8.

  Ejemplos de cicloalcanos corregir tamaño y tipo de letra de: ciclopropano y ciclobutano
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  Las formas geométricas anteriores son una manera de simplificar la representación de las moléculas. Las intersecciones y extremos de las líneas son átomos de carbono con sus respectivos hidrógenos, a menos que se especifique otra cosa.


  Ejemplos de cicloalcanos ramificados
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  En el primer ejemplo, el ciclooctano es la base del nombre y se numera siguiendo el orden alfabético de los substituyentes; así el numero 1 corresponde al carbono donde se inserta el butilo. La numeración toma el sentido contrario a las manecillas del reloj por la cercanía con el segundo substituyente, el isopropilo (ya que entre los dos substituyentes debe haber la numeración mas cercana, es decir de 1 a 4 y no de 1 a 6).


  Los ciclo alcanos presentan isomería funcional con los alquenos.

  Ejemplo: el hidrocarburo C4H8 corresponde a dos cicloalcanos y tres alquenos:


  [image: ]


  Un mismo grupo funcional proporciona a diferentes compuestos, propiedades químicas semejantes.


  Los cicloalcanos pueden presentar isomería geométrica (cis y trans).


  En este tipo de estereoisomería, el átomo o grupo de átomos, exhiben orientaciones diferentes alrededor de un doble enlace o anillo, pero siempre conectados a los mismos carbonos. Ejemplo:
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  Isómeros cis, son aquellos en los que el átomo o grupo de átomos están en un mismo lado o plano del anillo o del doble enlace, pero conectados entre sí.

  Isómeros trans son aquellos en los que el átomo o grupo de átomos están en lados opuestos del anillo o del doble enlace, pero conectados entre sí.
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    Tabla 2.8 Algunas propiedades físicas alcanos
  


  Observar que a mayor número de átomos de carbono, mayor punto de fusión y de ebullición, debido a que al existir mayor área molecular expuesta, se incrementan las fuerzas de atracción entre las moléculas. En isómeros estructurales se presentan diferencias en los puntos de ebullición y de fusión. A medida que se ramifica el hidrocarburo, se debilitan sus fuerzas intermoleculares, como se observa en la siguiente tabla.
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    Tabla 2.9 Algunas propiedades de isómeros de alcanos
  


  



  Solubilidad y densidad en alcanos


  Los alcanos son insolubles en agua debido a que ésta es un disolvente polar y los alcanos son no polares. Los alcanos líquidos y sólidos son menos densos que el agua y flotan en ella.


  Alquenos

  Fórmula general Cn H2n


  Son hidrocarburos no saturados que presentan por lo menos un doble enlace carbono-carbono en la cadena continua. Ejemplo: eteno (o etileno) CH2=CH2

  Alquinos

  Fórmula general Cn H2n-2

  Son hidrocarburos no saturados que presentan por lo menos un triple enlace carbono- carbono en la cadena continua. Ejemplo: etino (o acetileno)[image: ].

  Reglas de nomenclatura IUPAC para alquenos y alquinos


  1) Identificar la cadena mas larga de átomos de carbono que incluya las dobles o triples ligaduras.

  2) Numerar la cadena asignando el número uno al extremo más cercano a la doble o triple ligadura, indicando la posición de éstas mediante el número más pequeño que les corresponde a los carbonos adyacentes o vecinos que forman doble o triple enlace.

  Ejemplo
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  3) Localizar y nombrar por orden alfabético las ramificaciones unidas a la cadena mas larga de átomos de carbono y asignarles el número del carbono al que están enlazadas.
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  4) Escribir el nombre correspondiente a la cadena mas larga de átomos de carbono que ha incluido doble o triple enlace, los que se identifican con los sufijos “eno” o “ino” respectivamente.
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  El nombre del siguiente compuesto
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  5) Utilizar los prefijos di, tri, tetra, etc, antes de - eno o - ino cuando existan mas de un doble o triple enlace.


  Ejemplo
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  6) Los grupos arborescentes unidos a la cadena mayor se nombran por orden alfabético y se identifican con el número del carbono al que están enlazados.


  7) Finalmente se escribe el nombre correspondiente a la cadena más larga de átomos de carbono que ha incluido doble o triple enlace.
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  Isomería de alquenos y alquinos


  Los alquenos y alquinos presentan isomería de cadena o esqueleto, de posición o de lugar y funcional.

  a) isomería de cadena del C10H20 (deceno)
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  b) isomería de lugar de C4H6(butino)
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  c) isomería funcional de C4H6
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  -Los alquinos, cicloalquenos y dienos son isómeros funcionales.

  -Un alqueno puede presentar isomería geométrica cis-trans, siempre y cuando cada carbono que participa en el doble enlace tenga dos grupos distintos unidos a él. Por ejemplo en el 2-buteno
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  -Los alquinos no presentan isomería geométrica.


  



  
    Ejercicio


    2.14 Encontrar los isómeros funcionales de C5 H8

    2.15 Escribir los isómeros de cadena para C5 H10

    2.16 Indicar si el 1-buteno presenta isomería geométrica cis-trans

  


  



  Propiedades físicas de hidrocarburos alcanos, alquenos y alquinos.


  1)Estado físico.


  Alcanos: de C1 a C4 son gases; de C5 a C17 son líquidos; de C18 en adelante son sólidos.

  Alquenos: de etileno a 1 - buteno son gases pero cis y trans - 2 - buteno e isobutileno son líquidos; de 1 - penteno a 1 - deceno son líquidos.

  Alquinos: de C2 a C4 son gases; de C5 a C15 son líquidos; de C16 en adelante son sólidos


  2)Polaridad.


  Se considera a los alcanos prácticamente no-polares y a los alquenos y alquinos muy débilmente polares.


  3)Solubilidad.


  Son insolubles en agua pero solubles en disolventes no-polares o de baja polaridad tales como benceno, eter, cloroformo o tetracloruro de carbono.


  4) Densidad.


  Son menos densos que el agua.


  5)Puntos de ebullición y de fusión


  Aumentan al aumentar su peso molecular y en sus isómeros el más ramificado posee el menor punto de ebullición. Los alquenos presentan puntos de fusión más bajos que los alcanos de igual número de carbonos.


  



  
    Ejercicio


    2.17 Indicar para cada par de compuestos el que presenta mayor punto de ebullición:


    a) Isohexano comparado con hexano

    b) Butano comparado con pentano

    c) Pentano comparado con neopentano

  


  



  Hidrocarburos Aromáticos (Arenos)


  La investigación de compuestos orgánicos a partir de sustancias aromáticas (siglo XIX) comprobó que todos los miembros de esta clase de hidrocarburos, guardaban estructuralmente relación con el benceno. Fue aislado por Michael Faraday en 1825. Es constituyente del alquitrán y Kekulé en 1865 propuso dos estructuras en equilibrio dinámico para el benceno.


  [image: ]


  Como se observa la molécula del benceno presenta tres dobles ligaduras alternadas, por lo que presenta el fenómeno llamado resonancia, el cual se define como el movimiento de electrones en las zonas de instauración (enlaces pi). Este fenómeno le confiere gran estabilidad al anillo bencénico. Su representación es la siguiente.
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  Otros hidrocarburos aromáticos son: naftaleno, antraceno, fenantreno, etc


  Nomenclatura de los derivados monosustituídos del benceno


  Muchos compuestos aromáticos tienen nombres comunes, como: tolueno, anilina, fenol, anisol, etc.


  Si en el benceno se encuentra un solo sustituyente, a este se le nombra primero y finalmente se utiliza la palabra benceno (nomenclatura derivada del benceno).
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  Un grupo aromático se puede simplificar representándolo por medio de las letras -Ar que significa grupo arilo.


  



  Nomenclatura de benceno disustituído


  Cuando dos sustituyentes están enlazados al núcleo bencénico hay tres estructuras isoméricas posibles y se designan con los prefijos orto (o), meta (m) y para (p) y ocupan en el anillo las posiciones 1,2; 1,3 y 1,4 respectivamente. Los dos sustituyentes pueden ser iguales o diferentes.


  La numeración depende de la cercanía entre las ramificaciones y deben tener los números más pequeños entre sí.
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  Cuando dos sustituyentes son distintos, se nombran por orden alfabético. Si el compuesto es un derivado de un benceno monosustituído de nombre común, éste se tomará como base. Ejemplos
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  Si hay más de dos grupos en un anillo bencénico se deben numerar sus posiciones y nombrar por orden alfabético. Ya no se usan los prefijos orto, meta o para.
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  Cuando al benceno C6H6 se le ha eliminado un hidrógeno queda el grupo -C6H5 al que se le denomina fenil o fenilo.


  El grupo fenil, puede estar como sustituyente en una cadena larga de carbonos mayor al número de átomo de carbono del anillo bencénico. Ejemplo:
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    Ejercicio


    2.18 Escribir la fórmula de los siguientes compuestos:

    a) clorobenceno b) parametilfenol

  


  



  Propiedades Físicas de Hidrocarburos Aromáticos


  Son insolubles en agua, pero solubles en disolventes orgánicos. Sus puntos de ebullición son ligeramente superiores a los de los alcanos de igual numero de carbonos. Por ejemplo el hexano hierve a 69°C, mientras que el benceno hierve a 80°C; ambos compuestos tienen 6 carbonos. La estructura planar y la densidad de electrones deslocalizados en el hidrocarburo aromático aumentan las fuerzas que actúan entre las moléculas, la consecuencia es un punto de ebullición mayor. El punto de fusión del benceno (5.5°C) es más elevado que el de hexano (-95°C). Los hidrocarburos aromáticos son muy inflamables. El benceno es tóxico cuando ingresa en el organismo; su inhalación prolongada disminuye la producción de glóbulos rojos y blancos en la sangre, pudiendo llegar a causar la muerte. Otro derivado monosustituído del benceno llamado nitrobenceno (C6H5NO2) tiene un efecto fisiológico perjudicial sobre los glóbulos rojos y sobre el hígado, por lo que hay que evitar inhalar sus vapores. Algunos hidrocarburos aromáticos son cancerígenos.


  



  GRUPOS FUNCIONALES


  Grupo funcional se refiere a un átomo o grupo de átomos característico (s) de la molécula que determina el nombre y la reactividad química de los compuestos que integran una determinada familia química.


  Alcoholes


  Su grupo funcional se denomina oxhidrilo o hidroxilo (OH).En general se representa como R - O - H. La R representa a un radical alquilo de cadena abierta o cerrada y el oxhidrilo es el grupo funcional que determina las características de la familia.


  Se considera que un alcohol se deriva del agua y el grupo alquilo R sustituye a uno de los átomos de hidrogeno de la molécula del agua.


  
    [image: ]
  


  Diversos compuestos importantes del organismo tienen grupos hidroxilo, ejemplos de ellos son el colesterol, la glucosa y el glicerol.

  El alcohol puede contener uno o más grupos funcionales OH, pero colocados en diferentes carbonos. Los alcoholes pueden ser primarios si el grupo hidroxilo está enlazado a un carbono primario; alcohol secundario si el hidroxilo está enlazado a un carbono secundario; alcohol terciario si el hidroxilo está enlazado a un carbono terciario. Ejemplos:


  
    [image: ]
  


  Reglas de nomenclatura en el sistema IUPAC:


  1.- Seleccionar la cadena continua más larga de carbonos que contenga la función hidroxilo y numerarla empezando por el extremo mas cercano alhidroxilo.

  2.-Indicar en orden alfabético a los grupos substituyentes con el número que le corresponda dentro de la cadena continua de carbonos.

  3.-Nombrar la cadena principal, cambiando la terminación “o” del alcano por “ol”, anteponiendo el número del carbono en el que se inserta la funciónhidroxilo. Si hay 2 o más hidroxilos se anteponen los prefijos di, tri, etc, a la terminación “ol”, mencionando sus posiciones.

  En la nomenclatura trivial se antepone la palabra alcohol al nombre del radical alquilo, seguida de la terminación “ico”. Por ejemplo alcohol etílico (CH3- CH2 - OH); alcohol pentílico o amílico (CH3 - CH2- CH2 - CH2 - CH - OH).
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    Tabla 2.10 Ejemplos de algunos alcoholes
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  Propiedades físicas


  Los alcoholes alifáticos lineales hasta con 11 átomos de carbono son líquidos a temperatura ambiente, de 12 o más carbonos son sólidos. Su densidad es menor que la del agua. Son insolubles en agua, a excepción de los alcoholes: metílico, etílico, propílico, terbutílico y neoamílico; los alcoholes butílico y amílico son muy poco solubles en agua.


  Los puntos de ebullición de los alcoholes son más elevados que los de los hidrocarburos de igual número de carbonos debido a los puentes de hidrógeno que forman entre sí los alcoholes.


  Usos y acción fisiológica


  El metanol inhalado, ingerido o absorbido por la piel es altamente tóxico y puede causar desde ceguera hasta la muerte.

  El etanol es hipnótico, inhibe los centros nerviosos superiores, produciendo un cuadro de falsa estimulación. Se emplea como constituyente de bebidas alcohólicas, disolvente en perfumes, barnices y en algunos medicamentos como la tintura de yodo.

  Los alcoholes son ampliamente utilizados en síntesis orgánica.


  Éteres


  Son derivados de un alcohol en el cual el hidrógeno del grupo hidroxilo ha sido sustituido por un grupo alquilo o arilo (R - O - R o Ar - O - Ar). También se consideran derivados orgánicos del agua (H-O-H) en la cual ambos hidrógenos han sido sustituidos por grupos alquilo o arilo.


  El grupo funcional de los éteres es R- O- R’


  Los éteres son isómeros funcionales de los alcoholes que contienen el mismo número de carbonos.


  Nomenclatura


  1.- En el sistema de la IUPAC se denominan alcoxialcanos. El grupo alquílico mas pequeño se nombra como grupo alcóxido que está unido a la cadena del alcano principal y se representa así: R - O -; o bien se nombra por orden alfabético a los dos grupos alquilo o arilo unidos al átomo de oxígeno, precedidos de la palabra éter. Cuando los grupos son idénticos, puede usarse el prefijo di.

  Algunos éteres tienen nombres comunes, como por ejemplo al metoxibenceno se le llama anisol.
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  Propiedades físicas


  Los éteres presentan puntos de ebullición menores a los de los alcoholes del mismo peso molecular, por que no hay átomos de hidrógeno enlazados con el átomo de oxígeno que formen puentes de hidrógeno. Son menos solubles en agua que los alcoholes del mismo peso molecular, pero más solubles que los alcanos. Los éteres de grandes cadenas, son insolubles en agua.


  Usos


  El dietiléter en particular, se emplea como anestésico en veterinaria; como disolvente, ya que por su bajo punto de ebullición, se puede separar fácilmente de los solutos. Los éteres son muy inflamables por lo que deben manejarse con precaución.


  Aldehídos y Cetonas


  Son compuestos que contienen al grupo carbonilo [image: ]


  Sí el carbono del carbonilo va unido a un hidrógeno, se trata de un aldehído [image: ]

  Sí el carbono del carbonilo está enlazado con átomos de carbono pertenecientes ya sea a un grupo alquilo [image: ] o arilo [image: ], el compuesto será una cetona.

  Existen cetonas cíclicas en las cuales el carbonilo forma parte del anillo. No hay aldehidos cíclicos.


  Nomenclatura


  1) En el sistema IUPAC, las terminaciones son: para aldehidos “al” y para cetonas “ona”.

  Por ejemplo, de propano: ropanal y propanona

  2) En los aldehidos el grupo -CHO aparece siempre en un extremo de la cadena hidrocarbonada y el carbono queda indicado por el número uno.

  Por ejemplo:[image: ] propanal

  3) En las cetonas el grupo carbonilo ([image: ]) puede estar en posiciones diversas en una cadena carbonada y su posición debe indicarse con el número más bajo posible en relación al inicio de la cadena. Por ejemplo:
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  4)Si en la cadena continua hubiera otros sustituyentes, quedarán indicados por su nombre y por el número correspondiente en dicha cadena hidrocarbonada.
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  En la nomenclatura trivial los aldehídos suelen denominarse como derivados del ácido correspondiente que pueden producir cuando se oxidan; la terminación “ico” del ácido se sustituye por la palabra “aldehido”. Ejemplos
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  En las cetonas se indica la posición del grupo carbonilo con el número que le corresponde en la cadena hidrocarbonada, con el sufijo que indica el número de carbonos y la terminación “ona”; o también se enuncian en orden alfabético los grupos alquilo o arilo que acompañan al grupo carbonilo, seguidos de la palabra cetona.
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  Propiedades Físicas


  La polaridad de los grupos carbonilo de aldehidos y cetonas sugiere que sus puntos de ebullición sean superiores a los de los compuestos orgánicos no polares, como por ejemplo alcanos y éteres. Los puntos de ebullición de aldehídos y cetonas son inferiores a los de los alcoholes correspondientes


  Usos


  La mayoría de los compuestos carbonílicos, se usan como intermediarios industriales. El formaldehído se emplea como germicida, conservador de muestras biológicas y en la fabricación de materiales aislantes como la baquelita..La vainillina se utiliza en perfumería y en la preparación de saborizantes. El benzaldehído se emplea como antiséptico. Las cetonas se emplean como disolventes de resinas y pigmentos.


  Aminas


  Son derivados orgánicos formados por la sustitución de uno, dos o tres hidrógenos del amoniaco (NH3) por grupos alquilo o arilo. Su representación general es R- NH2 o Ar - NH2. Son bases de Lewis que pueden compartir un par de electrones con los ácidos de Lewis formando sales de amonio (NH4+), en las cuales el elemento nitrógeno es cuaternario. Las sales de amina son típicamente iónicas.


  Las aminas de acuerdo con el número de grupos enlazados al nitrógeno, se clasifican en primarias(R-NH2), secundarias [image: ] y terciarias [image: ].


  Nomenclatura


  En el sistema IUPAC se consideran aminoalcanos. Se nombran en orden alfabético los grupos enlazados al átomo de nitrógeno añadiendo el sufijo amina.
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    Ejercicio


    2.25 Para la fórmula C4H11N existen 4 aminas primarias, 2 aminas secundarias y 1 terciaria.

    Dibujar las estructuras de las 7 aminas y anotar el nombre de cada una

  


  Propiedades físicas


  Con menos de seis carbonos, las aminas son gases solubles en agua. Las disoluciones acuosas de aminas son alcalinas. Las volátiles tienen olor semejante al del pescado en mal estado. Las aminas de mas de seis carbonos son insolubles en agua pero solubles en disolventes orgánicos; el olor desagradable se reduce al disminuir la volatilidad.


  Usos


  Las aminas se utilizan ampliamente en la industria farmacéutica, por ejemplo, anfetaminas y fenilefrinas, que se usan para reducir la congestión respiratoria. La epinefrina se emplea en medicamentos para combatir: catarro, fiebre del heno y asma; el ácido p-aminobenzoico se emplea en la industria de los protectores solares. La anilina ha desempeñado un papel básico en la industria de los colorantes y de los medicamentos.


  Ácidos Carboxílicos


  Son compuestos que contienen uno o más grupos carboxilo (-COOH) en la molécula.

  En general se representan como R---------- C----- OH o (R-COOH).


  Los ácidos orgánicos tienen derivados importantes como: ésteres, haluros de ácido, anhídridos de ácido y amidas.


  Nomenclatura


  1) En el sistema IUPAC se principia con la palabra ácido y se termina con el sufijo “ico”, unido al nombre original del hidrocarburo, tomando en cuenta el numero de carbonos de la cadena mayor. El carbono del grupo carboxilo recibe el número uno


  2) Los ácidos también presentan nombres comunes: ácido fórmico; ácido acético; ácido propiónico; ácido butírico; ácido valérico, etc., como se muestra en la siguiente tabla.
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    Tabla 2.11 Ácidos monocarboxílicos
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  Cuando se utilizan nombres comunes para los ácidos, los sustituyentes de la cadena continua de carbonos se numeran con letras griegas, en donde el carbono alfa será el número dos.
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  Propiedades físicas de los ácidos carboxílicos


  El grupo carboxilo contiene 2 enlaces polares -O-H y -C=O, por lo que diversos átomos de hidrógeno de distintas moléculas del ácido carboxílico forman puentes con el oxígeno; esto es motivo para que sus puntos de fusión y ebullición sean altos
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  Los 2 primeros ácidos alifaticos (metanóico y etanóico) son miscibles en agua en todas proporciones; la solubilidad disminuye a medida que aumentan los átomos de carbono y apartir de ácido octanoico son insolubles en el agua.


  Usos


  Las sales de sodio y potasio de los ácidos carboxílicos de alto peso molecular, se emplean como detergentes; las sales de zinc y aluminio como lubricantes. El acetato de aluminio se usa en la fabricación de desodorantes. El acetato cúprico se usa en insecticidas.

  Los ácidos carboxílicos están ampliamente distribuidos en la naturaleza, especialmente en los alimentos. Son ejemplos de ácidos orgánicos naturales: el ácido oxálico en frutas y verduras; el ácido acético en el vinagre; el ácido cítrico en naranja, limón, etc; los aminoácidos en las proteínas y los ácidos grasos en los lípidos.


  Derivados de ácido carboxílico


  Los derivados de ácido se originan por cambios químicos ya sea por sustituciones en el grupo carboxilo o por sustituciones en la cadena de alquilo. Las estructuras de los ésteres, halogenuros de acilo (o de ácido), anhídridos y amidas, son similares ya que todos estos compuestos se pueden obtener a partir de ácidos carboxílicos.


  Fórmulas generales mejorar las siguientes fórmulas
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  Ésteres


  Son compuestos que se producen cuando los ácidos carboxílicos reaccionan con los alcoholes, en presencia de un ácido inorgánico. Su representación general es RCOOR’.


  Nomenclatura


  Los ésteres se nombran de acuerdo al ácido carboxílico del cual provienen, suprimiendo la palabra ácido y cambiando la terminación “ico” u “oico” del ácido por “ato”, seguido de la preposición “de” y del nombre del grupo alquilo o arilo derivado del alcohol.
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  Propiedades físicas


  Los ésteres derivados de alcoholes monohidroxilados, son líquidos incoloros de olor agradable, insolubles en agua y mas ligeros que ella. Sus puntos de ebullición son inferiores a los de ácidos y alcoholes de peso molecular comparable.


  bromoetano Usos


  Los ésteres abundan en la naturaleza, en sabores, aromas florales y frutales, por ejemplo el acetato de etilo corresponde al aroma de manzana; el butirato de etilo al aroma de piña; el acetato de isoamilo al aroma de plátano, etc.

  Los ésteres se emplean como disolventes de lacas, ceras y en la fabricación de perfumes, jabones y sabores sintéticos.


  Amidas


  Las amidas se pueden considerar como derivadas del amoniaco (NH3) por sustitución de un hidrogeno de éste por un radical acilo[image: ] y su fórmula general es R-CONH2


  Las amidas pueden ser N-sustituidas R-CONHR’ o N,N disustituidas R-CONR2’.


  Nomenclatura


  Las amidas sin sustitución en el nitrógeno (R-CONH2.) se nombran de acuerdo al ácido carboxílico del cual provienen, suprimiendo la palabra ácido y cambiando la terminación “ico” u “oico” del ácido por “amida”.


  HCONH2 Metanamida (Formamida)


  CONH2 Etanamida (Acetamida)


  Cuando en el átomo de nitrógeno los hidrógenos son sustituidos por otro átomo o grupo de átomos, su posición se indica añadiendo el prefijo N, seguido del nombre del grupo unido al átomo de nitrógeno.


  CH3CONHCH3 N-metiletanamida (N - metilacetamida)


  HCON(CH3)2 N,N- dimetil metanamida (N,N-dimetilformamida)
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  Propiedades físicas


  La amida mas sencilla es la metanamida (o formamida) es un líquido de punto de ebullición de 210 °C, se usa como disolvente de compuestos orgánicos; es muy soluble en agua. Las otras amidas son sólidos cristalinos; sus puntos de ebullición son más elevados que los de los ácidos correspondientes. Los primeros miembros de las amidas destilan sin descomponerse; las amidas que no son solubles en agua, se disuelven en etanol y en éter etílico.
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  Usos


  En particular la N,N-dimetilformamida y la N,N-dimetilacetamida son buenos disolventes de compuestos poco polares, por lo que se les usa en numerosas reacciones orgánicas.


  Aminoácidos


  Se consideran como ácidos orgánicos que contienen un grupo amino (-NH2) en la cadena hidrocarbonada; son unidades fundamentales de las proteínas que se encuentran en el protoplasma de todas las plantas y animales, así como en virus, hormonas y enzimas. Su fórmula general es:
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  Nomenclatura


  Se enuncia la letra griega que indica la colocación del grupo amino, enseguida la palabra amino y finalmente el nombre común del ácido. Por ejemplo si en el ácido acético CH3COOH se sustituye un hidrógeno del carbono alfa (enlazado al grupo carboxilo) por un grupo amino, se forma el aminoácido llamado ácido a aminoacético, también llamado glicina (o glicocola) cuya abreviatura es Gli. Se expresa con la siguiente fórmula:
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  Propiedades físicas


  La mayoría de los alfa- aminoácidos naturales tiene igual número de grupos carboxilo (-COOH) que grupos amino (-NH2) y son sustancias cristalinas y neutras.
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  Los aminoácidos se clasifican según sus cadenas laterales o grupos R en no-polares y polares.


  Usos


  Al formar parte de todo organismo vivo, se considera a los aminoácidos como sustancias de gran importancia porque toman parte en el control, mantenimiento, crecimiento y reproducción de la vida.


  Derivados halogenados de hidrocarburos o halogenuros de alquilo


  Son compuestos en los cuales un hidrógeno del hidrocarburo ha sido sustituido por un halógeno que puede ser fluor, cloro, bromo o yodo.


  El grupo funcional para los halogenuros de alquilo es R - X , en donde X representa el halógeno.


  Nomenclatura


  La nomenclatura IUPAC para estos compuestos sigue las reglas de los alcanos; el halógeno es un sustituyente más de la cadena principal de carbonos.
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  En algunas ocasiones se nombran como halogenuros de alquilo cuando R es una cadena sencilla. Ejemplos.
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  Propiedades físicas


  Los halogenuros (haluros) de alquilo tienen puntos de ebullición mayores que los alcanos de igual número de átomos de carbono; son polares e insolubles en agua, pero solubles en disolventes no polares.


  Usos


  Se utilizan en fabricación de insecticidas; en refrigeración; para obtener múltiples compuestos tales como alcanos, alquenos, alquinos, alquilbencenos, aminas, ácidos, alcoholes, éteres, aldehidos, nitrilos, tioles, tioéteres, etc. Plásticos como teflón y neopreno; como disolventes de grasas y aceites; como agentes espumantes. Sin embargo muchos compuestos orgánicos halogenados son de uso restringido por su efecto perjudicial sobre el medio ambiente, por ejemplo los freones que destruyen la capa de ozono.


  REACCIONES ORGÁNICAS


  
    
      	
        ¿Tienes ideas de cuántos productos de uso diario se pueden elaborar a través de

        reacciones químicas?

        ¿Cómo se producen en la industria los sabores artificiales?

        ¿Cómo se elabora el jabón?

        ¿Cómo se fabrica el teflón?

      
    

  


  Ruptura y formación de enlaces


  Durante una reacción química simultáneamentese rompen y forman enlaces entre las moléculas que reaccionan.

  De manera general las rupturas de enlaces se pueden clasificar en:

  Ruptura homolítica u homólisis:
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  Cada fragmento queda con un electrón, formando especies químicas sin cargas llamadas radicales libres
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  Esta reacción es el paso iniciador de la halogenación de alcanos por radicales libres.

  Ruptura heterolítica o heterólisis:
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  Uno de los fragmentos queda con ambos electrones, produciéndose iones.
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  Nucleófilos y electrófilos


  Según su carácter electrónico, los reactivos pueden ser nucleófilos y electrófilos. Los que son ricos en electrones se denominan nucleófilos (atraídos por los núcleos), y los que son electro-deficientes se denominan electrófilos (atraídos por los electrones).


  “Nucleófilo”


  Es la especie química que tiene afinidad por las cargas positivas o átomos deficientes de electrones. Las bases de Lewis son reactivos nucleófilos.


  Una base de Lewis es una sustancia que aporta o suministra un par de electrones para formar un enlace.


  Las sustancias que pueden trabajar como nucleófilos son:


  a) Cualquier ion negativo como:
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  b) Moléculas que contienen un átomo con su nivel de valencia completo y por lo menos un par de electrones sin compartir como el cloro, el oxígeno y el nitrógeno


  [image: ]


  c) Compuestos con dobles o triples enlaces como:
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  "Electrófilos"


  Es una sustancia que busca un par de electrones. Los ácidos de Lewis son reactivos electrófilos. Un ácido de Lewis es toda sustancia que acepta un par de electrones para formar un enlace. Las sustancias que pueden trabajar como electrófilos son:


  a) Cualquier ion positivo:


  H+(protón), NH4+(ion amonio), CH3+(carbocatión)


  Cualquier átomo que pueda acomodar un par de electrones porque tienen un orbital vacío:
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  Los electrófilos más importantes son


  [image: ]


  REACCIONES DE SUSTITUCIÓN, DE ADICIÓN

  Y DE ELIMINACIÓN


  Existen dos formas de clasificar las reacciones. La primera se refiere a la designación del proceso como adición, sustitución o eliminación. La segunda está relacionada con el carácter nucleofilico o electrofílico del reactivo. Así pues se dice por ejemplo, adiciones nucleófilas o adiciones electrófilas.


  Reacciones de adición


  Suceden cuando dos reactivos se unen y forman un producto nuevo. El proceso se puede generalizar como sigue:
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  Una reacción de adición, es la reacción de un alqueno (como el etileno) con el HBr para formar un bromuro de alquilo:
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  Una reacción de adición puede ser electrófila o nucleófila dependiendo de la clase de reactivo que se adicione a la molécula orgánica. La adición sobre un alqueno es electrófila, mientras que la adición a un grupo carbonilo se denomina nucleófila. Ambas reacciones implican la adición de un nucleófilo y un electrófilo a un doble enlace. En el caso de los alquenos la adición del electrófilo al átomo de carbono gobierna la velocidad y la orientación del proceso, y de aquí la denominación de adición electrófila. Por lo contrario, la adición del nucleófilo al átomo de carbono del grupo carbonilo es la que controla la reacción por ello se llama adición nucleófila.


  Reacciones de adición de los alquenos y los alquinos


  En la adición electrófila, la mayoría de alquenos y alquinos no se hallan simétricamente sustituidos; esto es, a cada extremo del enlace múltiple están unidos grupos diferentes. La adición de un reactivo no simétrico a un enlace insaturado puede, en principio, tener lugar en cualquiera de las dos direcciones. Aunque normalmente la adición ocurre en una sola dirección, se pueden presentar las siguientes reacciones:


  “Reacción de adición a doble enlace”
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  “Reacción de adición a triple enlace”
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  Regla de Markovnikov


  La adición de un reactivo no simétrico a un alqueno o alquino no simétrico fue observada en los inicios de la historia de la química orgánica. A mediados del siglo XIX el químico ruso Markovnikov propuso una regla para la adición electrófila basada en los datos experimentales entonces disponibles: ”la adición de un ácido (HX) sobre el enlace múltiple carbono-carbono procede de tal manera que el protón se adiciona al átomo de carbono que ya soportaba el mayor número de átomos de hidrógeno ”.


  En términos generales la regla de Markovnikov establece lo siguiente: ”el electrófilo se adiciona al doble enlace de manera que se forme el carbocatión más estable”.
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  Estabilidad de los carbocationes


  Un carbocatión es un átomo de carbono con una carga positiva y sin un par de electrones; esto es, los carbocationes son deficientes en electrones, por tener solamente seis electrones en la capa externa. Su estabilidad aumenta por la dispersión de la carga, la evidencia experimental indica que un grupo alquilo tiende a liberar electrones en una mayor proporción que un hidrógeno cuando se encuentra unido a un carbono deficiente en electrones. Así que cuando un átomo cargado positivamente tiene un mayor número de grupos alquilo es más estable.


  Carbocationes
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  El carbocatión más estable es el terciario porque puede dispersar su carga en un mayor número de grupos alquilo.
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  Muchas de las reacciones de alquenos y alquinos son cualitativamente semejantes, pero cuantitativamente diferentes. Dentro de las reacciones comunes para ambos compuestos están la hidrogenación y la halogenación.


  Halogenación:


  Adición de haluros de hidrógeno (hidrácidos, reactivo no simétrico) y de halógenos (reactivo simétrico).


  Al hacer reaccionar un alqueno con un hidrácido se efectúa una reacción de adición, formándose como producto un halogenuro de alquilo. Dado que los hidrácidos son reactivos asimétricos, su adición a los alquenos cumple con la regla de Markovnikov.
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  Los halógenos se adicionan fácilmente a los alquenos para formar dihalogenuros vecinales. Bromo y cloro son los halógenos usados generalmente en síntesis ya que las adiciones de flúor y yodo son a menudo más difíciles de realizar desde el punto de vista experimental.


  Generalmente se utiliza el halógeno propiamente dicho, si bien pueden también utilizarse reactivos especiales. La adición de bromo ha constituido durante mucho tiempo un método cualitativo para la identificación de enlaces carbono-carbono insaturados. Una disolución pardo-rojiza de bromo en tetracloruro de carbono se adiciona gota a gota al compuesto que se investiga. Si un doble enlace o triple enlace está presente, se forma un dibromuro incoloro. La desaparición del color indica que ha tenido lugar la adición. Otros grupos funcionales pueden también reaccionar con bromo, de modo que es necesario disponer de información adicional para confirmar la presencia de un alqueno o un alquino.


  En la industria alimenticia se determina el índice de yodo (un patrón para la adición de yodo) para medir la instauración de grasas o aceites.
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  La adición de halógenos y de hidrácidos a los alquinos se efectúa de manera muy semejante a lo que sucede con los alquenos:


  “Adición de halógenos”
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  “Adición de hidrácidos”
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  Adición de agua: Hidratación (Reactivo no simétrico):


  Si reacciona un alqueno con agua en presencia de H2SO4 como catalizador, se efectúa una reacción de adición, formándose como producto el alcohol correspondiente.
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  La hidratación de los alquinos se efectúa mediante una reacción de adición y de acuerdo con la regla de Markovnikov, se forman enoles como productos, denominados también alcoholes vinílicos (presentan dobles enlaces C = C); éstos alcoholes son muy inestables, por lo cual se transforman rápidamente en los correspondientes aldehídos (cuando el triple enlace del alquino es terminal), y en las correspondientes cetonas (si el triple enlace del alquino es intermedio) y a este rearreglo estructural se le llama tautomería ceto-enólica.:


  Formación de cetonas
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  Formación de aldehídos
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  Adición de hidrógeno (Reactivo simétrico)


  Si se hace reaccionar un alqueno o un alquino con hidrógeno, en presencia de platino, paladio o níquel como catalizadores, se forma el correspondiente alcano.
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  Reacciones de adición de aldehidos y cetonas


  Los nucleófilos atacan al átomo de carbono de un doble enlace carbono-oxigeno, porque el carbono tiene una carga parcial positiva, porque es menos electronegativo que el oxígeno. Los electrones n del enlace C = O pasan al oxigeno ya que debido a la elevada electronegatividad del oxigeno puede soportar la carga negativa que adquiere.
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  Cuando estas reacciones se llevan a cabo en un disolvente como agua o alcohol, la reacción se completa por adición de un protón al oxigeno negativo.
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  “Formación de hemiacetales”


  Cuando se calienta un aldehído con un alcohol en presencia de ácido clorhídrico como catalizador, se produce una reacción en dos etapas, en la primera se forma un hemiacetal por la adición de una molécula de alcohol al grupo carbonilo del aldehído.
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  El producto, un hemiacetal, contiene un grupo funcional alcohol y un éter en lo que fue originalmente el carbono carbonílico. Esta adición es reversible.

  En presencia de un exceso de alcohol, la reacción prosigue para formar agua y un acetal.

  Un acetal tiene dos grupos éter en un solo átomo de carbono.
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  Las cetonas con los alcoholes de manera análoga, para formar hemiacetales y acetales. Por ejemplo, la reacción entre 2-propanona(acetona) y el etanol:
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  Algunos de los compuestos que son capaces de formar hemiacetales son los carbohidratos, dentro de los cuales esta la glucosa. Aunque muchas de las propiedades de la D-( + )- glucosa se explican en términos de una estructura de cadena abierta, existe considerable evidencia que indica que dicha estructura de cadena abierta existe, principalmente, en equilibrio con formas cíclicas. El grupo carbonilo y uno de los hidroxilos unido al carbono 5 de la glucosa pueden formar un hemiacetal cíclico.


  Dos de las representaciones de la D-glucosa como hemiacetal son las de Fisher y Haworth respectivamente:
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  Reacciones de eliminación


  Las reacciones de eliminación son lo contrario de las de adición. Las eliminaciones se presentan cuando un solo reactivo se descompone en dos productos:
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  Deshidratación de un alcohol


  La eliminación de agua en un alcohol se llama deshidratación y se realiza por medio de un catalizador ácido como el sulfúrico o el fosfórico. La experimentación muestra que la facilidad de la deshidratación depende del tipo de alcohol, el orden usual de reaccionar es: Terciario>secundario>primario.


  Deshidratación de un alcohol primario
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  En alcoholes secundarios la deshidratación provoca una mezcla de productos debido a que hay dos átomos de carbono vecinos, adyacentes al átomo de carbono que lleva el grupo hidroxilo. En tales ocasiones los isómeros que contienen el mayor número de grupos alquilo unidos a la doble ligadura son los que predominan en la mezcla:


  Deshidratación de un alcohol secundario
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  Deshidratación de un alcohol terciario
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  Una de las principales reacciones de eliminación se realiza durante la preparación de alquenos. Puede introducirse una doble ligadura a una molécula saturada por la eliminación de dos átomos o grupos de ellos localizados en carbonos adyacentes. Uno de los átomos o grupos sale sin su par de electrones de unión mientras que el otro queda con su par, La pareja de electrones que dejó uno de los grupos, provee los electrones necesarios para la unión n. A esta etapa se le conoce como reacción de eliminación y puede catalogarse como el reverso de una reacción de adición.
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  Deshidrohalogenación


  Es un proceso donde se eliminan un átomo de hidrógeno y uno de halógeno de los átomos de carbono adyacentes del reactivo, en presencia de calor y solución alcohólica' de KOH. La reacción general es:
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  Un ejemplo de deshidrohalogenación es la reacción del 2-clorobutano. Los productos formados son el 2-buteno como producto principal y el l-buteno como producto secundario:
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  En este ejemplo se puede eliminar el protón de cualquiera de los átomos de carbono adyacentes al que se encuentra unido el halógeno. El producto que se forma en mayor cantidad obedece la regla formulada por Alexander Saytzeff, que establece que el producto principal será aquel que tenga el mayor número de grupos alquilo unidos al enlace doble carbono-carbono resultante.
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  Reacciones de sustitución


  Las reacciones de sustitución se presentan cuando dos reactivos intercambian partes y originan dos productos nuevos:
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  Una reacción de sustitución puede ejemplificarse cuando reacciona un alcano con Cl2 en presencia de luz ultravioleta; el resultado es un cloruro de alquilo. Un átomo de cloro del Cl2 sustituye a un átomo de H del alcano y se forman dos productos nuevos:
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  Alcanos


  “Halogenación”


  Si se mezcla un alcano con cloro o bromo pueden mantenerse indefinidamente sin reaccionar a bajas temperaturas y en la oscuridad. Sin embargo a la luz del sol o a elevadas temperaturas los átomos de hidrógeno del alcano son sustituidos por átomos de halógenos. La cloración y bromación de alcanos se lleva a cabo por un proceso en cadena de radicales libres, que incluye una serie de etapas: la iniciación o desencadenamiento, en donde se producen los átomos de cloro que mantienen la reacción en cadena; la propagación de la cadena, en esta fase casi se consumen y se forman todos los reactivos y productos; finalmente se llega a la fase de terminación de la cadena, que se caracteriza por la reacción entre sí de los radicales formados y que no dan origen al alcano sustituido.


  La cloración del metano puede resultar en una sustitución total de todos los hidrógenos, ya que a medida que la proporción de cloruro de metilo o de cualquiera de los otros productos crece durante el proceso, es más probable que compitan con el metano por los átomos de cloro para producir una halogenación más.


  A continuación se muestran todos los posibles productos que pueden obtenerse en la cloración del metano, pero puede favorecerse la formación de cualquiera de estos controlando las condiciones de la reacción y la proporción de cloro a metano.
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  Cuando se trata de halogenar alcanos de cadena más grande, el número de hidrógenos sustituibles aumenta y las posibilidades de sustitución también, así que se obtienen compuestos isómeros en la reacción.


  El propano posee dos grupos de hidrógenos no equivalentes por lo que la sustitución de los átomos de hidrógeno por los de cloro puede llevar a la obtención de dos productos diferentes, el l-cloropropano y el 2-cloropropano que son isómeros:
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  Es necesario considerar que en el caso de los radicales libres que se forman existen diferentes estabilidades dependiendo del número de grupos alquilo unidos al átomo de carbono que contiene el electrón no apareado. Siempre se forma el radical libre más estable por lo que el orden de estabilidad de los radicales es: Terciario> secundario> primario.
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  Los halogenuros de alquilo son capaces de reaccionar con especies que funcionen como nucleófilos mediante una reacción de sustitución, que de forma general se puede escribir de la manera siguiente:
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  Cuando el halógeno de un halogenuro de alquilo es sustituido por un grupo hidroxilo (OH: ') en soluciones acuosas calientes se obtiene un alcohol. La reacción se representa de la siguiente forma:
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  Si el halógeno se encuentra unido a un carbono de tipo secundario en un halogenuro de alquilo la reacción de sustitución entra en competencia con la reacción de eliminación en donde se produce una doble ligadura. Mientras que cuando el halógeno se encuentra unido a un carbono de tipo terciario la reacción de eliminación es la predominante. Así que en forma general la reacción de sustitución se realiza con éxito en compuestos primarios o en aquéllos que estructuralmente no pueden producir un alqueno.

  En un halogenuro primario la reacción que predomina es la siguiente:
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    Ejercicios


    2.49. Escribir la reacción del 1-bromopentano con hidróxido de sodio acuoso en caliente y escribe el nombre del producto formado.


    2.50 Mencionar el nombre del alcohol que se forma cuando reacciona el 2-clorohexano con una solución acuosa de hidróxido de sodio caliente.

  


  



  Benceno


  El benceno pertenece a los hidrocarburos aromáticos conocidos como árenos, cuyas reacciones características son las reacciones de sustitución electrófila aromática. La forma general de las reacciones es la siguiente:
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  Las sustituciones electrófilas aromáticas permiten la introducción directa de una amplia variedad de grupos en el anillo aromático. Algunas de las reacciones son: halogenación, nitración y sulfonación, todas estas reacciones incluyen el ataque sobre el anillo de benceno de un electrófilo (E+).


  “Halogenación”


  El benceno no reacciona con el bromo ni el cloro a menos que exista un ácido de Lewis como catalizador en la mezcla, los más utilizados son el FeC13, FeBr3 y A1C13, todos en la forma anhidra; por lo general, el cloruro y el bromuro férricos se generan en la mezcla de reacción por adición de fierro en ella.
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  El flúor reacciona tan rápido con el benceno, que la fluoración aromática requiere condiciones y aparatos especiales. Aún así, es difícil limitar la reacción a la monofluoración.


  El yodo, por otra parte, es tan poco reactivo que se debe emplear una técnica especial para efectuar la yodación directa, y la reacción debe llevarse a cabo en presencia de un agente oxidante, como el ácido nítrico.


  “Nitración”


  La nitración del benceno utilizando ácido nítrico concentrado caliente para obtener nitrobenceno, es una reacción lenta, sin embargo, se puede acelerar cuando el benceno se calienta con una mezcla de ácidos nítrico y sulfúrico concentrados.


  El ácido sulfúrico concentrado permite la formación del ion nitronio (N02+) que es el electrófilo.
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  “Sulfonación”


  La reacción entre el benceno y el ácido sulfúrico fumante ocurre a temperatura ambiente y da como producto ácido bencensulfónico. El ácido sulfúrico fumante es ácido sulfúrico que contiene trióxido de azufre (S03). La sulfonación puede realizarse en ácido sulfúrico concentrado puro, pero con lentitud.
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    2.52 Escribir la reacción entre el benceno y el bromo utilizando como catalizador el bromuro de aluminio.

  


  Alquilación y Acilación de Friedel-Crafts


  En 1877 los químicos Friedel y Crafts descubrieron nuevos métodos para la preparación de alquilbencenos (ArR), arilbencenos (ArAr) y acilbencenos (ArCOR). Estas reacciones se llaman ahora reacciones de alquilación y acilación de Friedel-Crafts.


  La alquilación es la sustitución de un hidrógeno del benceno o de sus derivados por un grupo alquilo mediada por la acción combinada de los halogenuros de aluminio y por los de alquilo. El halogenuro de aluminio sirve como catalizador del tipo de ácido de Lewis permitiendo la formación del ion alquilcarbonio que probablemente esta asociado al A1Cl4- en forma de una sal. La reacción general de la alquilación de Friedel-Crafts se puede escribir como:
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  En el caso de la reacción de acilación se introduce el grupo[image: ] que se denomina grupo acilo. Dos de los grupos acilo más comunes son el acetilo y el benzoilo.
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  La reacción se lleva a cabo tratando al benceno o compuesto aromático con un halogenuro de acilo. A menos que el compuesto aromático sea muy reactivo, la reacción también requiere la adición de un ácido de Lewis como el AICl3. El producto de la reacción es una aril cetona, La reacción general es la siguiente:


  [image: ]
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  Reacciones de condensación e hidrólisis


  La condensación es una reacción en la cual las moléculas se unen a través de la eliminación intermolecular de moléculas pequeñas, como agua o alcohol.


  Un ejemplo de reacción de condensación es la que ocurre entre los ácidos carboxílicos con los alcoholes dando como producto a los ésteres.
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  La reacción entre el ácido acético y el alcohol propílico produce el acetato de propilo y agua:
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  Un gran número de compuestos que contienen al grupo éster sirven como principios activos en medicamentos, por ejemplo, en la aspirina se encuentra el ácido acetil salicílico:
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  La aspirina que tiene propiedades analgésicas y antipiréticas presenta en su molécula un grupo éster (acetato). Un gran número de ésteres son utilizados como saborizantes o aromas artificiales en alimentos principalmente, como ocurre en los siguientes ejemplos:


  Reacción entre el ácido butanoico y el alcohol etílico:
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  El éster que se sintetiza se denomina butanoato de etilo y proporciona un aroma a piña.

  La reacción entre el ácido acético y el alcohol isoamílico producen el éster llamado acetato de isoamilo que imparte un aroma a plátano:
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  La hidrólisis es una reacción en la cual el agua produce una ruptura en la molécula del compuesto al cual se une. La hidrólisis se puede efectuar en medio ácido o alcalino. Hidrólisis ácida: los ésteres pueden ser hidrolizados con HCl o H2S04 diluidos, formándose el respectivo ácido carboxílico y alcohol correspondiente.
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  Hidrólisis básica: cuando se trata un éster con hidróxido de sodio acuoso, se produce un alcohol y la sal de sodio del ácido.
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  Cuando los enlaces éster de los triglicéridos se hidrolizan por la acción del NaOH o el KOH, se producen glicerol más sales de los ácidos grasos y a esta reacción se denomina saponificación (del latín sapo = jabón). La mezcla de estas sales de sodio se denomina jabón.
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  Reacciones de oxidación y reducción


  La reducción del átomo de carbono en una molécula orgánica corresponde a un aumento en el número de hidrógenos o a una disminución en el número de oxígenos a los cuales está unido. Lo contrario a la reducción es la oxidación, por lo tanto, al incremento en el número de oxígenos o la disminución en el número de hidrógenos unidos al carbono se le denomina oxidación.


  De forma general cuando el átomo de carbono en una molécula orgánica pierde electrones en una reacción química (mayor número de oxígenos enlazados), se dice que se ha oxidado aumentando su número o estado de oxidación y al contrario gana electrones (mayor número de hidrógenos enlazados) se reduce por tanto disminuye su estado o número de oxidación que se ha reducido. En toda reacción química en donde un elemento gana electrones debe existir un elemento que en forma simultánea los pierde, por lo que a estas reacciones se les denomina de óxido-reducción.


  Reacciones:
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  Los agentes oxidantes que se pueden utilizar para oxidar compuestos orgánicos son el KMnO4 (permanganato de potasio), el CrO3/H2SO4 (anhídrido crómico y ácido sulfúrico) y el K2Cr2O7/ H2SO4 (dicromato de potasio y ácido sulfúrico).


  [image: ]


  La reducción de compuestos orgánicos se realiza con NaBH4 (borhidruro de sodio) o LiAlH4 (hidruro de litio y aluminio).


  Generalmente los reactivos que se utilizan para la oxidación de compuestos orgánicos se suelen representar como [O], mientras que los utilizados para la reducción como [H].


  Los alcoholes primarios se oxidan a aldehídos y los secundarios se oxidan a cetonas:


  [image: ]


  Los alcoholes terciarios no pueden oxidarse. Si las condiciones de reacción son ácidas se deshidratan y forman alquenos los cuales si pueden ser oxidados.


  Determinación del estado o número de oxidación del carbono


  Un método para asignar el estado de oxidación al átomo de carbono en un compuesto orgánico consiste en identificar los grupos unidos al átomo de carbono:

  a) Cuando esta enlazado con hidrógeno o cualquier otro elemento menos electronegativo, se le signa el valor de 1- por cada enlace.

  b) Si se encuentra enlazado con oxígeno, nitrógeno, halógeno o cualquier elemento más electronegativo se le asigna el valor de 1 + por cada enlace.

  c) Enlazado a otro átomo de carbono cada enlace tiene asignado el valor de O.

  d) Una vez asignados los valores a cada enlace se realiza la sumatoria de ellos para determinar el estado o número de oxidación del átomo de carbono.
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  Combustión


  Para un hidrocarburo, la oxidación completa significa convertirlo en dióxido de carbono y agua. La reacción general en el caso de los alcanos es la siguiente:
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  La combustión es su reacción química cuyo producto más importante es el calor. El gas natural es en gran parte metano; el propano en mezcla con el butano es un combustible común, que se usa para la calefacción de las casas y para cocinar, se conoce como gas embotellado o gas L.P.; los isómeros ramificados del heptano y el octano, se encuentran en la gasolina para automóviles. Los alcanos de doce a dieciocho carbonos se encuentran en el queroseno que es el combustible para los aviones a reacción.


  [image: ]


  A falta de oxígeno suficiente, puede efectuarse una combustión parcial, produciéndose monóxido de carbono e incluso, carbono. El primero es un veneno peligroso, frecuentemente presente en los humos de los tubos de escape de los automóviles. El último por su parte, puede formar depósitos en los pistones del motor y en las cabezas de los cilindros.


  
    Ejercicios


    2.62 Escribir y balancear la reacción de combustión completa de los siguientes hidrocarburos:

    a) n-heptano

    

    b) n-octano

    

    c) n-undecano

  


  Reacciones de polimerización por adición y condensación


  Polímeros por adición


  Los polímeros (griego: polys: muchos, meros: partes) son macromoléculas que están integradas por muchas subunidades que se repiten. La subunidades moleculares que se utilizan para sintetizar polímeros se llaman monómeros, y las reacciones por medio de las cuales se unen los monómeros se denominan polimerizaciones.


  Muchas polimerizaciones pueden iniciarse mediante radicales libres. Por ejemplo, el etileno es el monómero que se utiliza para sintetizar el conocido polímero llamado polietileno:
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  Generalmente la polimerización requiere la presencia de un compuesto químico, llamado iniciador, que tiene la misma función que un catalizador pero que se consume en la reacción. El iniciador común era el oxígeno, antes de descubrirse sustancias que permiten controlar mejor las propiedades del polímero. Con el oxígeno, era necesaria una temperatura de 100°C, y una presión de 1020 atm, para la polimerización del etileno. El producto era suave y flexible; pero no apropiado para el tejido de fibras.


  Kart Ziegler (Alemania) y Giulio Natta (Italia) en 1963 descubrieron iniciadores que permiten polimerizaciones de alquenos a temperaturas y presiones mucho más bajas.

  El iniciador de Ziegler, un derivado trialquilado del aluminio, R3Al, más cloruro de titanio, produce un polietileno que no se ablanda hasta que se alcanzan temperaturas muy por encima de las necesarias para la esterilización de tubos y botellas. Natta produjo el polipropileno cuyas moléculas son muy largas y simétricas que, tiene posibilidades de producir fibras útiles.


  El polipropileno se ha producido con fines comerciales desde 1943 y se utiliza para hacer recubrimiento s de plástico que se instalan a las piscinas, los sótanos, las salas de baños e incluso en las cocinas; también se emplea en la fabricación de botellas flexibles, películas, láminas y aislantes para alambres eléctricos.


  Otro polímero muy conocido es el poliestireno y el monómero que se utiliza en la fabricación de poliestireno es el fenileteno, un compuesto que comúnmente se conoce como estireno:
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  El poliestireno se utiliza en envases y moldes para diversos artículos.
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  Tabla 2.12. Principales polímeros de uso cotidiano


  Polimerización por condensación


  Esta polimerización se lleva a cabo cuando monómeros que contienen por lo menos dos grupos funcionales se combinan con la pérdida de agua generalmente. El nylon que es una poliamida resistente y fácil de procesar en hilos parecidos a la seda, se fabricó por primera vez en 1931.


  Un ejemplo de esta poliamida es el nylon-6,6 que se sintetiza a partir de dos monómeros con seis carbonos. Uno de los monómeros es el ácido hexanodioico (ácido adípico) cuyos extremos de la cadena son grupos carboxilo y el otro monómero es la hexametilendiamina con grupos amino en ambos extremos de su estructura.


  Reacción de polimerización del nylón-6,6:
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  En la actualidad el nylon se mezcla con otras fibras sintéticas para dar lo que se conoce como poliseda. Aporta a las telas alta resistencia a la tensión, no es atacado por hongos y es estable ante ácidos y bases. Su único defecto puede ser su alta inflamabilidad.


  Otro polímero importante es la fibra de poliéster conocida como dacrón, formado por el ácido tereftálico y el etilenglicol. La fibra de dacrón aporta a los tejidos naturales, como la lana o el algodón, su característica de permanecer sin arrugarse. Así se forman la tela de planchado permanente.


  Reacción de polimerización:
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  (3) Recordar que los valores de [image: ]para cada subnivel son: [image: ]-0 (s), [image: ]-1 (p), [image: ]-2 (d), [image: ]-3 (f) [regresar]


  
    UNIDAD 3

    LA ENERGÍA Y LOS SERES VIVOS

  


  Propósitos


  
    	Relacionar algunas reacciones químicas que se realizan en los organismos vivos con sus requerimientos de energía.


    	Identificar la estructura y características principales de carbohidratos, lípidos y proteínas y relacionarlas con el efecto que producen en dietas cotidianas.


    	Relacionar los factores que determinan la velocidad de reacción con la actividad enzimática y su importancia en los seres vivos.


    	Aplicar a la vida cotidiana los conceptos tratados en esta unidad.

  


  CONTENIDOS


  Vida y termodinámica


  
    	  Reacciones endotérmicas y exotérmicas. Entalpía.


    	Energía de activación.


    	Entropía.


    	Energía libre y espontaneidad.


    	Reacciones exergónicas y endergónicas.

  


  Energéticos de la vida


  
    	Carbohidratos. Energía de disponibilidad inmediata. Estructura y actividad óptica. Mono, di y polisacáridos.


    	Lípidos. Almacén de energía. Estructura. Grasas y aceites. Saponificación de grasas.

  


  Enzimas, super catalizadores específicos y eficientes


  
    	Velocidad de reacción y factores que influyen en ella.


    	Estructura de aminoácidos y proteínas.


    	Enzimas. Catalizadores biológicos.

  


  



  Los seres vivos y principalmente el cuerpo humano, son las fábricas químicas más complejas, extraordinarias y sorprendentes que se puedan encontrar en nuestro planeta. Trabajan como cronómetros, elaborando cada día una enorme cantidad de productos increíblemente complejos mediante miles de reacciones químicas, las que solamente podrían realizarse en complicados laboratorios y con ayuda de enormes cantidades de energía y de tiempo, a un costo muy elevado. Estas pequeñas fábricas químicas son autosuficientes, obtienen su propia energía a partir de la de su entorno, se regeneran y reparan, supervisan su crecimiento y tienen el poder de reproducirse; intercambian materia y energía con los alrededores para obtener la energía necesaria para realizar sus funciones vitales, provocan cambios en la materia; por ejemplo, las plantas transforman la energía proveniente del sol en energía química para producir carbohidratos, los hombres transforman la energía química potencial contenida en los alimentos en la energía necesaria para realizar todas sus funciones vitales.


  VIDA Y TERMODINÁMICA


  
    
      	
        ¿Es posible destruir la energía?

        ¿De dónde proviene la energía necesaria para realizar las funciones vitales?

        ¿De dónde obtiene el ATP la energía?

        ¿Cuál es el valor energético de los alimentos?

        ¿Es más conveniente usar gas natural o gas LP como combustible doméstico?

      
    

  


  Los organismos vivientes no se encuentran en equilibrio, por el contrario, siempre están intercambiando materia y energía con los alrededores para obtener la energía necesaria para mejorar, mantener o deshacer su organización estructural. Este procedimiento se realiza acoplando las reacciones que desprenden la energía proveniente de la oxidación de los nutrientes, a los procesos necesarios para mantener su estado vital. Procesos como la síntesis de macromoléculas, transporte de sustancias a través de las membranas contra gradientes de concentración, contracción muscular, movimientos peristálticos, movimiento de cilios y flagelos, entre un sinnúmero de procesos, requieren y sólo se pueden llevar a cabo si se les suministra la energía necesaria.


  La termodinámica estudia el intercambio de diversas formas de energía; estos cambios de energía se pueden manifestar como energía: térmica (calor), mecánica (presión de gases, etc.), radiante (luz, rayos X, etc.), eléctrica (pilas, células nerviosas, etc.). Todos los tipos de energía se pueden transformar entre sí, aunque alguna parte de éstos se puede disipar en el proceso de intercambio.


  



  La termodinámica puede decirnos cómo hace la naturaleza para modelar fenómenos tan complejos como la contracción muscular a partir de reacciones simples. Ésta se basa en la primera y segunda ley, las cuales se refieren a las relaciones que existen entre varias formas de energía, así como a la transferencia de energía de un sistema a otro, Sistema.

  Un sistema es una parte del universo que es materia de estudio. Los sistemas están separados del resto del universo por límites que se llaman fronteras. Todo lo que queda fuera del sistema constituye los alrededores.


  [image: ]


  
    Figura 3.1 Sistema
  


  Los sistemas pueden ser abiertos, cerrados y aislados. Un sistema abierto es aquel que puede intercambiar materia y energía con los alrededores, los sistemas cerrados no pueden intercambiar materia con los alrededores, pero sí energía. Los sistemas que no pueden intercambiar ni materia ni energía con los alrededores se llaman aislados. Las paredes que no permiten el intercambio de energía térmica con los alrededores se llaman paredes adiabáticas


  Las propiedades de un sistema son aquellos atributos físicos que se perciben por medio de los sentidos o por métodos experimentales de investigación, como son la presión, la temperatura, el volumen, la cantidad de materia. Una variable de estado es aquella que tiene un valor definido cuando se especifica el estado del sistema.


  El estado termodinámico de un sistema está definido en un momento dado, tanto por la indicación de todas las sustancias presentes en él, como por dos de las tres variables siguientes en ese instante: la presión sobre el sistema (P), la temperatura (T) y el volumen del sistema (V); a estas variables se les llama propiedades de estado.


  Se dice que el estado de un sistema está definido cuando cada una de sus propiedades tiene un valor determinado; el cambio de estado está definido cuando se especifican el estado inicial y el final. La trayectoria del cambio de estado es la secuencia de pasos que va tomando el sistema para ir del estado inicial al estado final.


  Las variables o propiedades del sistema pueden ser intensivas o extensivas.

  Las propiedades intensivas no dependen de la cantidad de masa que se tenga, por ejemplo, la temperatura, la presión.

  Las propiedades extensivas sí dependen de la cantidad de materia, por ejemplo, el volumen, el peso, la energía térmica (calor).
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    Figura 3.2 Sistemas cerrado, abierto y adiabático
  


  



  Energía interna (E)


  La energía interna, (algunos textos la representan como U), físicamente es el contenido total de energía de un sistema, que incluye la energía de vibración, de translación y de rotación de sus moléculas, la de los movimientos de sus átomos y grupos de átomos, de los electrones en los átomos, la contenida en los núcleos atómicos y otras formas de energía, sin tomar en cuenta la energía cinética del cuerpo en su totalidad y la energía potencial debida a su posición. No es posible determinar la energía interna de un sistema como tal, porque depende del estado en que se encuentre la presión, la temperatura y el volumen, por lo que se dice que es una función de estado.


  Se llama función de estado aquella que cuando sufre un cambio, éste solamente se cuantifica dependiendo de su estado inicial y final, sin importar el camino que haya recorrido para efectuar dicho cambio, por ejemplo, la energía interna, la energía térmica (calor), a diferencia de las funciones de trayectoria que dependen del camino recorrido para ir del estado inicial al final, por ejemplo el trabajo.


  Trabajo (W)


  En la vida diaria, todos asociamos el término trabajo como el gasto de energía al levantar cosas, empujar objetos, etc. Por ejemplo si una persona empuja un coche que está frenado, no lo podrá mover y a pesar de que esta operación le resulte muy cansada, se dirá que no ha hecho ningún trabajo. Para que físicamente se considere que se ha efectuado un trabajo y que tomen en cuenta el esfuerzo y el cansancio de la persona, es necesario realizar una fuerza real y que se recorra una distancia cualquiera.


  Este concepto de lo que es el trabajo permite calcularlo mediante la expresión:
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  Para que se realice un trabajo sobre un sistema, éste debe desplazarse a lo largo de la línea de fuerza, mientras que la fuerza esté actuando. Sin embargo en química el trabajo es un cambio de energía producida mediante un proceso químico, que ocasiona un cambio en la presión o un desplazamiento a través de un cambio en el volumen del sistema.
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  La distancia recorrida por el émbolo al pasar del volumen inicial Vi al final Vf puede medirse por la diferencia de distancias que ha recorrido el émbolo: hfinal - hinicial (figura 3.3).
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    Figura 3.3 Trabajo
  


  La energía de un sistema es la capacidad que tiene para realizar un trabajo. Los sistemas tienen energía y ellos hacen trabajo para intercambiar esta energía con otros sistemas.


  En la figura 3.3 se ha efectuado un trabajo porque el émbolo se ha desplazado desde una altura inicial, hi hasta una altura final, hf.


  La unidad de medida para trabajo en el Sistema Internacional es el Joule. Un Joule es el producto de la unidad de fuerza, (Newton), por la unidad de distancia, (metro). Como esta unidad es muy pequeña, muchas veces se emplean kiloJoules kJ o megaJoules MJ (millones de Joules), por ejemplo, la energía liberada por un kilogramo de gasolina al quemarse se expresa en mega joules, MJ.


  Temperatura (T)


  Es una propiedad intensiva de los sistemas que indica si dos o más de ellos se encuentran en equilibrio térmico; una diferencia de ella produce una transferencia de energía interna entre dos sistemas.


  La temperatura es una propiedad intensiva porque no depende de la cantidad de masa que se tenga, por ejemplo, si se tiene una alberca llena de agua y de ahí se extrae un poco en una cubeta, ésta sigue teniendo la misma temperatura que en la alberca, aunque su masa sea mucho menor.


  Energía térmica [calor] (Q)


  La energía térmica o calor es energía en tránsito que se manifiesta en la frontera de dos sistemas como un mecanismo de intercambio de energía entre ellos, siempre y cuando se encuentren a diferentes temperaturas. La energía térmica fluye del sistema de mayor al de menor temperatura hasta alcanzar el equilibrio térmico, es decir, cuando los dos sistemas se encuentran a la misma temperatura.


  Primera ley de la termodinámica


  La primera ley de la termodinámica se basa en los siguientes principios:

  1. La energía no se crea ni se destruye, sólo se transforma.

  2. Las energías se convierten de una forma a otra en cantidades equivalentes.

  3. Para efectuar trabajo debe gastarse una cantidad equivalente de alguna clase de energía.

  4. Un aumento en la energía interna de un sistema requiere una correspondiente disminución del contenido de energía de algún otro sistema.

  5. Si se suministra energía térmica a un sistema aumentará su energía interna. Debido a este aumento el sistema puede hacer trabajo sobre cosas externas. Esta energía térmica adicionada puede detectarse como:


  
    	un aumento en la energía interna del sistema si permanece en él, o


    	la realización de un trabajo sobre objetos externos al sistema si abandona al sistema.

  


  La primera ley establece que la energía térmica agregada a un sistema Q es igual al aumento en su energía interna AE más el trabajo externo realizado por el sistema W.


  [image: ]


  El aumento de energía interna [image: ] también puede escribirse [image: ]. En este libro se usará [image: ]


  En esta expresión se considera que el trabajo hecho por el sistema es positivo y el que se hace sobre el sistema es negativo.


  Convención de signos:


  La energía térmica (calor) que entra al sistema se considera positiva


  La energía térmica (calor) que sale del sistema se considera negativa

  El trabajo (W) que entra al sistema se considera positivo

  El trabajo (W) que sale del sistema se considera negativo
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  Figura 3.4 Convención de signos


  Termoquímica


  La termoquímica consiste en la aplicación específica de la primera ley de la termodinámica al estudio de las reacciones químicas. Trata de los cambios térmicos que acompañan a las reacciones químicas y a los cambios físicos involucrados.


  Cada sustancia tiene diferentes cantidades de energía interna (energía química), de modo que la energía total de los productos de una reacción es por lo general, distinta de la de las sustancias reaccionantes; por lo que los cambios químicos estarán acompañados por liberación o absorción de energía. Cuando el proceso libera energía térmica (calor), se dice que es exotérmico y cuando absorbe energía térmica se llama endotérmico.


  En termoquímica se representan las reacciones químicas adicionando a los símbolos de las sustancias comprendidas en la reacción su estado de agregación y las condiciones de presión y temperatura a las que se lleva al cabo. También se acostumbra anotar al final de la reacción, la variación en energía térmica involucrada a presión constante, AH (entalpía).


  Los valores de [image: ] en condiciones estándar se encuentran en las tablas de valores termodinámicos en el apéndice B de este libro; dichas condiciones son la presión P = 1 atm y la temperatura T = 25°C.


  Las condiciones estándar se representan por un signo ° después de la propiedad termodinámica, por ejemplo, el signo [image: ]representa la entalpía de formación de un compuesto en condiciones estándar.


  [image: ]


  Tabla 3.1 Condiciones estándar
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  Reacciones exotérmicas y endotérmicas


  En los seres vivos y en los procesos industriales se efectúan reacciones que liberan o absorben energía térmica. A este tipo de reacciones se les llama exotérmicas y endotérmicas respectivamente, podemos escribirlas en la siguiente forma:
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  Por ejemplo, en la combustión del metano, CH4, constituyente principal del gas natural, se tiene un ejemplo de una reacción exotérmica:
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  La reacción de formación de 1 mol de glucosa efectuada en la fotosíntesis es una reacción endotérmica:
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  La mayoría de estas reacciones se llevan a cabo a presión constante.
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  La entalpía es una propiedad termodinámica que cuantifica la energía térmica intercambiada en una reacción cuando ésta se efectúa a presión constante, es decir:
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  Donde:


  
    	[image: ] es el variación de entalpía en una reacción [image: ]se expresa en kJ/mol o en kcal/mol.


    	[image: ]es la energía térmica de una reacción efectuada a presión constante. Se expresa en en kJ/mol o en kcal/mol.

  


  Recordar que 1 cal = 4.185 J.


  Otras entalpías


  Además de las reacciones químicas, hay procesos físicos que ocurren a presión constante, como los cambios de estado por ejemplo: la fusión, evaporación, sublimación. La energía intercambiada en ellos se llama entalpía de fusión, de evaporación, de sublimación respectivamente y se representan por [image: ][image: ]


  Entalpía de reacción


  La energía térmica liberada o absorbida en una reacción de formación, combustión, hidrogenación, neutralización, se denomina respectivamente entalpía (calor) de reacción, [image: ] , de formación,[image: ] , de combustión,[image: ] , de hidrogenación,[image: ] , de neutralización [image: ]. Esta información se encuentra contenida en tablas que aparecen en los libros de fisicoquímica; están referidas a la presión de 1 atm. y a la temperatura de 25° C. A estas condiciones se les llaman condiciones estándar para las reacciones de formación, de combustión, de hidrogenación, de neutralización, etc.


  Entalpía de formación ([image: ])


  La entalpía de formación es una propiedad termodinámica específica para cada sustancia. Se define como el cambio de energía interna en forma de calor que se produce cuando se forma un mol de una sustancia a partir de sus elementos, en sus formas estables y en condiciones estándar. Los valores de las entalpías de formación se encuentran en tablas en los libros de fisicoquímica. En el apéndice B de este libro se encuentra una tabla de datos termodinámicos en las condiciones estándar


  Las entalpías de formación de los elementos [image: ] en su estado estable y en condiciones estándar tienen un valor igual a cero; esto se debe a que los elementos no necesitan energía para formarse puesto que ya están formados.
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    Ejercicio


    3.2 Escribir la ecuación termoquímica que representa la entalpia de formación de 1 mol de agua gaseosa. Consultar los valores en las tablas del apéndice B e indicar si la reacción es exotérmica o endotérmica.

  


  Entalpia de combustión (calor de combustión)


  La entalpia de combustión o calor de combustión es una propiedad termodinámica que representa la energía desprendida en la combustión completa de un mol de un combustible.


  Cuando los compuestos orgánicos que contienen carbono, hidrógeno y en ciertos casos oxígeno se queman con el suficiente oxígeno para que la combustión sea completa, se obtienen como productos dióxido de carbono gaseoso y agua líquida.
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  Cálculo de la entalpia de una reacción


  La entalpía de una reacción puede calcularse a partir de los valores de las entalpias estándar de formación, que se encuentran reportadas en tablas de los libros de fisicoquímica. En el apéndice B de este libro se encuentra una tabla de entalpías estándar de formación.


  La entalpía de una reacción se obtiene mediante la diferencia entre las entalpías estándar de formación de sus productos menos las de los reactivos:
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  Donde:


  
    	[image: ]es la entalpía de la reacción expresada en kcal/mol o en kJ/mol


    	[image: ] es la sumatoria de las entalpías estándar de formación de cada uno de los productos que se forman en la reacción, obtenidas de las tablas que se encuentran en el apéndice de este libro y


    	[image: ]es la sumatoria de las entalpías estándar de formación de cada uno de los reactivos que intervienen en la reacción.


    	n y m son los coeficientes estequiométricos de la reacción (número de moles de los productos C y D y de los reactivos A y B)
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  Energía de activación


  Las reacciones químicas se producen por choques eficaces entre las moléculas reaccionantes. La mínima cantidad de energía que se necesita darle a los reactivos para que las moléculas choquen suficientemente entre sí, para que la reacción pueda llevarse a cabo, se llama energía de activación.


  Enlas reacciones exotérmicas el cambio de entalpía, [image: ], es negativo debido a que según la convención de signos, la energía producida en la reacción sale del sistema y por tanto, es negativa.


  [image: ]


  
    Figura 3.5 Reacción Exotérmica
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  Figura 3.6 Reacción exotérmica
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  En las reacciones endotérmicas el cambio de entalpía es positivo, porque según la convención de signos, la energía necesaria para que se efectúe la reacción entra al sistema y por tanto es positiva, (la energía de los reactivos es menor que la de los productos).
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  Figura 3.7 Reacción endotérmica
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  Figura 3.8 Reacción endotérmica
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  La entropía y la segunda ley de la termodinámica


  La segunda ley de la termodinámica se refiere a la entropía, es decir, a la energía disipada, que significa aquella energía que no puede ser convertida en trabajo que representa las limitaciones que existen en la conversión de energía térmica (calor) en trabajo.


  La energía que no puede ser transformada en trabajo se degrada en la entropía. Entropía proviene del vocablo griego que significa “cambio”. En 1850 Rudolph Clausius publicó un escrito en el que llamaba primera ley de la termodinámica a la Ley de la conservación de la energía, en dicho escrito definió además una nueva función termodinámica, la entropía, como una medida del grado de dispersión de la energía. Demostró que la entropía de un sistema aumenta a medida que la energía térmica (calor) fluye del cuerpo de mayor temperatura al de menor (proceso espontáneo)(4).Se planteó desde entonces el enunciado de la segunda ley de la termodinámica:


  La entropía del universo aumenta en un proceso espontáneo y se mantiene constante en un proceso en equilibrio.


  Algunos autores definen la entropía como la medida del desorden o caos de un sistema, debido a que entropía significa desorden y desorganización del sistema en estudio. También se interpreta como disminución de las diferencias de energía como sucede en una pila: inicialmente hay una diferencia de potencial eléctrico entre sus dos polos, pero con el tiempo se va descargando hasta que desaparece. La energía no se pierde, según la 1a. Ley, pero se disipa hacia el entorno sin haber efectuado trabajo alguno, entropía significa desorden, desorganización.


  Durante todos los procesos metabólicos, parte de la energía no puede ser transformada en trabajo y se disipa hacia los alrededores en forma de energía térmica, esa disipación de la energía, que ya no se puede aprovechar en llevar a cabo un trabajo se llama entropía. En todos los tejidos una gran proporción de proteínas se degrada formando entropía positiva, (desorganización). Esta degradación de las proteínas está balanceada por la síntesis proteica formando entropía negativa, (organización). En un organismo adulto y sano la degradación y la síntesis de proteínas están balanceadas, el cambio en la entropía es cero,[image: ].

  Durante la infancia la síntesis de proteínas es mayor que la degradación de las proteínas, consecuentemente hay una mayor organización y la entropía disminuye, el cambio de entropía es negativo, [image: ].


  Durante el envejecimiento la degradación de las proteínas es mayor que la síntesis de modo que la desorganización y la entropía a nivel celular aumentan, el incremento de entropía es positivo,[image: ].


  Según la teoría de Kelvin y Planck, todo proceso cíclico cuyo único efecto final sobre los alrededores sea absorber calor (energía térmica) de un cuerpo y convertirlo íntegramente en trabajo es imposible. En la naturaleza los procesos siempre ocurren en una dirección y no en otra: el calor va de los cuerpos de mayor temperatura (calientes) a los de menor temperatura (fríos), y no al revés. El calor no puede convertirse totalmente en trabajo, pero si es factible transformar íntegramente trabajo en calor.


  La segunda ley se ha confirmado en todo momento, pero hay que subrayar que se refiere a la entropía del universo, es decir, a la del sistema en estudio más la de sus alrededores.
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  Es posible disminuir la entropía en un sistema, pero será a cambio de que la de los alrededores aumente aún más. La entropía del universo siempre crece, si se lograra que la entropía disminuyera localmente, siempre se tendría un aumento de entropía en alguna otra parte.


  Tercera ley de la termodinámica

  A la temperatura del cero absoluto, la entropía de una sustancia cristalina perfecta vale cero.


  Como consecuencia de esta ley, todas las sustancias poseen una entropía absoluta positiva.


  La entropía de los sistemas con más orden molecular es menor que la de los desordenados.


  La entropía aumenta cuando se va elevando la temperatura en una sustancia y ésta va pasando de sólido, a líquido y finalmente a gas. Hay un límite en el que la entropía alcanza un valor mínimo, y esto ocurre a cero Kelvin para las sustancias cristalinas perfectas.
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    Figura 3.9 Entropía
  


  La entropía se expresa matemáticamente como la relación de la energía térmica involucrada en un proceso reversible entre la temperatura absoluta a la cual se lleva a cabo; por lo que la entropía se mide con unidades de energía / grado, o sea, Joule/Kelvin. La siguiente tabla muestra los datos correspondientes a un mol de agua en diferentes estados de agregación y muestran como la entropía crece con el cambio de estado de agregación:


  Por ejemplo: la entropía del agua aumenta de acuerdo a su desorden molecular como se muestra en la tabla 3.2.
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  Tabla 3.2 Entropía del agua


  La entropía es una propiedad termodinámica que nos permite predecir en que dirección ocurre un proceso.


  Los procesos pueden ser reversibles o irreversibles. Un proceso reversible es el que ocurre en ambas direcciones: de productos a reactivos y viceversa. Un proceso irreversible es el que se efectúa en una sola dirección. Un proceso cíclico es aquél que termina en el mismo punto que se inició.


  Una característica de los procesos espontáneos es que están acompañados por aumento en el desorden o caos del sistema, es decir por un aumento en la entropía.


  El mismo tipo de cambio, de orden a desorden, se produce cuando un gas se difunde en otro, cuando una solución concentrada se difunde en agua pura, cuando un gas se expande en el vacío, y cuando se producen otras transformaciones espontáneas. Tales procesos están acompañados por un aumento de entropía y por lo tanto es posible considerar a ésta como una medida del desorden o caos de un sistema.


  La entropía de una reacción aumenta cuando:


  1. Se forman líquidos o soluciones a partir de sólidos.

  2. Se forman gases a partir de sólidos o líquidos.

  3. El número de moléculas de gas aumenta durante una reacción química.

  4. La temperatura de una sustancia aumenta.
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  La entropía de reacción estándar, [image: ], se determina mediante la diferencia entre la sumatoria de las entropías estándar de los productos y la de los reactivos, teniendo en cuenta sus coeficientes estequiométricos.
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  Donde:


  [image: ](productos) es la sumatoria de las entropías de los productos.

  [image: ](reactivos) es la sumatoria de las entropías de los reactivos.

  n y m son los coeficientes estequiométricos de cada uno de los productos y de cada uno de los reactivos respectivamente
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  Cambio de entropía en los alrededores


  Para los procesos que ocurren a presión constante, si se tiene una reacción exotérmica, ([image: ] negativo), la energía térmica desprendida es igual al cambio de entalpía del sistema. Dicha energía térmica es transferida a los alrededores, por lo que al aumentar la temperatura de los alrededores, aumentará su entropía.


  El cambio de entropía de los alrededores es proporcional al cambio de entalpía del sistema:


  [image: ]


  En una reacción exotérmica, al ser [image: ](-), [image: ] es positiva porque aumentó la temperatura de los alrededores y por lo tanto el desorden. En el caso de considerar una reacción endotérmica, [image: ] será positivo y [image: ] será negativo


  Como el aumento de entropía de los alrededores está en relación inversa con la temperatura del sistema, la relación anterior se escribe de la siguiente forma:
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  En donde T es la temperatura absoluta.
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  La entropía del universo es igual a la suma de la entropía del sistema más la de los alrededores.
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  Para un proceso espontáneo[image: ] universo [image: ]

  Para un proceso en equilibrio[image: ]universo[image: ]

  Cuando se tiene un [image: ] significa que el proceso no es espontáneo en la dirección

  que está escrita por la reacción . El proceso es espontáneo en la dirección contraria.
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  Energía libre de Gibbs “G”


  Al principio de este capítulo se ha mencionado que la energía es la capacidad para realizar un trabajo. A pesar que existen varias formas de energía: química, luminosa, mecánica, etc. solo existen dos tipos básicos:


  Potencial: es la capacidad de realizar trabajo como resultado de su estado o posición. Puede estar en los enlaces químicos, en un gradiente de concentración, en un potencial eléctrico, etc.


  Cinética: es la energía del tránsito y del movimiento, puede existir en forma de calor, luz, etc. En términos bioquímicos, representa la capacidad de cambio, ya que la vida depende de que la energía pueda ser transformada de una forma a otra, cuyo estudio es la base de la termodinámica bioquímica.


  También se ha mencionado lo que las leyes de la termodinámica expresan:


  1° Ley: La energía no se crea ni se destruye, puede ser transformada de una forma en otra.


  2° Ley: No toda la energía puede ser aprovechada, la que no puede ser usada origina desorden (entropía), el cual tiende a aumentar. (La energía que sí puede ser aprovechada constituye la energía libre de Gibbs)


  La energía libre de Gibbs, G, es la energía disponible para realizar cualquier trabajo, recibe este nombre en honor del químico norteamericano Josiah Willard Gibbs.(5)


  En los organismos vivos todas las funciones vitales están relacionadas con la energía. Ésta se toma de los alimentos para realizar las funciones vitales. Los alimentos contienen energía potencial.


  En los animales la energía potencial está representada por el glucógeno y los triglicéridos almacenados en los tejidos. Esta energía es convertida en energía libre durante los procesos metabólicos. La energía potencial es almacenada en los tejidos para usarse como energía cinética o como energía libre en el momento apropiado.



  La energía cinética conocida como energía libre o energía libre de Gibbs en un sistema biológico se obtiene del ATP, ofrece la mayor cantidad de energía libre para que funcionen los tejidos del organismo. La energía libre que se encuentra en los enlaces fosfato de una molécula de ATP, es alrededor de 7,600 a 7,800 calorías/mol de ATP (31,813 a 32,651 J/mol de ATP).


  La energía libre de Gibbs, es una nueva función termodinámica que se representa por la letra G, según la ecuación:
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  En donde:


  
    	G es la energía libre de Gibbs.


    	H es la entalpía.


    	T es la temperatura absoluta.


    	S universo es la entropía del universo.

  


  El cambio de energía libre en una reacción [image: ], está dado por la ecuación:
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  Donde:


  
    	[image: ]= entalpía de la reacción en kJ / mol


    	[image: ]= entropía del universo en J/ K. mol


    	[image: ]= temperatura absoluta en K

  


  Cada célula desarrolla miles de reacciones químicas que pueden ser exergónicas (con liberación de energía) o endergónicas (con consumo de energía), que en su conjunto constituyen el metabolismo celular.


  Las reacciones químicas dentro de una célula están regidas por las mismas leyes termodinámicas que se han mencionado, por lo que el metabolismo se lleva a cabo de la siguiente forma:


  



  1. Las células asocian las reacciones de forma que la energía liberada por las reacciones exergónicas sea aprovechada para que se efectúen las reacciones endergónicas.


  



  2. Las células regulan las reacciones químicas por medio de catalizadores biológicos llamados enzimas.


  



  3. Las células sintetizan moléculas portadoras de energía (ATP) que son capaces de capturar la energía de las reacciones exergónicas y llevarla a las reacciones endergónicas.


  



  Las células guardan la energía necesaria para sus reacciones en ciertas moléculas, de las cuales la principal es el ATP, trifosfato de adenosina. Las células utilizan ésta para capturar, transferir y almacenar la energía libre necesaria para realizar el trabajo químico. Funciona como una moneda energética.


  La función del ATP es suministrar energía hidrolizándose a ADP (difosfato de adenosina) y Pi (fosfato inorgánico). Esta energía puede usarse de varias formas:


  1. Formar o romper enlaces por ejemplo para la síntesis de macromoléculas.


  2. Transporte activo a través de las membranas.


  3. Efectuar trabajo mecánico: por ejemplo la contracción muscular, movimiento de cilios y flagelos, movimiento de los cromosomas, etc.


  Criterio de la espontaneidad y energía libre de Gibbs


  Mediante [image: ] se pueden efectuar predicciones sobre la espontaneidad de una reacción basándose sólo en el cambio de energía libre del sistema, en vez de tener que calcular la variación de entropía del universo.


  El signo negativo de -[image: ] en la ecuación:
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  significa que a un aumento de entropía del universo [image: ] corresponde a una disminución de la energía libre del sistema, por lo que:


  [image: ], la reacción es espontánea.


  [image: ], la reacción no es espontánea y la reacción espontánea es la inversa.


  [image: ], la reacción está en equilibrio.


  Si en una reacción se libera energía útil, ([image: ] es negativo), la reacción es espontánea


  Se puede lograr que una reacción que no es espontánea se produzca si se le suministra energía de una fuente externa. Por ejemplo, la descomposición del agua no es un proceso espontáneo a 25 °C, pero se puede descomponer si se hace pasar corriente eléctrica a través de ella.


  Energía libre y trabajo útil


  La energía libre tiene otra propiedad muy importante. Cuando se produce una reacción química espontánea a presión y temperatura constantes, la disminución de energía libre, [image: ], corresponde a la cantidad máxima de trabajo útil que puede obtenerse de la reacción.


  [image: ]


  Se entiende por trabajo útil, todo trabajo diferente del trabajo de expansión o compresión que acompaña a la reacción a P (presión) y T (temperatura) constantes. La energía libre significa que esta magnitud es la que proporciona la energía que queda libre o disponible para realizar trabajo útil.


  Cálculo de la energía libre estándar de una reacción a partir de las energías libres de formación.


  La energía libre estándar de formación, [image: ] de una sustancia es la energía libre estándar de la reacción de formación de 1 mol de la sustancia a partir de sus elementos en su forma más estable y en condiciones estándar.


  Las energías libres estándar de formación de los elementos en su forma más estable valen cero. Se anexa en el apéndice una tabla de energías libres estándar de varias sustancias a 25 °C y 1 atm.


  La variación de la energía libre de Gibbs estándar para una reacción química,[image: ] , puede calcularse a partir de los valores de energía libre estándar reportados en tablas termodinámicas, como las que se presentan en el apéndice B de este libro, mediante la diferencia entre la energía libre estándar de formación de los productos menos la de los reactivos, cuando todos ellos están en estado estándar.
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  Donde:


  [image: ] es la energía libre de Gibbs estándar para una reacción química

  [image: ] es la sumatoria de las energía libres estándar de los productos

  [image: ] es la sumatoria de las energías libres estándar de los reactivos.

  n y m son los coeficientes estequiométricos de cada uno de los productos y de los

  reactivos respectivamente


  El cálculo de [image: ] permite decidir si una reacción será espontánea o no en condiciones estándar.
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  Reacciones endergónicas y exergónicas


  Una reacción exergónica es aquella que al efectuarse desprende energía libre, una reacción endergónica es aquella que necesita energía libre para llevarse a cabo. La diferencia con las reacciones exotérmicas y endotérmicas es que en ellas la energía involucrada es térmica.


  Las reacciones químicas se llevan a cabo mediante colisiones efectivas entre los reactivos, si esto no ocurre, la reacción no se lleva a cabo, por lo que es necesario darle una energía inicial a los reactivos para que los colisiones sean lo suficientemente grandes para iniciar la reacción, es decir activar las moléculas para que choquen entre ellas. A este estado se le llama estado activado en el cual se forma un “complejo activado” instantáneo que permitirá que se inicie la reacción.
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  Figura 3.10 Reacción exergónica
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  Figura 3.11 Reacción endergónica


  
    Ejemplo


    En la reacción de descomposición térmica del carbonato de calcio, Ca(CO3,utilizando los valores de las constantes termodinámicas, reportadas en el apéndice B de este libro, encontrar:
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  ENERGETICOS DE LA VIDA


  
    
      	
        ¿Qué son ellos? ¿cuál es su estructura? ¿qué funciones tienen?

      
    

  


  Aproximadamente el 95% de la masa de los seres vivos, está compuesta por elementos químicos como carbono, hidrógeno, oxígeno y nitrógeno. En cantidades menores se encuentran también otros elementos como azufre, fósforo, calcio, sodio, potasio, cloro y hierro, junto con trazas de muchos otros. Los carbohidratos, los lípidos, las proteínas y los ácidos nucleicos, constituyen parte de los organismos vivos, formando las biomoléculas de las que depende la existencia de los mismos. En una dieta sana, las cantidades relativas de estos macronutrientes deben ser del 50 al 70% de carbohidratos, 20 al 30% de lípidos o grasas y 10% de proteínas.


  Cada clase de organismo vivo tiene una capacidad sorprendente para seleccionar y sintetizar una gran porción de moléculas complejas necesarias para su existencia. De hecho, los procesos realizados en los organismos vivos son similares a los de una fábrica química que funciona automatizadamente, pero a diferencia de ella, los organismos vivos son capaces de crecer, reparar sus daños y reproducirse ellos mismos.


  Carbohidratos
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  Figura 3.12 Alimentos que contienen carbohidratos


  Están formados por carbono, hidrógeno y oxígeno; su fórmula general es CnH2nOn la que es equivalente a Cn(H2O)n , razón por la cual anteriormente fueron llamados hidratos de carbono, sin embargo dicha denominación es considerada incorrecta, ya que estas moléculas no son átomos de carbono hidratados, es decir, enlazados a moléculas de agua, sino átomos de carbono unidos a otros grupos funcionales químicos.


  A los carbohidratos también se les conoce como sacáridos (del latín saccharum, azúcar); pueden presentar moléculas de tamaño pequeño y grande; los carbohidratos de molécula pequeña o simples son llamados azúcares; en ellos se incluye a los monosacáridos y algunos disacáridos. Los carbohidratos mas grandes son llamados polisacáridos y están formados por una serie de distintas combinaciones de monosacáridos. Los azúcares más simples tienen de 3 a 7 átomos de carbono enlazados entre sí, a los cuales se une hidrógeno, grupos hidroxilo y un grupo carbonilo, el cual al encontrarse en un extremo da lugar a un aldehído, pero si se encuentra en una posición interna, provoca la presencia de una cetona, por ello los carbohidratos se consideran polihidroxialdehídos o polihidroxicetonas. A causa de la naturaleza especializada de los carbohidratos, sólo se darán de manera muy general los nombres sistemáticos y comunes de algunos de ellos.


  Estructura


  Monosacáridos


  Si en los azúcares el grupo carbonilo es aldehído, se dice que son aldosas, en tanto que si es cetona, se denominan cetosas. Dependiendo del número de átomos de carbono que contienen, se conocen como triosas, tetrosas, pentosas, hexosas. Una aldohexosa es un monosacárido que contiene seis átomos de carbono y un grupo aldehídico; una cetopentosa es un monosacárido que contiene cinco átomos de carbono y un grupo cetónico. La mayoría de los monosacáridos naturales son pentosas y hexosas.


  Una forma abreviada de representar a los monosacáridos es mediante una línea vertical, el grupo carbonilo lo más próximo al extremo superior y los H y OH cruzando la línea vertical.
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  La estructura de los azúcares frecuentemente se presenta en forma lineal , tal como están los seis ejemplos anteriores, pero como dichos compuestos tienen en su molécula un grupo carbonilo y un grupo hidroxilo u oxhidrilo, se presenta una reacción intramolecular entre tales grupos dando origen a la estructura cíclica de los azúcares.
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  En la forma de cadena abierta en la ecuación anterior, se muestra como se efectúa la reacción intramolecular en una aldohexosa, entre el oxígeno del hidroxilo del carbono 5 que enlaza al carbono 1 del carbonilo, a su vez el H del mismo grupo hidroxilo del carbono 5, se enlaza al oxígeno del carbonilo.


  El grupo carbonilo reacciona con el grupo hidroxilo del carbono 5 y no con cualquiera de los otros que se encuentran en los carbonos 2, 3, 4, 6. Esto se debe a que el grupo hidroxilo que reacciona con el carbonilo, es el que está enlazado al carbono asimétrico o quiral (carbono que tiene cuatro sustituyentes diferentes) más alejado del grupo carbonilo o sea el de número mas alto; en este caso, los carbonos 2,3,4 y 5 son asimétricos, pero el más alejado es el 5.


  La forma cíclica anterior (de 6 miembros), derivada de una aldohexosa se puede superponer al heterociclo llamado pirano, por ello a los azúcares que presentan dicha forma, se agrega a su nombre la terminación “piranosa”, habiendo suprimido previamente la última sílaba del nombre del azúcar; ésta es la razón por la cual, la glucosa que es una aldohexosa se denomina glucopiranosa.
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  En la forma de cadena abierta en la ecuación anterior, se muestra como se efectúa la reacción intramolecular en una cetohexosa, entre el oxígeno del hidroxilo del carbono 5 que enlaza al carbono 2 del carbonilo, a su vez el H del mismo grupo hidroxilo del carbono 5, se enlaza al oxígeno del carbonilo, dando lugar a la forma cíclica de cinco miembros que se puede superponer al heterociclo llamado furano, razón por la cual al nombre de esos azúcares se les agrega la terminación “furanosa”, habiendo suprimido la última sílaba del nombre del azúcar, en consecuencia la fructosa que es una cetohexosa se denomina fructofuranosa.
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  De los monosacáridos, las hexosas son las de mayor importancia y en especial la glucosa. Su fórmula molecular es C6H12O6.; es la más abundante en la naturaleza, se le conoce también como dextrosa, azúcar de uva y azúcar de la sangre por encontrarse en ella; en el caso de los diabéticos se detecta la presencia de éste azúcar en su orina.


  Propiedades


  Todos los monosacáridos, ya sean aldosas o cetosas son azúcares reductores, al igual que la mayoría de los disacáridos, sin embargo, la sacarosa o azúcar común no es reductora.


  Los azúcares reductores son oxidados por los reactivos de Benedict, Féhling y Tollens, que son oxidantes suaves. Algunas de estas reacciones son utilizadas clínicamente para detectar la presencia de azúcar en la orina, un síntoma de la diabetes.


  El estudio de las propiedades de la glucosa ha proporcionado mucha información sobre la estructura y comportamiento de los carbohidratos en general. Las reacciones de la mayoría de los monosacáridos son muy similares a las de la glucosa y se puede tomar a ésta como prototipo.


  Ejemplos importantes de las hexosas aparte de la glucosa, son la fructosa y la galactosa.


  La fructosa se encuentra en las frutas y junto con la glucosa en la miel. La galactosa se encuentra en la leche; tanto la glucosa como la galactosa son aldosas, pero la fructosa como ya se mencionó es una cetosa.
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    Figura 3.13 Fórmulas (a) tridimensionales y (b) lineales de glucosa y fructuosa
  


  La formación de anillo en los azúcares, convierte al carbono del grupo carbonilo en asimétrico, lo que da lugar a dos formas cíclicas del azúcar, que se designan como alfa [image: ] y beta [image: ] difiriendo sólo en la configuración del carbono 1, al cual se le llama carbono anomérico


  Las estructuras cíclicas de los azúcares se representan mediante las fórmulas de proyección de Fischer y de Haworth, en la primera, el grupo hidroxilo del carbono 1 de la forma [image: ] está hacia la derecha y en la segunda hacia abajo, en tanto que en la forma [image: ], en la primera el grupo hidroxilo está a la izquierda y en la segunda hacia arriba.
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  Actividad óptica


  Un átomo de carbono asimétrico o quiral,genera dos arreglos espaciales diferentes que no se pueden sobreponer, uno es imagen especular (de espejo) de otro (figura 3.14) y ambos son isómeros ópticamente activos.
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    Figura 3.14 Imagen en el espejo (especular) de la mano derecha Analogía con la quiralidad
  


  A estos isómeros se les llama enantiómeros, tienen propiedades físicas y químicas iguales, sólo difieren en su rotación óptica, la cual se determina mediante un polarímetro; uno de ellos es dextrógiro, es decir rota el plano de la luz polarizada a la derecha o en el sentido de las manecillas del reloj, esto se indica con el signo positivo (+), el otro es levógiro, ya que rota el plano de la luz polarizada a la izquierda, es decir en sentido contrario a las manecillas del reloj y ello se representa con el signo negativo (-). Anteriormente se acordó usar la letra "D" (pequeña) para representar al dextrógiro y la letra "L(pequeña) para el levógiro. En ocasiones se emplean conjuntamente las dos simbologías: D(+) y L (-)


  La presencia de varios carbonos asimétricos o centros quirales en los monosacáridos, provoca que ellos presenten diferentes arreglos espaciales (estereoisómeros). El número de estereoisómeros que presenta una molécula se determina mediante la fórmula 2n en donde “n” es igual al número de carbonos asimétricos presentes en dicha molécula.


  La glucosa es ópticamente activa, al examinar su molécula, se encuentra que los carbonos 2, 3, 4, 5 son asimétricos o centros quirales. Al aplicarle la fórmula 2n, resultan 16 estereoisómeros que corresponden a ocho pares de enantiómeros (ocho pares de imágenes especulares) de dicho azúcar.
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  Disacáridos


  Cuando dos monosacáridos se unen mediante una reacción de condensación, forman un disacárido; un ejemplo de ello es la sacarosa, también conocida como azúcar de mesa, la cual está formada de glucosa y fructuosa
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  En la reacción de condensación anterior, el hidrógeno del grupo hidroxilo del carbono 1 de la glucosa y el hidroxilo del carbono 5 de la fructosa forman agua, lo que provoca que los dos monosacáridos se unan mediante un enlace llamado glicosídico, para formar la sacarosa. La reacción inversa a la condensación de dos monosacáridos, es la hidrólisis o desdoblamiento de un disacárido, en la cual se obtienen los monosacáridos correspondientes.


  La hidrólisis química o enzimática de la sacarosa, produce una mezcla de glucosa y fructosa llamada azúcar invertido, que en los últimos años se ha tratado que sustituya a la sacarosa en algunas industrias , como la refresquera.
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  Debido a la presencia de fructosa, el azúcar invertido es 27% más dulce que la sacarosa, lo que genera un ahorro en la preparación de todo aquello que requiere de edulcorante, como son panes, confites, jarabes, bebidas, etc.


  Para que una molécula sea aprovechada por el organismo, debe ser capaz de penetrar en las células. Los disacáridos son demasiado grandes para pasar a través de las membranas celulares, sin embargo las enzimas del sistema digestivo catalizan la reacción donde la sacarosa se desdobla en moléculas de glucosa y fructosa, que por ser más pequeñas se pueden absorber y usar para nutrir a las células.


  Otros disacáridos que se encuentran comúnmente en los alimentos, son el azúcar de malta (maltosa) que estructuralmente consta de dos unidades de D (+) glucosa y el azúcar de la leche (lactosa), que consiste en la unión de una molécula de D (+) glucosa y una molécula de D (+) galactosa; la lactosa constituye alrededor del 5% de la leche humana y de vaca, se obtiene comercialmente como un subproducto en la manufactura del queso, encontrándose en el suero (solución acuosa que queda después que las proteínas de la leche han sido coaguladas).
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  Polisacáridos


  Los carbohidratos mas grandes, son llamados polisacáridos y están formados por una serie de distintas combinaciones de monosacáridos. El almidón, la celulosa y el glucógeno son ejemplos representativos de ellos. Un polisacárido puede contener un sólo tipo o varios tipos de monosacáridos, el almidón del pan, la celulosa del algodón y el glucógeno almacenado en los tejidos musculares, son polímeros de glucosa; las principales diferencias de estas sustancias se deben a la manera en que se enlazan las moléculas de glucosa, al número de unidades de glucosa en el polímero y a la cantidad de ramificaciones. Estas diferencias estructurales son suficientes para que tengan propiedades y funciones muy diferentes.


  Almidón


  Es un polímero constituido por muchas unidades de glucosa. Las plantas lo utilizan como su principal elemento de reserva; se encuentra en forma de gránulos en las raíces, tubérculos y semillas de plantas. Los almidones de diferentes plantas difieren en su composición química, presentándose en dos formas: la amilosa, que comúnmente representa entre 10 y 20%, mientras que la otra forma, la amilopectina representa entre 80 y 90%. La amilosa está constituida por aproximadamente 250 a 300 unidades de glucosa, en tanto que la amilopectina está formada por más de 1000 con estructura ramificada.


  Cuando los animales ingieren el almidón proveniente de las plantas, éste se rompe en las unidades originales de glucosa y se recombinan en el hígado para formar glucógeno (almidón animal). En el momento que se requiere, éste se transforma nuevamente en glucosa, la cual se oxida en los tejidos convirtiéndose en bióxido de carbono y agua, con desprendimiento de energía. Parte de esa glucosa se convierte en grasa y otra parte reacciona con compuestos que contienen nitrógeno, para formar aminoácidos que a su vez constituyen las proteínas.
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  Glucógeno


  Es el mejor carbohidrato de reserva en los animales; debido a su elevado tamaño y estructura, no se puede difundir a través de las membranas celulares, por lo que se conserva en el interior de la célula, donde se necesita como fuente de energía. Se almacena en el hígado y en los músculos, tiene estructura similar a la amilopectina, aunque con cadenas mas ramificadas. El glucógeno tiene peso molecular muy elevado.


  Celulosa


  La celulosa es el prncipal componente de las paredes celulares en las plantas. Contiene unidades de D-glucopiranosa ligadas por enlaces 1, 4 que forman cadenas muy largas y sin ramificaciones.
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  Los carbohidratos se encuentran en forma natural en las plantas, las cuales los sintetizan mediante el proceso de la fotosíntesis, de tal manera que compuestos sencillos como el bióxido de carbono y el agua se combinan utilizando como catalizador la clorofila y la energía en forma de luz solar, de acuerdo a la reacción:
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  La principal fuente de carbohidratos en la dieta son los granos de cereales como el trigo, arroz, maíz, pasta, varias frutas y vegetales como papas, peras, caña de azúcar, betabel, etc.


  Función


  El interés por los carbohidratos, al principio derivó del conocimiento de que el azúcar de uva (D- glucosa) es el material que fermenta a alcohol, sin embargo actualmente se sabe que la oxidación de la glucosa en las células, proporciona la mayor parte de la energía necesaria para la vida.
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  La reacción anterior, representa la función más importante de los carbohidratos de la dieta.


  Para tomar la energía de la glucosa, las células deben romper los enlaces en los que se almacena la energía. La reacción exotérmica que se produce cuando se rompen los enlaces de la glucosa es semejante a la de la combustión de los hidrocarburos.


  También permiten que el cuerpo sintetice algunas vitaminas del complejo B y formen parte de la estructura de muchos compuestos biológicos. Los disacáridos y el almidón se fragmentan o desdoblan mediante la digestión en azúcares sencillos o monosacáridos que el cuerpo utiliza como fuente de energía.


  Si el cuerpo recibe mas carbohidratos de los que puede usar como energía, pequeñas cantidades se almacenan como glucógeno en el hígado y en los tejidos musculares; cuando el límite de glucógeno se excede, se convierte en grasa que se almacena en los tejidos adiposos.
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  Lípidos


  Son un grupo de sustancias que se encuentran en los organismos vivos; insolubles en agua pero solubles en disolventes orgánicos no polares. Los lípidos más abundantes son las grasas y los aceites, los cuales junto con los carbohidratos y las proteínas, forman las tres clases importantes de alimentos.
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    Figura 3.15 Alimentos que contienenlípidos>
  


  Las grasas son una fuente importante de energía para el ser humano al almacenarse en el tejido adiposo. Cuando el cuerpo consume las calorías de los carbohidratos, comienza a depender de las calorías de la grasa, la cual al oxidarse a bióxido de carbono y agua, suministra aproximadamente 9.3 Cal/g (39 KJ/g), lo que es más del doble de la cantidad que se obtiene a partir de carbohidratos y proteínas, esto aclara el porqué se considera a la grasa como el principal almacén de energía del cuerpo.


  Estructura


  A diferencia de los carbohidratos, los lípidos no comparten una estructura general común a todos ellos. Las grasas y los aceites son mezclas de “ésteres” resultantes de la reacción de ácidos carboxílicos de cadenas largas, conocidos como ácidos grasos, con una molécula de glicerol, esto da lugar a que también se les conozca como triglicéridos, ya que a cada molécula de glicerol se enlazan tres moléculas de ácidos grasos, los que pueden ser iguales o diferentes. Si los tres ácidos son iguales, se dice que es un triglicérido simple, pero si son diferentes se considera un triglicérido mixto
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  Los ácidos grasos que se enlazan a la molécula de glicerol, están formados por una larga cadena hidrocarbonada lineal, comúnmente con “un número par de átomos de carbono” ,que en un extremo de la cadena tienen un grupo carboxilo (—COOH).


  Se conocen aproximadamente 70 ácidos grasos que se clasifican en dos grupos:


  
    	Ácidos grasos saturados que sólo tienen “enlaces simples” entre los átomos de

    carbono


    	Ácidos grasos insaturados que tienen uno o varios “enlaces dobles” en su

    cadena.
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  Tabla 3.3 Ejemplos de ácidos grasos insaturados y saturados


  *Los ácidos grasos, omega 3, omega 6 y omega 9 ( [image: ] 3, [image: ] 6, [image: ] 9 ) son poliinsaturados, o sea que contienen mas de una doble ligadura y para nombrar el número correspondiente de omega, se considera el átomo de carbono en que está la primera doble ligadura contando a partir del extremo metílico del ácido graso; de esa forma, los omega 3 tienen la primera doble ligadura contando a partir del extremo metílico, en el carbono 3, los omega 6 la tienen en el carbono 6 y los omega 9, en el carbono 9.


  El organismo humano sintetiza la mayoría de los ácidos grasos a partir de carbohidratos; sin embargo, los seres humanos y otros mamíferos no pueden sintetizar aquellos ácidos grasos que tienen más de un doble enlace, como el ácido linoléico y el linolénico. Estos ácidos grasos se llaman esenciales y deben provenir de la dieta.


  Ácidos omega 3 como el linolénico, el eicosapentanoico y el doeicosahexanoico que presentan 3, 5 y 6 dobles enlaces respectivamente, se encuentran en el aceite de pescado; un ácido omega 6 como el linoléico con dos dobles enlaces, se encuentra en aceite de girasol, maíz, etc y un ácido omega 9 se tiene en el ácido oleico, presente en el aceite de oliva.


  Los requerimientos por día de ácidos omega 3 son: en niños varones de 9 a 13 años, de 1.2 gramos, niñas, de 1 gramo; adolescentes y adultos, hombres, de 1.6 gramos y mujeres de 1.1 gramo.


  Existen otros lípidos que no contienen en su molécula ácidos grasos.


  Los lípidos que contienen ácidos grasos en su molécula, mediante hidrólisis básica producen jabones (sal del ácido graso), razón por la cual se les da el nombre de saponificables y a los lípidos que no contienen ácidos grasos y por tanto no pueden saponificarse, se les nombra como no saponificables. A la reacción de formación de un jabón, se le da el nombre de saponificación.


  Al considerar lo anterior, los lípidos se clasifican en dos grupos: lípidos saponificables (atendiendo a que posean en su composición ácidos grasos) y lípidos insaponificables (cuando no los posean).
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  Es conveniente mencionar que el 95% de los lípidos de la dieta son acilglicéridos, por lo que en este libro se hace hincapié en ellos y el resto sólo se mencionan brevemente.


  Dentro de los lípidos saponificables complejos, se tiene a los fosfolípidos, los cuales en su mayoría derivan del glicerol, en el cual dos grupos oxhidrilo están ligados por un enlace éster a dos ácidos grasos y el grupo oxhidrilo restante, terminal, se encuentra unido por un enlace éster al ácido fosfórico. Son las moléculas más abundantes de la membrana citoplasmática. Abundan en carnes y huevos.
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  Los glucolípidos se encuentran formando parte de las bicapas lipídicas de las membranas de todas las células, especialmente las neuronas. Se sitúan en la cara externa de la membrana celular.


  De los lípidos no saponificables, los terpenos son moléculas lineales o cíclicas que cumplen funciones muy variadas. Son los constituyentes principales de las esencias, ejemplos de ellos son mentol, alcanfor, eucalipto, vainilla, vitaminas A, E, K, pigmentos vegetales como carotina y xantofila.


  Los esteroides se caracterizan por una estructura de anillos compleja, con grupos laterales individuales; son importantes reguladores biológicos. Ejemplos de ellos son las hormonas sexuales, estradiol (femenina) y testosterona (masculina), la vitamina D, el colesterol, que es el componente principal: del cerebro, las células nerviosas, glándulas suprarrenales y adrenocorticales e hígado y los fitoesteroles, presentes en vegetales.
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  Las prostaglandinas, contienen 20 átomos de carbono que forman un anillo ciclopentano y 2 cadenas alifáticas. Su función es la producción de sustancias que regulan la coagulación de la sangre; la aparición de fiebre como defensa de las infecciones y la reducción de jugos gástricos.
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  Grasas y aceites.


  La diferencia física principal entre grasas y aceites, es que a temperatura ambiente, las grasas son sólidas y los aceites líquidos. En general, las grasas provienen de fuentes animales y los aceites, de vegetales, es decir ambos se obtienen de fuentes naturales.


  Químicamente la diferencia entre un grasa y un aceite consiste en el tipo de ácidos grasos que están presentes en el éster , ya que las grasas contienen una mayor proporción de ácidos grasos saturados, en tanto que los aceites tienen cantidades más elevadas de ácidos grasos insaturados. El término poliinsaturado significa que cada molécula de un producto particular contiene varios dobles enlaces, así por ejemplo, el aceite de oliva y el de cacahuate son monoinsaturados porque contienen grandes cantidades de ácido oleico, el cual sólo tiene un doble enlace, en tanto que los aceites de maíz, semilla de girasol, cártamo y ajonjolí son poliinsaturados porque contienen grandes cantidades de ácidos grasos con dos o más dobles enlaces. La mantequilla, la manteca de cerdo y la grasa humana contienen ácidos grasos saturados como son el mirístico, palmítico, estéarico, etc.


  Función


  Los lípidos son constituyentes importantes de la dieta, no sólo debido a su elevado valor energético, sino también porque las vitaminas liposolubles y los ácidos grasos esenciales se encuentran asociados a las grasas de los alimentos naturales.


  Cuando un organismo ingiere y procesa más alimentos de los que necesita, se produce un exceso de energía. El organismo almacena este exceso de energía en las moléculas de los lípidos. Cuando se necesita energía, las enzimas rompen los enlaces de los lípidos y liberan la energía utilizada para formarlos. Por consecuencia, el almacenamiento de energía a largo plazo casi siempre es en forma de lípidos.


  Las grasas son esenciales para el funcionamiento adecuado del cuerpo humano, debido a que proporcionan los ácidos grasos “esenciales” que no son elaborados por el organismo y deben obtenerse de los alimentos. El ácido linoleico es el ácido graso esencial más importante, especialmente para el crecimiento y desarrollo de los niños. Los ácidos grasos suministran la materia prima que ayuda a controlar la presión sanguínea, la coagulación, la inflamación y otras funciones corporales. Una deficiencia de ácidos grasos provoca dermatitis en los lactantes.


  La grasa además de almacenar las calorías extras del cuerpo, llena las células adiposas de éste, lo que ayuda a aislarlo del frío. Sin embargo, una dieta alta en grasas, incrementa el riesgo de ataque al corazón, debido a su elevado contenido en calorías que aumenta la probabilidad de obesidad, además de producir una sustancia cerosa y suave,“el colesterol” (citada en párrafos precedentes), que se acumula en las arterias, con el correspondiente endurecimiento de las mismas (arterioesclerosis).


  El consumo abundante de grasas polisaturadas puede incrementar el riesgo de algunos tipos de cáncer. El hecho de reducir el consumo diario de grasa no es garantía contra el desarrollo de cáncer o de ataque cardiaco, pero ayuda a reducir los factores de riesgo.


  



  Saponificación


  Un uso importante de grasas y aceites es la fabricación de jabones, mediante el proceso de saponificación. A continuación se ilustra la reacción correspondiente a dicho proceso.
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  Como se mencionó anteriormente, R, R1 y R2 son largas cadenas hidrocarbonadas que pueden ser iguales o diferentes.


  Los aceites y/o grasas se hierven en hidróxido de sodio acuoso hasta que se completa la hidrólisis de ellos. La adición posterior de cloruro de sodio a la mezcla hace que el jabón se precipite. Una vez que se separa el jabón, es posible aislar el glicerol de la fase acuosa por destilación.


  Por lo general los jabones crudos se purifican por varias precipitaciones. Además, se puede agregar algún perfume si el producto que se desea es un jabón de tocador o añadir arena, carbonato de sodio y otros rellenos, si se trata de un jabón limpiador.


  Los jabones más comunes son las sales de sodio de ácidos grasos de cadena larga, tales como el estearato de sodio CH3(CH2)16COO Na, el palmitato de sodio CH3(CH2)14COONa y el oleato de sodio CH3(CH2)16 COONa.


  Ceras


  Dentro de los lípidos saponificables quedan incluidas las ceras, las cuales también son ésteres, que en lugar de contener el grupo glicerilo contienen un alcohol de larga cadena unido a un ácido graso saturado también de cadena larga (cada una de las cadenas tiene de 14 a 30 átomos de carbono). Característica de las ceras, es que son sólidos que se funden fácilmente.


  Ejemplo de una cera es palmitato de miricilo de fórmula: CH3-(CH2)l4-COO-(CH2)29-CH3


  Función y aplicaciones


  Las ceras se encuentran en muchas plantas y animales. Los recubrimientos de cera de las frutas, de las hojas y de los tallos de las plantas ayudan a evitar la pérdida de agua y los daños producidos por las plagas. Las ceras que se encuentran en las pieles y plumas de animales y pájaros constituyen un recubrimiento a prueba de agua. La lanolina, cera que se obtiene de la lana, se emplea en cremas y lociones para ayudar a retener el agua, lo que suaviza la piel. La cera de abejas que se obtiene de los panales y la cera de carnauba que se obtiene de las palmeras, se emplean para pulir muebles, automóviles, pisos, grasa para zapatos, velas y cosméticos.
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  ENZIMAS, SUPER CATALIZADORES ESPECÍFICOS Y EFICIENTES


  Velocidad de reacción y factores que influyen en ella


  
    
      	
        ¿Por qué es importante la velocidad de una reacción?

        ¿Qué es un catalizador?

        ¿Por qué se le conoce a las enzimas como catalizadores biológicos?

        ¿Por qué son importantes en la dieta los aminoácidos?

        ¿Cuál es la función de un aminoácido y qué pasa cuando hay deficiencia de uno de ellos?

        ¿En qué parte del cuerpo se encuentran las proteínas?

      
    

  


  En un proceso industrial, una reacción química cuyo ritmo de transformación sea lento, no suele tener ningún interés ya que por lo general lo que se busca con la reacción es la obtención de un determinado producto en cantidades apreciables en el menor tiempo posible. Lo anterior pone de manifiesto la necesidad de conocer la rapidez con la que los reactivos se transforman en productos en una reacción química, es decir, su velocidad. La velocidad de una reacción es el tiempo que tardan los reactivos en convertirse a productos, bajo ciertas condiciones.


  La velocidad o rapidez de reacción se define en términos de la velocidad de la desaparición de uno de los reactivos. También se puede definir como la rapidez de aparición de uno de los productos. Las unidades que se usan para indicar la velocidad de reacción son la M/s Lo que se mide, en realidad, es la velocidad del cambio de concentración en un proceso a volumen constante.


  La parte de la química que estudia las reacciones químicas, su velocidad y la influencia de los diferentes factores que pueden afectarla recibe el nombre de cinética química.


  Una forma de explicar el mecanismo mediante el cual las reacciones químicas se llevan a efecto es admitiendo que tales procesos son el resultado del choque entre las moléculas de las sustancias que reaccionan. Sólo cuando dicho choque es suficientemente violento se romperán las moléculas y se producirá la reordenación entre los átomos resultantes. El desarrollo riguroso de estas ideas básicas constituye la llamada teoría de las colisiones, la cual explica que los choques fructíferos son aquellos en los que:


  a) Las moléculas tienen una energía (cinética) mayor que la energía de activación.


  b) La orientación de las moléculas es adecuada.


  Una reacción sencilla es la que ocurre entre el hidrógeno y el flúor para formar HF:
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  Usando el modelo de la teoría de las colisiones. Las moléculas de H2 y F2 las representamos como esferas en movimiento que, tarde o temprano chocan de frente (figura 3.16).
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    Figura 3.16 Ruptura de enlaces H-H, F-F y formación nuevos enlaces H-F
  


  Si las moléculas tienen poca energía chocan pero los enlaces de los reactivos no se rompen y la colisión no es fructífera. Si la velocidad de choque corresponde a una energía mayor que la de activación, ocurre la ruptura de enlaces H-H y F-F formándose nuevos enlace H-F


  La orientación de las moléculas es otro factor importante para que se produzca una reacción química. Aunque choquen y se rompan enlaces, no hay intercambio de partículas y cada molécula se aleja inalterada. Sin la dirección adecuada no hay reacción (figura 3.17).


  Esta interpretación de las reacciones químicas se tomará como base para describir cómo intervienen diferentes factores en la modificación de la velocidad de reacción tales como la concentración y naturaleza de los reactivos, la temperatura y la acción de los catalizadores.


  Efecto de la concentración


  La velocidad de una reacción es directamente proporcional a la concentración de los reactivos, es decir, disminuye conforme se reduce la concentración de los reactivos, y a la inversa aumenta cuando se incrementa dicha concentración.
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    Figura 3.17 Móleculas que chocan sin la orientación adecuada y no hay reacción
  


  El incremento en el número de moléculas reaccionantes, eleva la frecuencia de choques y cuando las moléculas llevan la energía y orientación adecuada aumenta la velocidad de reacción (figura 3.18).
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    Figura 3.18 Relación del número de móleculas y frecuencia de colisiones
  


  Como se observa en el caso “A” una molécula de H2 y una de F2 presentan solo una posibilidad de colisión, cuando aumenta a dos el número de moléculas (caso de “B”), existen cuatro posibles colisiones.


  La naturaleza de los reactivos


  La naturaleza de los reactivos que participan en una reacción química determinará el tipo de reacción que ocurre. Las reacciones que involucran un rearreglo de enlaces o una transferencia de electrones toman mas tiempo que las reacciones que no presentan estos cambios. Las reacciones iónicas ocurren casi instantáneamente. Estas son rápidas, debido a que los iones de una carga son atraídos por aquellos de cargas opuestas y los iones chocan frecuentemente. Las reacciones entre moléculas neutras son más lentas porque tiene que ocurrir una transferencia de electrones y un rearreglo de enlaces.


  Efecto de la temperatura


  La rapidez de las reacciones químicas aumenta conforme se eleva la temperatura. Por ejemplo: las reacciones bacterianas que conducen a la descomposición de la leche se llevan a cabo con mayor rapidez a temperatura ambiente que a temperaturas bajas.


  La temperatura de un sistema corresponde a la velocidad promedio de las moléculas. Cuando la temperatura es baja, las moléculas en promedio se mueven lentamente, si por el contrario es alta las moléculas se moverán mas rápidamente. Es lógico pensar que cuando las moléculas se mueven más rápido las colisiones aumentan y en consecuencia la velocidad de reacción. Al aumentar la temperatura la velocidad de las moléculas aumenta por lo que el número de colisiones entre las moléculas aumenta, el efecto conjunto de estos choques se traduce en que una mayor cantidad de moléculas de reactivos se transforma en moléculas de producto en la unidad de tiempo, es decir la velocidad de reacción aumenta.


  La medición de velocidades de reacción debe efectuarse a temperaturas constantes porque el calentamiento las modifica. Se estima con gran aproximación que un aumento de 10°C en la temperatura provoca que la velocidad de reacción aumente al doble.


  Efecto del catalizador


  La rapidez de muchas reacciones se puede modificar agregando una sustancia que se conoce como catalizador. Un catalizador es toda sustancia que modifica la velocidad de una reacción sin verse el mismo alterado al final del proceso. Existen dos tipos de catalizadores los positivos que aceleran la velocidad de reacción y los negativos, llamados también inhibidores, que retardan la velocidad de reacción.


  Para que se lleve a cabo una reacción química es necesario un cierto nivel de energía, esto se conoce como energía de activación. Un catalizador acelera la velocidad de la reacción disminuyendo la energía de activación sin modificar el producto y sin ser consumido durante la reacción.


  En una reacción con catalizador se disminuye la energía de activación, lo que proporciona una trayectoria de reacción más sencilla. Como resultado la reacción se lleva a cabo con mayor rapidez que sin catalizador. La entalpía de reacción (AH) es la misma en ambos casos. (figura 3.19)


  [image: ]


  Figura 3.19 Efecto del catalizador en la velocidad de reacción


  Estructura de aminoácidos y proteínas


  Las proteínas son biomóleculas formadas básicamente por carbono, hidrógeno, oxígeno y nitrógeno. Pueden además contener azufre y en algunos tipos de proteínas, fósforo, hierro, magnesio y cobre entre otros elementos. Pueden considerarse polímeros de unas pequeñas moléculas que reciben el nombre de aminoácidos, por presentar un grupo amino y uno carboxilo en su estructura.


  En los seres vivos existen unos veinte aminoácidos distintos, que pueden combinarse en cualquier orden y repetirse de cualquier manera. Una proteína media está formada por unos cien o doscientos aminoácidos alineados, lo que da lugar a un número realmente abrumador de posibles combinaciones diferentes. Y por si esto fuera poco, según la configuración espacial tridimensional que adopte una determinada secuencia de aminoácidos, sus propiedades pueden ser totalmente diferentes.


  En la dieta de los seres humanos es recomendable incluir proteínas de origen vegetal como las que se encuentran en frutos secos, soya, legumbres, champiñones y los cereales completos (con germen) y de origen animal como las carnes, pescados, aves, huevos y productos lácteos en general.


  Cada especie animal o vegetal está formada por su propio tipo de proteínas, incompatibles con los de otras especies por lo que para poder asimilarlas de la dieta, deben ser previamente fraccionadas en sus diferentes aminoácidos. Esta descomposición se realiza en el estómago e intestino, bajo la acción de los jugos gástricos y diferentes enzimas. Los aminoácidos obtenidos pasan a la sangre y se distribuyen por los tejidos donde se combinan de nuevo formando las diferentes proteínas específicas de cada especie.


  [image: ]Aminoácidos


  Son moléculas orgánicas que contienen los grupos funcionales amino y carboxilo, son los monómeros de las proteínas y su fórmula general es:


  [image: ]


  De acuerdo a la formula general anterior los aminoácidos tienen un grupo amino primario (-NH2) y un grupo carboxilo (-COOH) unidos al mismo átomo de carbono (éste se llama carbono alfa, por ser contiguo al carboxilo). El carbono alfa se llama así, porque a partir de él se contabilizan los carbonos que forman al aminoácido.


  



  Los aminoácidos que se encuentran en los sistemas biológicos son:


  [image: ]


  [image: ]


  “Aminoácidos esenciales”


  El ser humano necesita un total de veinte aminoácidos, de los cuales sólo nueve no es capaz de sintetizar por sí mismo y deben ser aportados por la dieta. Estos nueve son los denominados aminoácidos esenciales y si falta uno solo de ellos no será posible sintetizar ninguna de las proteínas en la que sea requerido dicho aminoácido. Esto puede dar lugar a diferentes tipos de desnutrición, según sea el aminoácido del que se carezca.


  Los aminoácidos esenciales como la lisina y el triptofano son insuficientes en poblaciones en las que los cereales o los tubérculos constituyen la base de la alimentación.


  El déficit de aminoácidos esenciales afecta mucho más a los niños que a los adultos. Aminoácidos esenciales en niños: isoleucina, leucina, lisina, metionina, fenilalanina, triptofano, treonina, valina, histidina y ácido aspártico. Aminoácidos esenciales en adultos: Isoleucina, leucina, lisina, metionina, fenilalanina, triptofano, treonina, valina.


  A continuación se mencionan algunos alimentos y su aporte de aminoácidos esenciales:


  [image: ]


  
    Ejemplo


    Para una buena digestión es necesaria una enzima que se encarga de degradar los lípidos en el organismo, esta enzima es rica en el aminoácido esencial lisina . ¿Qué le sucede a un individuo que tiene una dieta sólo a base de arroz?



    Este individuo tendrá problemas con la degradación de lípidos por no consumir alimentos que contengan lisina y por lo tanto con la síntesis de la proteína que degrada

  


  



  
    Ejemplo


    3.20 Las semillas y los vegetales frecuentemente son deficientes en uno o más de los aminoácidos esenciales. Mencionar si las siguientes combinaciones de alimentos proporcionan los aminoácidos lisina, triptofano y metionina, para complementar una dieta.

  


  El enlace peptídico


  Los aminoácidos se unen entre sí mediante un enlace peptídico el cual es covalente y se establece entre el grupo carboxilo de un aminoácido y el grupo amino del siguiente, dando lugar al desprendimiento de una molécula de agua.


  [image: ]


  Cuando el número de aminoácidos que se unen para formar una molécula es menor de 10 da lugar a un oligopéptido; si es superior a 10 se llama polipéptido y si es mayor a 50 se habla de una proteína.


  La organización de una proteína viene definida por cuatro niveles estructurales, cada una de estas estructuras informa de la disposición de la proteína en el espacio.


  Estructura primaria


  La estructura primaria de una proteína indica los aminoácidos que forman la cadena polipeptídica y el orden en que se encuentran. La función de una proteína depende de su secuencia y de la forma que ésta adopte. (figura 3.20


  [image: ]


  
    Figura 3.20 Secuencia de los aminoácidos en la estructura primaria de una proteína
  


  Estructura secundaria


  Se refiere a la disposición de los aminoácidos que conforman una proteína en el espacio, conforme los aminoácidos van siendo enlazados durante la síntesis de proteínas y gracias a la habilidad de giro de los enlaces, las proteínas adquieren una forma en el espacio estable, que puede ser:


  Conformación [image: ]-hélice; debida a la formación de enlaces de hidrógeno entre el -C=O de un aminoácido y el -NH- del cuarto aminoácido que le sigue.


  Conformación [image: ]-laminar; en esta disposición los aminoácidos no forman una hélice sino una cadena en forma de zig-zag. (figura 3.21)


  [image: ]


  
    Figura 3.21 Estructura secundaria a)[image: ]-hélice y b)[image: ]-laminar
  


  Estructura terciaria


  Informa sobre la disposición de la estructura secundaria de un polipéptido al plegarse sobre sí misma originando una conformación globular, esta conformación facilita la solubilidad en agua, el realizar funciones de transporte, enzimáticas, hormonales, etc.


  La estructura se mantiene estable por la presencia de: puentes disulfuro entre los radicales de aminoácidos que tiene azufre, puentes de hidrógeno, puentes eléctricos e interacciones hidrófobas. En definitiva, es la estructura primaria la que determina cuál será la secundaria y por tanto la terciaria. (figura 3.22)


  [image: ]


  
    Figura 3.22. Estructura terciaria de una proteína
  


  Estructura cuaternaria


  Esta estructura informa de la unión, mediante enlaces débiles (no covalentes) de varias cadenas polipeptídicas con estructura terciaria, para formar un complejo proteico. Cada una de estas cadenas polipeptídicas recibe el nombre de protómero. (figura 3.23)


  [image: ]


  
    Figura 3.23 Estructura cuaternaria de una proteína, formada de tres protómeros; cada uno de un color distinto, (verde, azul y amarillo)
  


  Así como los polisacáridos se reducen a ser sustancias de reserva o moléculas estructurales, las proteínas asumen funciones muy variadas gracias a su gran hetereogeneidad estructural. Describir las funciones de las proteínas equivale a describir en términos moleculares todos los fenómenos biológicos, por ejemplo la función: enzimática, hormonal, de transporte, estructural, de defensa, de movimiento, de reserva, reguladora y de transducción de señales. Tabla 3.5


  [image: ]


  
    Tabla 3.5 Clasificación de las proteínas según su función
  


  Enzimas. Catalizadores biológicos


  Las enzimas son proteínas catalíticas muy potentes y eficaces que actúan en pequeña cantidad y se recuperan indefinidamente, ayudan a que se efectúe una gran cantidad de reacciones del organismo, transformando los alimentos en otras sustancias necesarias, que puedan servir para una función determinada. Se elaboran a base de proteínas y son esenciales para mantener gran cantidad de funciones del cuerpo, existen miles y son muy importantes para mantener las reacciones celulares. No llevan a cabo reacciones que sean energéticamente desfavorables, no alteran los equilibrios químicos, sólo modifican la velocidad de reacción.


  La acción de las enzimas se efectúa mediante la formación de un complejo activo, enzima-sustrato, que luego se transforma en producto recuperandose la enzima, esto se representa mediante el siguiente esquema.


  [image: ]


  Casi todas las reacciones celulares están catalizadas. La función de las enzimas esta relacionada con la unión de un ligando que será el sustrato (S), éste es la molécula sobre la que actúa la enzima.


  Como se recordara un catalizador es una sustancia que regula la velocidad de una reacción y que se puede recuperar prácticamente inalterada al final de la reacción.


  Las propiedades que tienen las enzimas que los hacen efectivos como catalizadores son:


  1.Especificidad de sustrato. El sustrato se une a la enzima a través de numerosas

  interacciones como son: puentes de hidrógeno, electrostáticas, hidrófobas, etc,en un lugar específico llamado centro activo, el cual es una pequeña porción dela enzima, constituido por una serie de aminoácidos que interaccionan con el sustrato. (figura 3.24)


  La acción enzimática se representa por el modelo llave-cerradura el cual supone que la estructura del sustrato y la del centro activo son complementarias, de la misma forma que una llave encaja en una cerradura.


  2.Especificidad de acción. Cada reacción está catalizada por una enzima específica.

  Las enzimas, a diferencia de los catalizadores inorgánicos catalizan reacciones específicas. Por ejemplo:


  [image: ]


  



  [image: ]


  
    Figura 3.24 Los sustratos que tienen una forma que no se experimenta la reacción de catálisis
  


  Función de las enzimas


  Durante la digestión, las enzimas aceleran la degradación de los alimentos a moléculas suficientemente pequeñas para que puedan ser absorbidas por las células. Las enzimas también hacen posible las reacciones que son necesarias para que las células aprovechen la energía de los nutrientes. Las enzimas también intervienen en la producción celular de otras enzimas.


  Actualmente las enzimas se utilizan en medicina para tratar desórdenes debidos a su deficiencia. Por ejemplo, la lactasa es una enzima que degrada el azúcar de la leche, llamada lactosa, en las dos moléculas simples: glucosa y galactosa para que pueda ser absorbida en el conducto digestivo. Algunas personas que padecen intolerancia a la lactosa han perdido la capacidad de producir la enzima lactasa en edad adulta. Cuando esta enzima falta, la ingestión de productos lácteos provoca acumulación de lactosa en el sistema digestivo, lo que ocasiona la producción de gases, inflamación del intestino y diarrea. Si se toman píldoras de lactasa junto con los productos lácteos, la enzima del medicamento degrada la lactosa.


  [image: ]


  [image: ]


  
    Tabla 3.6 Algunas enzimas que participan en la digestión
  


  

  



  La utilidad de algunas enzimas en terapéutica, se presenta en la siguiente tabla:


  [image: ]


  [image: ]


  
    Tabla 3.7 Enzimas con uso terapéutico
  


  

  



  
    Ejercicio


    3.40 ¿Cuál es la función principal de las enzimas?


    Ejercicio


    3.41 Describe el modelo de llave v cerradura de las enzimas.

  


  

  

  



  Respuestas de ejercicios


  Unidad 1


  1.1  a) aire, c) agua de jamaica, e) amalgama de mercurio


  1.2  Soluto: azúcar, colorante, esencia de sabor; disolvente: agua.


  1.3  Agua de mar, un suero fisiológico salino y agua azucarada.


  1.4  b) NaF, d) NaOH, e) CH3-OH


  1.5  Los dipolos de la molécula de H2O actúan sobre el cristal de KCl y debido a las atracciones electrostáticas entre los dipolos de ésta con los iones K+ y Cl-, se forman los iones hidratados correspondientes, muy estables que superan la tendencia a atraerse mutuamente.


  1.6  El NaCl es un compuesto iónico y se disuelve en agua, la gasolina es un disolvente no polar.


  1.7  1.96 %


  1.8  150 g


  1.9  40 %


  1.10  0.74 M


  1.11  1730.16 mL


  1.12  18.4 M


  1.13  1.69 N


  1.14  3.26 g


  1.15  8.4 N


  1.16  750 mL


  1.17  0.5 N


  1.18  La disolución de NaCl es hipótonica con respecto a los glóbulos rojos por lo que el agua de la disolución fluye hacia el interior de éstos causándoles una hinchazón.


  1.19  El agua de mar es un disolución hipertónica con respecto a las células, lo cual provoca que el agua del interior de éstas, fluya hacia fuera provocando una deshidratación en los náufragos.


  1.20 a) [NH3]2 / [H2]3 [N2] b) [CO] / [CO2] [H2] c) [O2]5


  1.21 a) la concentración de reactivos es 4 veces mayor que la de los productos.

  b)la concentración de reactivos es ~ 92 veces mayor que la de los productos.

  c)la concentración de productos es 78000 veces mayor que la de los reactivos.


  1.22 a) izquierda b) derecha c) derecha


  1.23 a) derecha / menor b) izquierda


  1.24 a) endotérmico b) mayor


  1.25 a) exotérmico b) mayor


  1.26 a) HCN + H2O [image: ] H3O+ + CN-

  ácido1 base2 ácido2 base1 los pares ácido-base conjugados son: HCN / CN- ; H3O+ / H2O>


  
    b) H2PO4- + NH3 [image: ] HPO42- + NH4+
  


  ácido1 base2 base1 ácido2


  los pares ácido-base conjugados son: H2PO4- / HPO42- ; NH4+ / NH3


  1.27 a) Se disocia en: Ca(OH)2 (ac)[image: ]Ca2+(ac) + 2 OH- (ac)


  b)Se ioniza en: HF(ac) [image: ] H+(ac) + F- (ac)


  c)Se disocia en: Na2S (ac) [image: ]2 Na+(ac) + S2- (ac)


  1.28 La primera ionización: H2CO3 (ac)[image: ] HCO3- (ac) + H+ (ac)

  y la segunda ionización: HCO3- (ac) [image: ]CO32-(ac) + H+(ac)


  1.29 a) HNO2-(ac) [image: ] NO2-(ac) + H+(ac) b) Ka=[NO2][H+] / [HNO2]

  c)es mas fuerte


  1.30 a) CH3NH2(ac) + H2O(l) [image: ] CH3NH3+ (ac) + OH-(ac)

  b) Kb=[OH-][CH3NH3+] / [CH3NH2]

  c)es mas fuerte


  1.31 a) pH=1.3 b) pH= 2.3


  1.32 a)[H+] = 1 x 10-9  [OH-] = 6.30 x 10-6

  b)[H+] =1.25 x 10-5  [OH-] = 7.94 x 10-10

  c)[H+] =5.01 x 10-14  [OH-] = 1.99 x 10-11


  1.33 e) base débil

  .33 e) base débil

  33 e) base débil

  3 e) base débil

   e) base débil

  e) base débil

  base débil


  1.34 a) ácido

  .34 a) ácido

  34 a) ácido

  4 a) ácido

  a) ácido

  a) ácido

  ) ácido

  ácido


  1.35 c) Mg(OH)2


  1.36 b) 0.9 - 1.5 .36

  .36 b) 0.9 - 1.5

  36 b) 0.9 - 1.5

  6 b) 0.9 - 1.5

  b)0.9 - 1.5

  b)0.9 - 1.5


  1.37 c) HCl

  .37 c) HCl

  37 c) HCl

  7 c) HCl

  c) HCl

  c)HCl


  1.38  b) ácido

  .38 b) ácido

  38 b) ácido

  8 b) ácido

   b)ácido

  b)ácido


  1.39  d) H+ y OH-

  .39 d) H+ y OH-

  39 d) H+ y OH-

  9 d) H+ y OH-

  d) H+ y OH-

  d) H+ y OH- + H+(ac)


  1.40 e) Na+ y Cl-


  1.41 a) sal y agua


  1.42 b) H2SO4 + Mg(OH)2 [image: ] MgSO4 + H2O


  1.43 c) 0.080


  1.44 a) 0.8


  1.45 b) 22.5 mL


  1.46 b) 90 mL


  1.47 e) 0.7


  1.48 d) col morada


  1.49 e) pH


  1.50 c) H2CO3 / HCO3 -


  1.51 d) sangre


  1.52 b) ácido débil y su sal>


  1.53 a) urinario y digestivo


  1.54 e) 7.33 - 7.4


  1.55 a) Aminorar los cambios de pH


  b) Proporcionar iones H2PO4- para que reaccionen con la base o el ácido que se

  adicione al sistema.

  c) La especie fosfato diácido, H2PO4-

  d) La especie H+


  

  

  



  Unidad 2


  2.1  a) [image: ] = 0, 1, 2, 3



  b) 4 subniveles


  2.2 m = -2, -1, 0, +1, +2


  2.3


  [image: ]


  2.4


  [image: ]


  2.5



  c) BeF2


  [image: ]


  Diferencia de electronegatividad = 4 (F) - 1.5 (Be) = 2.5 > 1.7 enlace iónico


  d) K2O


  [image: ]


  Diferencia de electronegatividad = 3.5 (O) - 0.8 (K) = 2.7


  2.6



  c) Cl2


  [image: ]


  d) PH3


  [image: ]


  2.7



  c)NH3


  [image: ]


  Diferencia de electronegatividad = 3 (N) - 2.1 (H) = 0.9


  d) CCl4


  [image: ]


  Diferencia de electronegatividad = 3 (Cl) - 2.5 (C) = 0.5


  2.8 [image: ]


  2.9

  [image: ]


  2.10

  [image: ]


  2.11

  [image: ]


  2.12  2,2,5 - trimetilhexano


  2.13

  [image: ]


  2.14  C5H8 diseña 8 isómeros


  2.15  C5H10 diseña 5 isómeros


  2.16  No


  2.17  a) hexano b) pentano c) pentano


  2.18   [image: ]


  2.19

    [image: ]


  2.20  a) hexanol b) 2-propanol

  c)propanol d) 2,3,3-trimetilbutanol>


  2.21

  [image: ]


  2.22  a) dietileter  b) difenileter c) secbutilmetileter


  2.23

  [image: ]


  2.24  a) octanal b) 2,3,3-trimetilbutanal

  c)2-pentanona d) 2,2-dimetil-3-pentanona


  2.25 C4 H11 N

  [image: ]


  2.26

  [image: ]


  2.27 a) ácido etanoico b) ácido butanoico c)ácido pentanoico


  2.28  a) CH3 CH2 CH2 CH2 COOCH2 CH2CH2 CH2 CH3


  b) CH3 CH2 COO CH2 CH2 CH3


  2.29  a) pentanoato de metilo  b) etanoato de etilo


  2.30

  [image: ]


  2.31 a) propanamida b) pentanamida


  2.32

  [image: ]


  2.33

  a)bromoetano

  b)1,2-diflúorbutano


  2.34

  [image: ]


  2.35

  [image: ]


  2.36



  
    [image: ]
  


  2.37



  
    [image: ]
  


  2.38

  [image: ]

  [image: ]


  2.39

  [image: ]


  2.40

  [image: ]


  2.41

  [image: ]


  2.42



  
    [image: ]
  


  

  Porque se trata de un alcohol terciario.

  



  2.43



  
    [image: ]
  


  2.44

  [image: ]


  El 3-metil-2-penteno de acuerdo con la regla de Saytzeff.


  2.45

  Porque al eliminarse el átomo de cloro la doble ligadura solo tiene una opción para formarse.


  2.46



  
    [image: ]
  


  Porque es un radical terciario.


  2.47

  [image: ]


  2.48 El producto que se forma en mayor proporción es el 2-cloro-2-metilpropano, porque se obtiene a partir de un radical terciario.


  2.49

  [image: ]


  2.50

  [image: ]


  2.51



  
    [image: ]
  


  2.52



  
    [image: ]
  


  2.53

  a) Reacción de condensación (Reacción de esterificación)

  b) Ácido acético, metanol,



  
    [image: ]
  


  2.54

  a) Reacción de condensación (Reacción de esterificación)

  b)



  
    [image: ]
  


  2.55



  
    [image: ]
  


  2.56



  
    [image: ]
  


  2.57



  
    [image: ]
  


  2.58

  [image: ]


  2.59 El estado de oxidación del carbono unido al oxígeno: en el ácido acético es de 3+; en la

  2-propanona es de 2+.

  El estado de oxidación del carbono unido al cloro es de 0.


  2.60

  metano < metanol < formaldehído < ácido fórmico < dióxido de carbono


  2.61

  [image: ]


  2.62

  [image: ]

  [image: ]


  2.63

  a) por adición

  b)por condensación chispa


  

  

  



  Unidad 3


  3.1 [image: ] H2 + Cl2  2HCl, donde [image: ] = -92.3 kJ/mol


  3.2  H2(g) + 1/2 O2(g)[image: ] H2O(g), donde [image: ] = -241.8 kJ/mol


  3.3  CH4(g) + 2O2(g) [image: ] CO2(g) + 2H2 O(1) + Calor


  3.4 [image: ] = -72,79 kJ por cada mol de glucosa que se hidroliza.


  3.5 [image: ] = -890.25 kJ por cada mol de CH4(g) que se quema.


  3.6 [image: ] = - 66.46 kJ/mol de glucosa fermentada

  [image: ] = - 33.23 kJ/mol de etanol formado


  3.7 [image: ] = +226.6 kJ/mol de acetileno


  3.8

  a) A partir de un sólido se forma un sólido y un gas por lo tanto [image: ] aumenta, [image: ].

  b) Como se forma un gas a partir de un sólido; la entropía aumenta [image: ].


  3.9 [image: ] = -198.5 J/K por cada mol de NH3 formado.


  3.10[image: ]total es positiva, por lo tanto se predice que la reacción es espontánea a 25°C.


  3.11 [image: ] = 278.96 kJ


  3.12

  a)[image: ] = -890.25 kJ

  b)[image: ] = -242.79 J/K

  c)[image: ]alrededores = 2987.41 J/K

  d)[image: ]universo = 2744.62 J/K

  e)Como[image: ]es negativa, por lo tanto la reacción es exotérmica.

  f)Como [image: ]total es positiva, por lo tanto la reacción es espontánea a 25°C.


  3.13 e) 3 a 7


  3.14 b) polihidroxialdehídos o polihidroxicetonas


  3.15 b) sacáridos


  3.16 c) 1 y 5


  3.17 d) glucosa


  3.18 b) nuestras manos


  3.19 d)8


  3.20 d) la derecha


  3.21 d) monosacáridos


  3.22 d) mayor que la sacarosa


  3.23 e) sacarosa


  3.24 b) glucosa


  3.25 a) el almidón


  3.26 c) energéticos


  3.27 b) la celulosa


  3.28 c) Grasas


  3.29 b) glicerol y ácidos grasos


  3.30 c) presentar sólo enlaces sencillos entre carbonos


  3.31  d) omega 6


  3.32 c) insaturados con dos o más dobles enlaces


  3.33 a) un aceite


  3.34 b) una cera


  3.35 d) los aceites son líquidos y las grasas sólidas


  3.36 b) jabones


  3.37 a) las ceras


  3.38 b) una grasa e hidróxido de sodio


  



  3.39= Las combinaciones complementarias son a), b) y d)


  3.40= La función principal de las enzimas es sus acción catalítica.


  3.41= El sustrato es la cerradura y la enzima es la llave. La parte estriada de la llave corresponde al centro activo de la enzima pues es el lugar donde se lleva a cabo la reacción, cada enzima tiene un sustrato específico en el cual puede actuar como en el caso de una llave y una cerradura.


  

  

  



  (4) Un proceso espontáneo es aquel proceso natural que ocurre incontroladamente en un sentido y no en el contrario, por ejemplo, el calor siempre fluye del cuerpo de mayor temperatura al de menor, un clavadista siempre se lanza hacia el agua y no al revés.[regresar]


  (5)Josiah Willard Gibbs fue el creador de la termodinámica química.[regresar]


  APÉNDICE


  Método de factores de conversión.


  La mayoría de los problemas en química se resuelven a través de factores de conversión, éstos se originan de la relación de una unidad de medida con otra. Las relaciones de medida pueden expresarse de una definición exacta, por ejemplo un mol de un elemento es igual a 6.02 X 1023 átomos, o bien a partir de una medida, un mol de calcio pesa 40 gramos. Estas relaciones se expresan como fracciones de equivalencia o factores de conversión, por ejemplo:


  [image: ]


  En la resolución de problemas generalmente se requiere transformar de una unidad a otra. Para ello se multiplica la cantidad proporcionada (unidades) por uno o más factores de conversión que permitan obtener la respuesta en las unidades solicitadas.


  Cantidad proporcionada (unidades) x factor de conversión = respuesta (unidades solicitadas)


  Como factor de conversión se elige la fracción que al insertarla en la ecuación, elimine las unidades proporcionadas y se convierta en la unidad solicitada.


  Ejemplo: Calcular el número de moles de calcio que existen en 280 gramos de este elemento.


  Cantidad proporcionada (unidades) x factor de conversión = respuesta (unidades solicitadas)


  280 gramos de calcio x factor de conversión = moles de calcio


  En base a los factores de conversión arriba mostrados, la ecuación queda:

  280 gramos de calcio [image: ]calcio


  En los problemas no se proporcionan los factores de conversión, por lo que es conveniente aprender a realizarlos. Para formar el factor de conversión debe tomarse en cuenta que cuando se multiplique éste, la unidad que se quiere eliminar (cantidad proporcionada) se cancele y la unidad solicitada en la respuesta permanezca. De esta manera si la unidad que se desea eliminar se encuentra en el numerador, el factor de conversión debe aparecer en el denominador. Por otro lado, si la unidad que se desea eliminar esta en el denominador, en el factor de conversión debe aparecer en el numerador. Se deben manipular las unidades tanto del denominador como del numerador de un problema del factor de conversión de tal manera que se eliminen las unidades no deseadas.


  De manera general los problemas se resuelven mediante una secuencia de pasos donde participan diversos factores de conversión; es necesario recordar que se necesita un factor de conversión para cada paso.


  Ejemplo: ¿Cuántos gramos de calcio existen en 30.1 x 1023 átomos de este elemento?


  La secuencia es: átomos [image: ]moles [image: ]gramos


  Cantidad proporcionada (unidades) x factor de conversión = respuesta (unidades

  solicitadas)


  [image: ]

  

  

  

  



  [image: ]
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| Ejercicio
3.4 En ausencia de oxigeno, la glucélisis que se presenta en las células de los seres
vivos puede representarse por la reaccion global:

C¢Hi20¢ ——» 2 CH; - CHOH - COOH
glucosa —» 2 4cido lactico

A partir de las entalpias de formacion de la glucosa y del acido lactico reportadas en el
apéndice B de este libro, calcular el cambio de entalpia del proceso.
\
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1.25 Para la siguiente reaccion:

Clyg) + PCl3 S PCls () + energia

a) La formacion de PCls es un proceso (endotérmico o exotérmico)
b) Al incrementar la temperatura, la concentracién de Cl es (mayor o menor)
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Ejercicio
3.8 Indicar si en las siguientes reacciones aumenta o disminuye la entropia:

a)Na,CO3 5 ———> NayO ) + COxy)
bhy— 2ly
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m=119 £ x Ix10°mL = 1190 g
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Sustituir los valores en la ecuacién B

. EHCsibe L

100g

Por lo tanto un litro de disolucion de HCI al 38 % contiene 452.2 g de HCI.
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Ejemplo
La acetofenona un intermediario de de la sintesis del Ibuprofén que es un analgésico, es
obtenida mediante la reaccion antes mencionada.
(€]
o
£ H:C--C—Cl

i
e

AICK
e

Cloruro de acetilo

Fenilmetilcetona (acetofenona)
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les de ol
Molaridad (M) = Do oo,
volumen dela disolcuidn enlitros

Se despeja
Moles de soluto (n) = molaridad (M) x volumen de disoluci6n (L)

moles de NaOH
nnaon=(0.035 L) (0.10 mol/ L) = 0.0035 mol de NaOH

b) Como el H,SO4 y el NaOH reaccionan con una relacion molar de 1:2, los moles de HSO4
que reaccionan se calcula con la relacion molar:

) Lmol H.S0,
2moles NaOH

Moles de H,S0, = (0.0035 mol NaOH =0.00175mol H,50,

¢) Por lo tanto, hay 0.00175 mol de H>SO, en 0.005 mL
Por lo tanto, la molaridad de H,SO4 es:

moles de soluto ~ 0.00175mol H,S0,

Molaridad (M) = =
volumen dela disolcuién enlitros 0.005L

=0.35M H,50,
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Fuente Lisina Triptéfano Metionina
Avena baja buena buena
Arroz baja buena buena
Garbanzo buena baja buena
Alubias buena baja baja
Harina de maiz baja buena buena
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Estado de Nombre Formula Peso Punto de Punto de
agregacion Molecular | fusion °C | ebullicién °C
g Metano | Hs 16 -182 -164
Gas Etano CH;CH3 30 -183 -89
Gas Propano CH3CH,CH3 44 -190 -42
Gas Butano CH3(CH,)»(CH3) 58 138 -1
Liquido Pentano CH3(CH»);CH3 2 -130 36
Liquido Hexano CH3(CH,)4CH3 86 -195 69
Liquido Heptano CH3(CH>)sCH3 100 91 98
Liquido Octano CH;(CH»)sCH;3 114 =57 126
Liquido Nonano CH3(CH,);CH3 128 -51 151
Liquido Decano CH3(CH2)sCH3 142 -30 174
Liquido Pentadecano | CH3(CH>);3CH; 212 10 271
Sélido Fooane. 282 37 343
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Ejemplos

1. Eseribir la constante de equilibrio que representa la oxidacion del di6xido de azufre, la
reaccion involucrada es:
8029t 029 5 SO30)
Es necesario balancear la ecuacion antes de escribir la constante de equilibrio.
250:9+ Oz 52503

La expresion de la constante de equilibrio es:
© SO
“ [50,)°[0,]

2. Escribir la constante de equilibrio para la siguiente ecuacion quimica:
BaCOs (5 &5 BaOg + COuy
La ecuacion estd balanceada y debido a que tanto el BaCO; y el BaO son sélidos puros, la

expresion de la constante de equilibrio es:
Ke = [COz]
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Ejercicios
2.63. {Que reaccion de polimerizacion se llevaria a cabo en los siguientes mondmeros.

a)

I
H,N—CH,~CH,—C—OH
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Ejemplo

La cantidad de halégeno requerida para halogenar completamente a un alquino es el doble
que la que se necesita para halogenar a una doble ligadura.
(oe]

CHy
Hoc—0 ¢ Cl >C’\c_c/ + Cl =H ‘c l CH;
= 2o . T i T

H

Cl. Cl
1.,1,2,2-tetracloropropano

propino

1,2-dicloropropeno
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Ejemplos
El nombre de los siguientes compuestos es:

a)
2-pentanona (o metilpropilcetona) y no
H;C—C——CH,—CH,—CH; 4-pentanona
12 2) 4 5

i
H;C—CH,~C CH,—CH; 3-pentanona (o dietilcetona)
I s 4 5

aa
H;C—CH—C—CH; 3-metil-2-butanona (o isopropilmetilcetona)

2
H;C
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Ejemplo

La reaccién de un halogenuro de alquilo y una base, la cual produce una sal y un alqueno.

H,C—CH; + NaOH H,C=CH, *+ NaBr + H,0
|

Etanol, i i
Br Etileno

Bromoetano
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2. Cuando la anilina, C¢HsNH,, se disuelve en agua presenta una Ky =3.8 x 107,

a) Escribir la reaccion de ionizacion

b) Escribir la expresion de la constante de basicidad

¢) Comparar la basicidad de la anilina y la hidracina e indicar cual es mas fuerte (tabla 1.5)

a) Debido a que la anilina es una base, acepta un protén, por lo tanto la reaccién de
ionizacion es:

CoHsNH2 ue) + H0 ) 5 CeHsNHs'a + OH
b) La expresion de la constante de basicidad se representa:

_[OH")[C,H,NH, "]
i (e

¢) La anilina es una base mas débil que la hidracina ya que:

Kb corsnie < Kb nons

3.8x 10" <9.8x 107
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No. De Nombre Férmula No. de Nombre Formula
carbonos molecular carbonos molecular
1 Metano CH4 13 Tridecano CisHog

2 Etano CoHg 20 Eicosano CaoHaz

3 Propano C3Hg 21 Eneicosano Cy1Has

4 Butano CsHyo 22 Doeicosano  CxnHae

= Pentano CsH)» 23 Trieicosano Ca3Hag

6 Hexano CeH 4 30 Triacontano  C3Hea

i Heptano C7Hi 40 Tetracontano  CyoHg>
8 Octano CgHis 50 Pentacontano  CsoH o2
9 Nonano CoHao 60 Hexacontano  CgoH 22
10 Decano CioHaz 70 Heptacontano  C7oHi42
11 Undecano CiHos 80 Octacontano ~ CgoH 62
| 74 Dodecano C2Hae 90 Nonacontano  CgoH 5>
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APENDICE B

DATOS TERMODINAMICOS EN CONDICIONES ESTANDAR (1 atm y 26 °C)
Datos tomados del Chang, R. (1992). Quimica. México. McGraw-Hill

SUSTANCIA [AH® [kJ / mol] [AG® [kJ / mol] [S° [J / mol K]
AgCl (s) -127.0 -109.7 96.1
ALO; (5) -1669.8 -1576.4 50.99
Br, (I) 0 0 152.3
CaO (s) 635.6 604.2 39.8
CaCO; (s) -1206.9 112838 929
[ C (grafito) 0 0 5.69
C (diamante) 1.90 29 2.4
Ch(g) 0 0 223.0
CH, (g) -74.85 -50.8 186.19
CoHa () 226.6 209.2 200.8
CoHs (2) 523 682 219.45
CoHe (2) 847 329 229.49
CeHs (1) 49.04 124.5 172.8
CsHp06 (5) -1274.5 910.56 212.1
CO(g) -110.5 -1373 197.9
COs (g) -393.5 -394.4 213.6
CuO (s) -1552 1272 435
F(g) 0 0 203.34
Fe;05 (s) 8222 -741.0 90.0
HCI (g) 923 953 187.0
[HI (2) 25.9 1.3 206.3
H, (g) 0 0 131.0
H,0 (g) 241.8 2286 188.7
H,0 (1) -285.8 2372 69.9
H,0, (1) -187.6 -118.1 2
HS (g) -20.15 -33.0 205.64
L (s) 0 0 116.7
KCI (s) -435.87 -408.3 82.68
[MgO (s) -601.8 -569.6 26.78
N> (g) 0 0 191.5
NH; (g) -463 -16.7 193.0
NH,CI () 31539 -202.9 94.56
NO (2) 90.4 86.7 210.6
NO; (2) 33.85 518 240.46
N>04 (2) 9.66 983 304.3
NaCl (s) -411.0 -384.0 7238
102(2) 0 0 205.0
1Os (2) 1422 163.4 2376
S (rombico) 0 0 31.88
S(monoclinico) 030 0.10 32.55
SO, (2) -296.1 -300.4 248.5
SO (2) 3952 -370.4 256.2
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Sustituyendo valores:
_005Lx2M
ol

G

=0.13M

2. {Qué volumen de acido sulfurico, H>SO4, 18 N se requiere para preparar 6 litros de una
disolucion 4 N?
CiVi = GV2

oy
(¢

Vi

Sustituyendo valores:
Si6LX4N

S =kl
18N
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REDUCCION

Alcano Alcohol Aldehido Acido carboxilico
i oH i ?
|
R_(;:_H <Li.'\VH4 R'?“H = LiAlH, R_C_H<x.mu|, R-C-OH
H H
Estado de oxidacion més bajo del carbono e Estado de oxidacion més alto del carbono

marcado marcado
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Monémero Polimero Nombres Usos
CH3=CH,CH; L CH, Oy Polipropileno Cuerdas, alfombras, partes automotrices.
propeno iy
CH3=CHCI Ci,Cihy Poli(vimil _cloruro) o | Mangueras, _peliculas, _materiales  de
e fli Cloruro de polivinilo, PVC. | aislamiento, envases desechables para
LErDoie: a bebidas  (cancerigeno  en  esta
aplicaci6n).
CH3=CHCN (CH,CHOy Poliacrinonitrilo, Orlon | Fibras textiles para ropa.
33l
acrilonitrilo N
CFa=CF, e Politetrafluoroctileno, Peliculas antiadherentes, protectores y
el Teflén lubricantes.
tetrafluoruro de
etileno
Ciy Ci; Poli(metil _mefacrilato), | Moldes de plasticos y pinturas
[l Lucite, Plexiglas, Perspex.
H,C=CCO,CHy — (CHEHy—
metil metacrilato Q000
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Ejemplo

1. Se necesitan 40 mL de una disolucion de hidroxido de sodio, NaOH, 0.15 N para titular
60 mL de una disolucion de é4cido sulfarico, H>SOy, (Cual es la normalidad del acido
sulfarico?

Si la reaccion es: 2 NaOH () + H2SO4 @) — Naz SOy i) + H20 )

Datos:

Vaaon = Vi=40 mL Vi
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Ejemplos

1. Un suero salino contiene 5 gramos de NaCl disueltos en 100 gramos de agua (100 mL).
(Cual es el porcentaje en peso de soluto en esta disolucion?

g de soluto

% en peso de soluto x 100

g de soluto + g de disolvente

% en peso de soluto F SigOO x100 = 4.76 %
g+100¢g

2. Una disolucion de HCI al 38 % tiene una densidad de 1.19 g/mL. ;Calcular los gramos
de HCl contenidos en un litro de esta disolucion?

gdesoluto

A) % en peso de soluto = E
g de soluto + g de disolvente

Como el HCl es el soluto, se despejan los g de soluto de la formula.

% en peso de soluto x masa total de la disolucion
100

B) gdesoluto =

Recordar que la masa total de la disolucion es la suma de gramos de soluto y gramos de
disolvente.

Se conoce el peso de soluto que da ¢l problema y se necesitan determinar los gramos de la
disolucion. Utilizando los datos de densidad se puede calcular la masa de la disolucion.
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Ejemplo
Isomeros de cadena del CsHia:

CH
HyC—CH,~CH,—CH,—CH;  H;C—CH—CH,—CH; :

H3C—-?—CH3

n-pentano CH;
CH;,

isopentano neopentano

Observar que el carbono 2 del neopentano es cuaternario porque esta unido a otros cuatro
carbonos.
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Funcion Ejemplo Nivel de accion
Hidroliza las proteinas en péptidos y
Enzimdtica Pepsina aminoacidos durante el proceso de
digestion a nivel de estémago
Insulina y glucagon Regulan los niveles de glucosa en
Hormonal sangre.
Calcitonina Regula el metabolismo del calci
- Hemoglobina Transporte de oxigeno a través de la
ransporte sangre
En los tejidos de sostén (conjuntivo,
6seo, cartilaginoso) de los vertebrados,
Estructural Coléageno las fibras de colageno forman parte
importante de la matriz extracelular
Se encargan de reconocer moléculas u
organismos extrafios y se unen a ellos
Defensiva Inmunoglobulinas para facilitar su destruccion por las
células del sistema inmunitario
Movimiento Actina y miosina. Contraccion de musculos
Ovoalbimina de la clara de
huevo, lactoalbumina de la . L
Reserva ey vl il Constituyen una reserva de amlngacldos
? e para el futuro desarrollo del embrién.
de trigo, hordeina de la
cebada
Transduccion de Durante el proceso de la vision, la retina
sefiales E transduce un fotén luminoso (una sefial
Rodopsina fisi 5 2
isica) en un impulso nervioso (una sefial
eléctrica).
Reguladora Participa en la regulacion de las fases del
Ciclina. ciclo celular
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Ejemplo

I

Utilizando la tabla de entropias absolutas estandar del apéndice B, calcular el cambio de
entropia estandar de la siguiente reaccion:

Hog) +% Oz )

— Hy,Oq
Solucién:

De las tablas de datos termodindmicos a 25°C y | atm (condiciones estindar) se
obtienen los valores de las entropias absolutas estandar:

S° Hj (g 130.7 J/ mol K

S° 05 (¢ 205.1 J/ mol K

S Hy0 ) 69.9 J/ mol K

Se aplica la ecuacion:

| AS® =21 AS° (producion— = M AS® (reactivos)

i : ! .

E Se aplican los valores encontrados a la ecuacion anterior:
»

: AS°, =1mol x S° HyOq)— [1 mol x S° (Hz ) + Yamol x S° (O3 (9] =
AS°, = (1 mol x 69.9J/mol K — [1 mol x 130.7 J/mol K + % mol x 205.1 J/mol K] =
- AS°, =163 J/ K por cada mol de agua liquida formada.
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Ejercicios

1.28 Escribir las reacciones de ionizacién para el dcido carbonico, H,COs, cuando se
disuelve en agua.

1.29 Cuando se disuelve en agua el dcido nitroso, HNO,, presenta una K, = 4.5 x 10
a) Escribir la reaccion de ionizacién

b) Escribir la expresion de la constante de acidez

¢) Indica si es un acido mas fuerte o mas débil que el acido acético

1.30 Cuando se disuelve en agua la metilamina, CH3NH,, presenta una Ky, = 4.38 x 10
a) Escribir la reaccion de ionizacion,

b) Escribir la expresion de la constante de ionizacion bésica

¢) Indica si es una base mas fuerte o mas débil que el amoniaco
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Animal Mejora la digestion

Rutina Tratamiento de fragilidad capilar y venas
varicosas

Fingico | Tratamiento de la intolerancia a la lactosa

Celulasa Fingico | Mejora la digestion
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Ejemplo

La halogenacion de un alquino forma en principio un alqueno halogenado en donde
también se aplica la regla de Markovnikov, como en la siguiente reaccion.

H cl

i
e o
H—C—0C CH; + HCI cci, - /C-——C + HCI & CH;5
propino H . ‘
H Cl
2ot 2,2-dicloropropano
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Cantidad de soluto (1) = Volumen de disolucion  x  Concentracion de la disolucion
concentrada concentrada
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Ejemplo

Indicar si en las siguientes reacciones aumenta o disminuye la entropia:
a)NaHCO3 ) ——> Na ,CO3 + HxOq
b)Hy g+ % 02 ) — Hy0 (),

~a) La entropia aumenta en la reaccion porque se forma un liquido, que tiene mas
desorden que un sélido AS >0

'b) Se tienen dos gases (mayor desorden) que reaccionan para formar un liquido, por
tanto la entropia disminuye en la reaccion AS <0
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Ejemplos

1. Cuando el &cido hipocloroso, HCIO, se disuelve en agua, presenta una K, =3.2 x 10*,
a) Escribir la reaccién de ionizacion

b) Escribir la expresion de la constante de acidez

¢) Comparar la acidez del HCIO y el HCN e indicar cual es mas fuerte (tabla 1.5)

a) Debido a que el acido hipocloroso cede un protén, la reaccion de ionizacion es:
HCIO (a5 Hiey * ClO
b) La expresion de la constante de acidez se representa:

_[CloT][H"]
‘" [HCION

¢) El acido hipocloroso es un acido més fuerte que el acido cianhidrico ya que:
Kancio> Ka nen

32x10%>49x10"°
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SISTEMAS

Sistema es una parte especifica del Universo que nos interesa.

Materia
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con los alrededores

los alrededores
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H,C=CH,—CH; + HCl > H3C—CH—CH;

propeno 1 2-cloropropano
CHj - CHy
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Ejercicios
2.21 Escribir la formula semidesarrollada para cada uno de los siguientes éteres:
a) terbutilneopentiléter  b) isopropil propiléter  c¢) disecbutiléter

2.22 Escribir el nombre de las siguientes formulas:

a) CH; —~CH, - O - CH, - CH; b)
¢) CH; — O - CH-CH,— CH3

|

CH;
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Ejercicios

2.39. Escribir las estructuras de los compuestos que se forman al hacer reaccionar el butanal
con un exceso de metanol en medio 4cido.

H H
HE*CHZVCH27CH3 + CH;0H == Hemiacetal? (Acetal?

Exceso

2.40 Escribir las estructuras de los compuestos que se forman al reaccionar la 2-pentanona
con un exceso de I-propanol en medio acido.

i
~ H
HyC—C—CH,=CHy~CH; 4 Cj,CH,CH,OH -

(Hemiacetal? ——= ;acetal?
Exceso

2.41. Escribir la reaccion entre el metanal y el etanol (en exceso) en medio cido.
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CH3; — CH, — CH, - CHO butanal o butiraldehido (del 4cido butirico)
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(del acido benzoico)
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Al sustituir en la formula (1) queda:

0.5 moles NaOH (0.75L)
b

moles de NaOH = = 0.375 moles de NaOH

Pero como se pide la masa en gramos, se aplica el factor de conversion.

40 g NaOH
1 mol NaOH

0.375 moles de NaOH [

} =15 g de NaOH

Otra forma de resolver el problema, es a través de los factores de conversion (anexo A).

o T mL{ 1L ] [O.SmolesNaOH} {40gNaOH

] = 15 g NaOH
1000 mL iE 1 mol NaOH

3. Un frasco de reactivo de HCI, presenta en su etiqueta la siguiente notacion: pureza 37.23
% y densidad 1.19 g/mL. ;Cual es su molaridad?

masa molar del HCI = 36.5¢g

Cada mL de disolucion del HCI tiene una masa de 1.19 g, por lo tanto un litro tiene la
siguiente masa.

119 & x1000mL = 1190 g
mL

Pero el 4cido presenta una pureza de 37.23 % en peso, es decir por cada 100 g de
disolucién hay 37.23 g de acido, por lo que un litro contiene:

(3723)

1190 g (100)

=443 g HCI

numero de moles de HCI en un litro = Aol 12.13 moles de HCI
36.5 g/mol

~ molesdesoluto _ 12.13moles HCI
volumen de la disolucion en litros 1L

=12.13M

Otra forma de resolver el problema, es a través de factores de conversion (anexo A).

o [1,19g} {IOOOmL} 3723gHCI| [ ImolHCI | _ ) o molesHCL _ o
T L 100g | |365¢HCI I
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2.11  Escribir los isémeros del hexano y encerrar con un circulo los carbonos terciarios,
presentes en dichos isomeros.
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2.48. En la reaccion siguiente sefialar el producto que se forma en mayor proporcion y
explicar el motivo:

CHy CH, CH,
| Luz U.V. ;

|
H,C—CH—CH; + Cl > HyC—CH—CH, + HyC <‘: CH;

Cl Cl

1-cloro-2-metilpropano  2-cloro-2-metilpropano
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Ejemplo

La ecuacién termoquimica que representa la combustion del carbono en condiciones
estandar es:

C 25 1am+ 02 @25oc, 1am —» CO» (gasoc. | am + Energia AH=-945
kcal/mol

En algunos textos se da por hecho que las reacciones se llevan acabo en condiciones
estandar, que como se ha indicado son: P = 1 atm y T = 25 °C asi que ya no se agrega
esa informacion. La reaccion anterior se escribe asi:

C9+t02 ¢ —» CO; (y +Energia AH = - 94.05 kcal/mol

El valor de AH es negativo porque la energia térmica sale del sistema.
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Ejemplo

A partir de los valores de entalpias estindar de formacion que se encuentran en el
apéndice B de este libro, calcular la entalpia de la reaccion de hidrélisis de la sacarosa
para dar glucosa y fructosa, segtin la reaccién:

CiaH2011 (9 +H20 iy —» CHO CsHg(OH)s(5) - CH>OH CO C4Hs(OH)s4 s
Sacarosa D(+)glucosa D(-) fructosa

AH® sacarosa(s) = -2221.7 kJ/mol
AH®; agua (1) = -285.8 kJ/mol
AH®% glucosa(s) =-1274.5 kJ/mol
AH; fructosa(s) =-1274.5 kl/mol
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Ejercicio 2.34

Completar las siguientes reacciones, escribiendo la estructura y nombre de los productos
formados en cada reaccion:

a)
H;C—CH=CH—CHj; + HBr -
2-buteno
b)
CH,

S

I-metilciclohexeno
)
H3Crmee C=—=CH i HC e

propino
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4) Se determina la entropia del universo (cambio total de entropia) AS, mediante la
ecuacion:

AS, = AS®, + ASairededores
AS, = 160.5 J/ mol K- 590 J/mol K

AS, =—429.5 J/mol K

Como AS, es negativo, se deduce que la reaccion es espontdnea en la direccion
contraria a la que indica la reaccion:

5) Se calcula la energia libre estandar de la reaccion AG°r mediante la ecuacion
AGS = Zn AG? productos) = =M AGS reaerivos)

AG?,. =[1 mol x - 604.2 klJ/mol + (1 mol x -394.4 kJ/mol)] — [1 mol x -1128.8 kJ/mol]
AG®, = 130.2 kJ/mol de CaCO; que se descompone

6) De los datos obtenidos se concluye que:

Como AG®, es positiva se trata de una reaccion endergénica, como AS, es negativo, la
reaccion es no espontinea en la direccion en que estd escrita, pero si en sentido
contrario.

Como AH°r es positiva se trata de una reaccion endotérmica.
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Ejercicios
2.32 Escribir la férmula para cada uno de los siguientes derivados halogenados
a) 2-cloro-2-metilpropano

b) 1.,4-dibromobenceno
¢) tetracloruro de carbono

d) yoduro de isobutilo

2.33 Dar el nombre sistematico a los siguientes derivados halogenados
a) CHs—CH,—Br

b) CH,— CH- CH,— CH;
| |
FE F
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Ejercicio
1.23 Analizar el siguiente sistema en equilibrio:
280t Q2 S 28039

a) Al aumentar la presion del recipiente, el equilibrio se desplaza hacia y se
producird cantidad de SO; ) y de Oa.

b) A temperatura constante, al aumentar el volumen, el equilibrio se desplaza hacia
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ENZIMA ORIGEN UTILIDAD TERAPEUTICA

Pancreatica Animal Insuficiencia pancreatica

Papaina Papaya Tratamiento de la tlcera, problemas digestivos
afecciones respiratorias

Bromelina Asiste en el tratamiento de la inflamacion,
alteraciones de la piel, desordenes digestivos

Tripsina Reduce viscosidad de la sangre; reduce flebitis,
trombosis

Lipasa Fingico Mejora la digestion

Amilasa Fingico | Mejora la digestion

Quimiotripsina Animal Reduce viscosidad de la sangre; reduce flebitis,
trombosis, embolia
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Ejemplo
Representar por medio de las estructuras de Lewis el enlace de la molécula de F».

En la formacion del fluor (F), los atomos comparten electrones:

e e D b

Diferencia de electronegatividad = 4 (F) — 4 (F) =0
También se representa como: F-F
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Ejemplo
Utilizar los valores de entalpias estandar de formacion, y calcular la entalpia de la
reaccion de hidrogenacion del eteno para dar etano, segun la reaccion:
CHy g+ Haq ——» CoHepy
Respuesta:
Datos tomados de las tablas del apéndice B:
AH®f eteno = 52.35 kJ/mol
AH® etano = -84.7 kJ/mol
AH® H, = 0 kJ/mol
Solucién:
Se aplica la ecuacién:
AH°r =2 nAH/ (productos) ~ 2m AHY (reactivos)
AH°r = [1 mol x — 84.7 kJ/mol | — [1 mol x 52.3 kJ/mol + 1 mol x 0 kJ/mol]
AH°r = - 137 k] por cada mol de eteno que se hidrogena.

El signo negativo significa que la reaccion es exotérmica.
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Ejercicio ;
3.10 Indicar si la reaccion de formacion de cloruro de hidrégeno gaseoso a partir de
hidrogeno gaseoso y de cloro gaseoso es espontinea a 25 °C. Consultar los valores
reportados en el apéndice B. }
Reaccion: i
1

Hig Gl i D HCl 6y
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)
.
H,C=—CH—CHyCH; + H,0— —>

d)

H,C=CH—CH, + =

1,2-dicloropropano

2.36. Escribir la estructura del compuesto intermediario de la reaccién y el nombre del
compuesto final.
(0]
H,S0, Il
+ H0 24 egructura? ———> L CH - CH- G
HgSO, - o &
¢nombre?

2.37. Escribir la estructura y el nombre del compuesto final de la siguiente reaccion.
HyC—C==C—CH; + 2H, —>

2.38. Escribir la reaccion del 2-butino con cada de los siguientes reactivos y dar los
nombres de los productos formados.

a) 1 mol de HCI

b) 2 moles de Br,

¢) 2 moles de HBr

d) 2 moles de H,

Escribir las reacciones y los nombres de los compuestos que se forman.
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Ejemplos

1. (Cual es la molaridad de una disolucion que se prepara disolviendo 45 g de aziicar de
mesa (sacarosa, C1;H»,0,;) en 250 mL de agua?

masa molar de C12H»0,; = 342 g

moles de soluto

Molaridad (M) = : : :
volumen de la disolucion en litros

(L)
(1000mL)

litro de disolucion = 250 mL =0250L

tmolC H: O

moles de soluto = 45 g de C;2H»0
;s = |:342gClZHZEOH

}= 0.13 moles de C,H201;

_ 0.13 moles de sacarosa
025L

M =0.52M
Otra forma de resolver el problema es a través de factores de conversion (anexo A).

= 0.50:M

250 mL 1L L

. |:45gC\:HxOH:| [ImolC,ZHDO,,:‘ l:lOOOmL} _ 0.52molC,,H,,0,,

342¢C,H,,0,
La molaridad de una disolucién, se puede utilizar para hacer conversiones entre el volumen
de la disolucion y la masa del soluto disuelto, como se muestra en el siguiente ejemplo.

2. (Cuantos gramos de NaOH se necesitan para preparar 750 mL de NaOH, 0.5 M?

masa molar de NaOH = 40 g

moles de soluto

volumen de la disolucion en litros
Pero como se pide la masa del soluto, se despeja moles de soluto.
moles de soluto = M x volumen de la disolucion en litros
Para convertir el volumen a litros, se aplica el factor de conversion.

litro de disolucién = 750 mL =
1000 mL

] =0751
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Ejercicios

2.35. Escribir los reactivos o los compuestos que se forman para completar cada una de las
reacciones siguientes:

a)
Pt
H,C—CH—CH,
HZ
b)

H,C—CH CH, + HBr——=
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Solucion:
Se aplica la ecuacion:
AH®,. = Z nAH® (productos) — Zm AH®/ reactivos)
AH°, =1 mol x -1274.5 kJ/mol + Imol x -1274.5 kJ/mol — [1 mol x -2221.7 kJ/mol +
+1 mol x -285.8 kJ/mol] = -2549 kJ +2507.5 k] =-41.7 kJ
AHS, =-41.5 kI

Significa que la hidrélisis de la sacarosa para producir glucosa y fructosa es una
reaccion exotérmica, libera 41.5 kJ por cada mol de sacarosa que se hidroliza.





OEBPS/Images/imagen143.jpg
Ejemplo

Representar por medio de la estructura de Lewis, el enlace de la molécula del agua:

En la formacion del agua, dos atomos de hidrégeno comparten su electrén de valencia con
el oxigeno, de forma que éste completa un octeto en su capa de valencia (configuracion
estable) y cada uno de los hidrogenos queda con dos electrones en su capa de valencia.
Como el oxigeno es mas electronegativo, atrae hacia si los electrones de los dos enlace con
mas intensidad, provocando que se forme un dipolo en la molécula. En cada hidrogeno
existe una carga parcial positiva y en el oxigeno una carga parcial negativa.

&t 8- &+
H* +.0. +'H H 0. H

Diferencia de electronegatividad = 3.5 (0) — 2.1 (H) = 1.4

En este ejemplo, no se estd sefialando la geometria de la molécula del agua.
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Ejemplo
Identificar los tipos de atomos de carbono en el siguiente compuesto.
cH, CHj

1 |27 3 4 5 6
HJC*HC¥CH2—(IZ—CH—CH3

Los carbonos 1 y 6 de la cadena mas larga, asddino las tres ramificaciones (tres metilos)
poseen carbonos primarios. Porque estan unidos sélo a otro carbono.

Los carbonos 3 y 5 de la cadena larga son secundarios porque s6lo estan enlazados a otros
dos carbonos.

El carbono 2 de la cadena larga es terciario porque esté unido a otros tres carbonos.

El carbono 4 de la cadena larga es cuaternario porque estd enlazado a otros cuatro carbonos.
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1) el cambio de entalpia estandar de la reaccion (AH®r),

| 2) el cambio en la entropia estandar de la misma,

} 3) el cambio de entropia de los alrededores,

4) el cambio de entropia del universo e indicar si es espontanea

 5) la energia libre de la reaccién

6) a partir de estos valores calculados, indica si la reaccion es endergonica o exergonica;
spontanea o no espontanea y si es exotérmica o endotérmica.

| A

CaCO3 ) — P Ca0 (nh +COz

) Se calcula la entalpia de la reaccion mediante la formula:

HCr = % AHY/ roductos) — = AH/ (reactivos)

Los valores de las constantes termodindmicas de cada sustancia se encuentran en el
i apéndice B de este libro.

AH°r =[1 mol x AH% CaO () + 1 molx AH% CO, ] — [1 mol x AH?CaCOjs ()]
AH°r = [1 mol x (-635.6 kJ/mol) + 1 mol x (-393.5 kJ/mol)] — [1 mol x (-1206.9
J/mol)]
 AH°r =[-635.6 kJ - 393.5 kJ] - [-1206.9 kJ]

} AH°r = 177.8 ki por cada mol de CaCO;3 = 177,800 J/mol

| El signo positivo de AH®r indica que se trata de una reaccion endotérmica.
| 2) Se determina el cambio de entropia del sistema AS°, :
|

De las tablas de datos termodinamicos a 25°C y | atm (condiciones estandar) se
obtienen los valores de las entropias absolutas estandar de productos y reactivos:

\
S° Ca0 (5)39.8 J/ mol K

S° CO; (g)213.61 1/ mol K
$° CaCOs () 92.9 J/ mol K

Se aplica la ecuacion:

S =21 AS® Groductos) = X M AS® (reactivos)

i
AS®, = [1 mol x 38.9 J/mol K + 1 mol x 213.6 J/mol K] - [1 mol x 92.9 J/mol K]
AS°,= 389 J/K+213.6J/K-92.9J/K

- AS°, = 160.5 J/K por cada mol de CaCO3

3) Se determina la entropia de los alrededores mediante la ecuacion:

Satrededores = AHf | T

298K

| ASutrededores = - 177,800 / 298 K
| ASuirededores = - 590 J / mol K
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Ejemplo

De acuerdo con la regla de Markovnikov al reaccionar el 4cido clorhidrico al 1-buteno el
hidrégeno se adiciona al carbono de la doble ligadura con el mayor numero de hidrogenos.

(@]
|
H;C—CH,—CH=CH,+ HCI > HyC—CH,—CH—CHj;

1-buteno

2-clorobutano
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Acidos grasos saturados Férmula
Acido miristico CH;_ (CHy);, - COOH
Acido palmitico CH; - (CH,)i4 - COOH
Acido estearico CH; - (CHa)is- COOH
Acidos grasos Férmula

insaturados

Acido oléico

(presenta un doble enlace
entre los carbonos 9 y 10)
Acido omega 9%

CH;— (CHp)y— CH =CH —(CHpy—COOH

Acido linoléico

(presenta  dos  dobles
enlaces, el primero entre
los carbonos 9 y 10, el
segundo entre los
carbonos 12y 13)

Acido omega 6*

CH, — (CHy)y — CH=CH—CH, ~CH=CH— (CHy); - COOH

Acido linolénico
(presenta  tres  dobles
enlaces, el primero entre
los carbonos: 9 y 10, el
segundo entrel2 y 13, el
tercero entre 15y 16)
Acido omega 3*

CH;—CH;— CH=CH-CH;—CH=CH—-CH,;—CH=CH— (CH;)y COOH
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H20 (eay) 190
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Ejemplos

Fischer

ey
HAC-0H

|
H~2C-CH

|
sGes | @
H--0H

|
Ba———

«CH; —OH

alfaglucosa

e
HO-C-H

|
H-alc-OH
HOSCH O

|
H—=C-CH

b

I
CH, - OH

beta glucosa

Formulas de proyeccion

Haworth
CHOH
H F S
H
OH H
Ho \} 4,/ on
H oH
alfa glucopiranosa
HOH
H o oH
OH H
HO H
H OH

beta glucopiranosa
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Ejemplos

El nombre y clasificacion de las siguientes aminas son:

CH; —CH, —~ NH, (CH3): NH
etilamina dimetilamina

(amina primaria) (amina secundaria)
CH;3 - NH; CH; - CH; - NH

|

CH3
metilamina ctilmetilamina
(amina primaria) (amina secundaria)

ONH—CHZ—CHS

etilfenilamina
(amina aromatica secundaria)

(CHs): N
trimetilamina
(amina terciaria)
CH3; - CH-N-CH;-CH;3
| |
CH; CH3
etilisopropilmetilamina
(amina terciaria)

NH,
Fenilamina o aminobenceno
o Anilina (nombre trivial)

(Amina aromatica primaria)
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¢) En el NaHCO3, compuesto idnico, la disociacion se representa:

1,0

NaHCO L N Hco
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NaCO; + HClL — NaHC( NaCl

peso equivalente del NaxCOs = mf’g = 106g

NayCO; + 2HCI — CO; + H:0 + 2NaCl

peso equivalente del Na;CO; = ");”Z - s3g
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CH; - cH, ?H;
R: CH2-§ CHj » R—CH3=C—CH; + R—CH,-C=CH, + H,0
OH
PR A Mayor porcentaje





OEBPS/Images/tabla133.jpg
a) antioxidantes b) edulcorantes ¢) energéticos

d) fermentadores e) reserva
3.27 El principal componente de las paredes celulares de las plantas es:
a) el almidon b) la celulosa c) la fructosa

d) la glucosa e) la sacarosa
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Ejercicios
2.23 Escribir la formula para cada uno de los aldehidos y cetonas siguientes:
a) etanal b) 2 — metilpropanal

¢) 2-metil-3-pentanona d) propanona (acetona)
2.24 Dar nombre a las siguientes formulas
a) CH;—(CHy)s — CHO

CH; CH3

(]
b) CH;—C-CH-CHO
|

CH;
¢) CH;—C-CH,—CH,-CH;
Il
(o)
d) O CH;

1
CH;-CH,-C-C-CHy

|

CH;
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Ejemplos
1. Para la reaccion exotérmica:

St O2¢9 5 SO+ 80 keal/mol

(Hacia donde se desplaza el equilibrio cuando la temperatura aumenta?
Al aumentar la temperatura, el principio de Le Chatelier indica que el sistema reaccionara
en el sentido en el que absorba energia, por lo que se desplaza hacia la izquierda.

2. Para la reaccion endotérmica:
Nog + O () + 43.2kcal/mol S 2NO
(Hacia donde se desplaza el equilibrio cuando la temperatura aumenta?

Al aumentar la temperatura, el punto de equilibrio se desplaza hacia la derecha, ya que
absorbe la energia térmica afadida.
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Ejercicio

3.1 Escribir la ecuacién termoquimica de formacion del acido clorhidrico HCI gaseoso a
partir de hidrégeno H, mas cloro Cl; gaseoso a 25 °C y a la presion de 1 atmosfera.
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Numero de equivalentes de H,SO; = =
49 g/equiv

= 36.8 equiv

Al aplicar la formula:

N 36.8equiv _ 368N
1T

Otra forma de resolver el problema, se puede plantear de la siguiente manera (anexo A).

. [1.84g] [IOOOmL] {Qngl {lequiv sto,} =

mL L 100g | | 49gH,80,
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Ejemplo
; A partir de los datos localizados en las tablas de valores termodinamicos reportadas en
el apéndice B, calcular el cambio en la energia libre estindar de Gibbs para la siguiente

- reaccion:

Mo - B3Ebn s e NHLG AG% =72

Solucién:

Al usar la ecuacion:

i
E
i
f
; AG? greaccion) = 2 1 AGCr(productos) = E M AGf reactivos)
;
'y los datos de las tablas termoquimicas:

!

| AG®; NHig =-16.7 ki/mol
(AG% Nay = 0kJ/mol
| AG®; Hayy = 0 kJ/mol

e tiene:

G°.= [2 moles x AG® s (gy] — [1 mol x AG® r (n2 g + 3 moles x AG® £ (112 ()]
G = [(2 moles)(-16.7 kJ/ mol)] — [1 mol (0 kJ/ mol) + (3 moles)(0 kJ/ mol)]

AG®, = -35.4 kJ por cada mol de nitrogeno que reacciond

‘ Como de acuerdo con la reaccion, por cada mol de nitrégeno que reacciona (N,) se
obtienen 2 moles de NH3, la energia necesaria para formar solamente un mol de NH;
 serd la mitad de AG®,

AG® i3 () = Y2 (- 35.4) kI =- 16.7 kI por cada mol de amoniaco formado

l
Ejercicio
; 3.11 A partir de los datos localizads en las tablas de valores termodinamicos reportadas
en el apéndice B, calcular el cambio en la energia libre estandar de Gibbs para la
x siguiente reaccion:

k

:

CeHi206 (5) + O2e) ——— COg) +
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Ejercicios

2.53. Completar la siguiente reaccion anotando:
a) Tipo de reaccion
b) Nombre y estructura segin sea el caso:

o
HyC—C—OH *+ CH;0H : b0

Nombres: Etanoato de metilo

2.54. Escribir la reaccion entre el acido pentanoico y el alcohol propilico:
a) (Qué tipo de reaccion es?
b) (Cual es el nombre del éster que se forma?
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Ejemplo
Indicar el nombre del siguiente compuesto.

CHy

HC—CH;  CH;

CcH, CH; Gl o
1 ] 3 | 10
HsC % CH—CH, TH CH,—CH—CH,—CH,—CH,
CH; CH,
HiC—C CH,
CHj

a) en el ejemplo se nombra primero al ter-butil (porque en el orden alfabético sélo se toma
en cuenta la letra b del grupo butil).

b) el grupo alquilo se acomparia de su niimero en todas las veces que aparece en la cadena
continua (es el caso del 2,2,3-tri-metil).

¢) los niimeros se separan uno del otro por medio de comas y de las letras por guiones.

d) el nombre de este hidrocarburo es: 7-ter-butil-5-isobutil-2,2,3-tri-metil-5-
neopentildecano.

Ejercicios

2.12  Nombrar el compuesto siguiente:

"
HSC—?—CHZ—CHZ—(‘ZH—CHz
CHs CH;

2.13 Escribir las formulas estructurales para el 2,2,3,3-tetrametilbutano y para el
3-etilhexano.
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Ejercicios

1.43 En un experimento se gastaron 22 mL de una disolucién 0.20 M de hidréxido de
sodio, NaOH, para titular 50 mL de una disolucién de acido acético, CH;COOH, (Cual es
la concentracion del cido acético?

Si la reaccién es: CH;COOH (4¢) + NaOH (. — CH3COONa o) + H2O

2) 0.066  b)0.010 ¢) 0.088 d) 0.012 ¢)0.014

1.44 En una actividad experimental se gastaron 100 mL de una disoluciéon 0.20 N de
hidroxido de calcio, Ca(OH),, para titular 25 mL de una disolucion de acido nitrico,
HNO3, ;Cual es la concentracion del 4cido nitrico?

Si la reaccion es: 2HNO3 (o) + Ca(OH)2a) —  Ca(NO3)2 ) + 2H20

2) 0.8 b) 0.08 ¢) 0.008 d)0.16 e) 0.32

1.45 ;Cuéantos mL de acido sulfiirico, H>SO4, 0.325 N se gastaron para neutralizar 32.5 mL
de hidroxido de sodio, NaOH, 0.225 N?

a) 12,5 mL b)22.5 mL ¢)32.5 mL d)42.5mL e) 52.5mL

1.46 (Cuantos mL de hidréxido de sodio, NaOH, 0.10 N se necesitan para neutralizar 60
mL de acido sulfurico, H,SO4, 0.15N 2

a) 40 mL b)90 mL ¢) 100 mL d) 120mL e) 140 mL

1.47 En el laboratorio de control de calidad se esta analizando una muestra de vinagre. El
quimico gast6 14 mL de una disolucién 1.25 N de hidréxido de sodio, NaOH, para titular

25 mL de una muestra de vinagre ;,Cual es la normalidad de la disolucion de vinagre?

a) 0.28 b) 0.21 ¢)0.14 d) 0.07 €) 0.7
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Ejercicios
2.19 Escribir la formula semidesarrollada para cada uno de los siguientes alcoholes: a)

etanol; b) butanol; c) isobutanol; d) 2,2-dimetilpropanol.
2.20 Dar el nombre a las siguientes formulas:
a) CH;-(CH,)s—CH, - OH b) CH; - CH--CH;
|
OH
CH;
|
¢) CHs;-CH,-CH;- OH d) CH;—C — CH-CH,— OH

| |
CH; CH;
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Ejercicios

2.28 Escribir la formula para
a) Pentanoato de pentilo
b) Propanoato de propilo

2.29 Escribir los nombres [UPAC y comun para los siguientes ésteres:
a) CH;—CH,— CH;— CH;- COO - CH;
b) CH;-COO- CH,-CHjy
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FORMULA NOMBRE IUPAC NOMBRE COMUN
HCOOH Acido metandico Acido formico
CH;COOH Acido etandico Acido acético
CH;CH,COOH Acido propanéico Acido propionico
CH;CH>CH.COOH Acido butandico Acido butirico

CH;CH,CH,>CH,COOH

Acido pentandico

Acido valérico
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Ejemplos

Dos de los gases que sirven como combustibles domésticos podrian prepararse por
hidrogenacién de un alqueno y un alquino como se muestra a continuacion.

propino

Pt
H,C—CH-CH,—CH, Lom
o £
1-buteno : n-butano
HC 0 oHC
= Pt | Pt |
H,C=C-—CH; > H—C—=CH > H—C C==H
H, | Hy | |
H o

propano
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Figura 113 Intervalos de pH de algunos fluidos en ¢l cucrpo humano,
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Ejercicios

2.44. Escribir la estructura del 2-cloro-3-metilpentano y la de los productos que se
formarian al reaccionar dicho compuesto con solucién alcohélica de hidroxido de potasio:

C,H;OH
HKOH = i

3-metil-2-penteno 3-metil-1-penteno
(Cudl de los productos se formaria en mayor cantidad y por qué?

2.45. Explicar porque el cloroetano no es capaz de formar isémeros, cuando sufre una
reaccion de eliminacién.
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Ejemplo

Escribir la reaccion de ionizacién o bien la de disociacion de las siguientes disoluciones:
a) Hidroxido de sodio, NaOH

b) Acido sulfiirico, HySO4

¢) Bicarbonato de sodio, NaHCO3

a) En el NaOH, compuesto iénico, la disociacion se representa:

HO

(@c)

NaOH, ——= Na* ,,+ OH-

En los compuestos iénicos que contienen iones poliatdmicos, éstos ultimos permanecen
como unidad.

b) En el H,SOq, un compuesto molecular, se presenta dos ionizaciones por contener dos
protones

HoSO4( = H'ay +HSO, "

HSO: ") = H'ag +504% 9
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Ejercicios

2.1 Expresar cuando n =4
a) los valores del nimero cuéntico secundario (“€”)
b) el nimero de subniveles que tiene

2.2 Expresar los valores del nimero cuantico magnético (“m”) cuando € =2
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Ejercicio

1.26 Para las siguientes ecuaciones identificar las especies quimicas que actian como acido
y como base e identifica a los pares conjugados:

a) HCN + H,0 S H;0” + CN°

b) HoPOy~ + NHs 5 HPO,> + NH,'*
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De las tablas de datos termodindamicos a 25°C y 1 atm (condiciones estandar) se
obtienen los valores de las entropias absolutas estandar:

S° Ny (¢ 191.5 J/ mol K

S° Hy ¢ 131 J/ mol K

S° NHj; g 193 J/ mol K

Se aplica la ecuacion:
AS® =Zn AS® (productos) = M AS® (reactivos)

Se aplican los valores encontrados a la ecuacién anterior:

AS®, =2 mol x S° NHj(g) — [1 mol x S° Ny g+ 3 mol x S° Hj g] =

AS°, =(2mol x 193 J/mol K —[1 mol x 191.5 J/mol K + 3 mol x 131 J/mol K] =
AS%: =-198.5 J/ K = AS%istema

ASreaccion = AS sistema

AS%istema = —198.5 J/K

2) Se calcula la entalpia de la reaccién
De las tablas del apéndice B se toman los siguientes datos:

AH®, NHyy = -46.3 k/mol
AH% N>¢ = 0kJ/mol
AH; Hyy = 0 kJ/mol
Se sustituyen los datos anteriores en la siguiente ecuacion:
A% = 31 AH productos) = = M AH reactivos)
AH®, = [2 mol X AH?/ NHs — [1 mol x AH, N + 3 mol x AH%Hag]
AH®, = [2 mol x (- 46.3 kJ/mol)] —[1 mol x 0 kJ/mol+ 3 mol x 0 kJ/mol]
AH®=-92.6 k]

AH®,=-92.6 kI x 10007/ 1kJ = -92600J /2 moles de NH; formado

AH®. = -92600 J/mol de N> empleado = AH® sistema
AH°reaccion = AH®sistema
3) Se determina el AS de los alrededores mediante la formula:
—AH® sistema
AS ficdeloes= TEm e T
T
AH® Goone - 926007

g 05 = O8I
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Ejemplo

Dibujar el diagrama del cambio de energia en la reaccion de la combustion completa de
1 mol de metano, reaccién exotérmica, que ocurre mediante la siguiente ecuacién, si la
entalpia del complejo activado es: 12.80 kJ.

Elii s i s e

Datos:

De las tablas del apéndice:
AH®; CHyg = -74.85 kJ/mol
AH®% O, 0 kJ/mol

AH% COxg = -393.5 kJ/mol
AH°r H0) = -285.80 kJ/mol

La entalpia de los productos COa) + 2H20 () es:
AHproductos = [1mol x AH®,COs) +2 mol x AH®/ H,0¢ ] = -965.1 kJ

La entalpia de los reactivos CHy(e) + 20, () €5:
AHieactivos = | mol x AH?CHagg) + 2 mol x AH%Oy ()= -74.5 kI

Por lo que la energia térmica liberada por el sistema hacia los alrededores se encuentra
mediante la ecuacion:

AHr = X n AH prodguctos) = E M AHf freactivos)
AH°r =-965.1 k] — [-74.5 kJ] =-890.4 kJ.

Solucién:

1. Trazar el eje de las ordenadas e indica sobre ¢él, el valor de la suma de las entalpias
de los productos en H = -965.1 kJ

2. Trazar en ese mismo eje el valor de la suma de las entalpias de los reactivos en el

punto AH = -74.85

Trazar sobre el eje de las ordenadas el valor de la energia del complejo activado

4. Trazar una linea horizontal en cada uno de estos valores y escribe sobre ella los
reactivos y los productos.

5. Escribir una curva que va desde los reactivos hacia los productos pasando por la
energia de activacion

6. Determinar el valor de la energia de activacion restando de la energia que tienen los
reactivos menos la que tiene el complejo activado Ea = -74.8 — (-12.80) kJ = -62.05
kJ

7. Determinar la energia térmica liberada en la reaccion restando de la energia de los
productos la de los reactivos AH. = - 890 kJ

Ver la figura 3.6

15
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Ejercicios

3.21 La hidrolisis acida o enzimatica de un disacarido produce:
a) almidones b) azuicares ¢) energia
d) monosacaridos ¢) polisacéridos
3.22 El aziicar invertido, reduce el costo de los postres y refrescos elaborados con él,
debido a tener un poder edulcorante:
a) mayor que la fructosa b) igual que la fructosa
¢) menor que la sacarosa d) mayor que la sacarosa
€) mayor que otros aziicares
3.23 La reaccion de condensacion entre la glucosa y la fructosa produce:
a) celulosa b) galactosa ¢) lactosa
d) maltosa €) sacarosa
3.24 El almidén es un polimero de :
a) fructosa b) glucosa c) galactosa
d) glucosa y fructosa e) glucosa y galactosa
3.25 El principal elemento de reserva de las plantas es:
a) el almidon b) la celulosa ¢) la glucosa
d) la fructosa e) la sacarosa
3.26 La principal funcion de los carbohidratos es la de:
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Numero de equivalentes de Na,CO; = 57g = 0.09 equiv

53 g/equiv
Convirtiendo el volumen de la disolucion a litros.

600 mL x 1 =061
1000 mL

Al aplicar la formula:

_ 0.09equiv
06L

= 05N

Otra forma de resolver el problema, se puede plantear de la siguiente manera (anexo A).

}= 0.I5N

_ | 52Na,CO; | | Tequiv Na,CO, | 1000 mL
600 mL 53gNa,CO, 1t

3. Calcular la normalidad del 4cido sulfurico, H>SO4, concentrado, de densidad 1.84 g/mL
y 98 % de pureza.

masa molar del H,SO; = 98 g

No. equiv
L

N =
peso equivalente del H;SO; = ‘)STg = 49g

Por lo tanto 49 g H,SO; = 1 equivde H,SO4

El peso en un mL de H,SO; es 1.84 g, por lo que un litro pesa:
1.84 g/mL x 1000mL = 1840 g

Pero como el acido HySOy presenta una pureza de 98 %.

En 100 g de este acido, 98 g son de acido puro, por lo tanto en 1840 g de este acido
({cuanto acido puro se tiene?

Esto mismo se expresa 100 98
1840 X
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Ejercicio

1.22 Para la reaccion:
PCls @ 5 PCl3 o+ Ch o)

Indicar el sentido en que se desplazara el equilibrio, cuando:
a) se agrega Cly ()

b) se agrega PCls ()

c¢) disminuye PCl ; ()
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Ejemplo

La entalpia de formacion del agua liquida es el cambio en la energia térmica (calor)
desprendida en condiciones estandar cuando se forma un mol de agua a partir de
hidrogeno gaseoso mas oxigeno gaseoso. La ecuacion termoquimica que representa este
cambio es:

Hy@t+ %02 ——>H0q AH®; (1p0)1 = — 68.29 keal/mol.
El valor de AH®; negativo indica que se trata de una reaccion exotérmica.
En la reaccion anterior se ha combinado 1 mol de hidrogeno con medio mol de oxigeno
para que se forme un mol de agua liquida. Si se hubieran hecho reaccionar 2 moles de
hidrogeno gaseoso con 1 mol de oxigeno gaseoso para formar 2 moles de agua liquida,

como normalmente se escribe la reaccion, el valor de la entalpia de formacion de 2
moles de agua liquida es el doble:

AH® . noy = — 136.64 kcal/ 2 moles de agua; que es equivalente a la obtenida en la
reaccion anterior para un mol de agua formada:

AH®, oy =— 68.32 keal/mol de agua formada
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Ejemplo

La produccion de jabones se hace mediante una hidrélisis basica de los triglicéridos que
forman a la grasa animal o al aceite vegetal.

1 Bl +
1 R—C—0: Na
R—C—0CH, . HOCH,
il Titio e |
R—C—ocH * 3NaOH(ae) — RGO Na ot nocon
0
1
RE-COCHy i o
Triglicérido I Glicerol

Jabdn (mezcla de sales)
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Ejemplo

Utilizar el método anterior para indicar el estado de oxidacién del carbono en los
compuestos:

v 2 0
el e H—C—H
H
‘metanol formaldehido acido formico

Metanol:

En el carbono existen tres enlaces C-H por lo que se asigna a cada uno el valor de -y
también hay un enlace C-O al cual se le asigna un valor de 1 +. Haciendo la sumatoria de
los valores asignados a cada enlace se tiene: (1- ) + (1- ) + (1- ) + (1 +) = 2-. Asi que el
carbono en el metanol tiene un estado de oxidacion igual a 2-.

Formaldehido:
El carbono tiene dos enlaces C-H (2-) y dos enlaces C-O (2+), por lo tanto sumando esos
valores, el estado de oxidacion del carbono es de O (cero).

Acido formico:
En este compuesto existen tres enlaces C-O y un enlace C-H, por lo que la sumatoria es de
3+) + (1- ) = 2+. El estado de oxidacion del carbono es de 2+.
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Constante fisica

Masa molecular 18

Punto de fusion 0°C

Punto de ebulliciéon 100°C (1 atm)
Densidad 1 g/em’ (4°C)

AHP ien 79.7 callg. = 333.146 J/g

AH® oneitusion 539.6 cal/g. = 2255.528 J/g
Constante dieléctrica 78.5 (25°C)
Longitud de enlace 0.95 Angstroms
Calor especifico 4.18 J/g K (20°C, 1 atm)
Tension superficial 0.0729 J/m> a 20°C
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Ejemplo

1. Expresar cuandon =3
a) los valores del nimero cuantico secundario (“€”)
como los valores de “€” van desde 0 hastan — 1
el )
los valores de “€” serian los nimeros enteros desde 0 hasta 2, por lo tanto,
L0010

b) el nimero de subniveles que tiene
El nimero de subniveles en cada nivel esta definido por el valor del niimero
cuantico principal, en este caso como n = 3, existen 3 subniveles

2. Expresar los valores del niimero cuantico magnético (“m”) cuando €= 4
Como los posibles valores de “m” estan definidos por “€” y son los nimeros enteros
comprendido entre - £y + € incluyendo al cero, los valores de “m” serfan:
m=-4,-3,-2,-1,0,+1,+2, +3, +4
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Ejemplos

1. (Cuél es la normalidad de una disolucién de hidroxido de aluminio, AI(OH);, que se
prepara disolviendo 15.6 gramos de éste en un volumen de 4 litros de agua?

masa molar AI(OH); =78 ¢

No. equiv
L

N =

peso equivalente AI(OH); = % =26g

Por lo tanto: 1 equiv de AI(OH); = 26 g de AI(OH);

Numero de equivalente AI(OH); = & = 0.6 equiv
26 g/equiv

Al aplicar la formula:

i 0.6 equiv i
4L

N 0.I5N
Otra forma de resolver el problema, se puede plantear de la siguiente manera (anexo A).

- [1 5.6 g AI(OH), } lequiv AI(OH), | _ OISN
4L 26 g AI(OH), :

2. ;Cual sera la normalidad de una disolucién de carbonato de sodio, Na,CO;s, que se
prepara disolviendo 5 gramos de éste en 600 mL de disolucion?

masa molar Na,CO; = 106 g

No. equiv
L

N =

peso equivalente de Na,CO3

Por lo tanto 53 g de Na;CO; = 1 equiv Na;COs
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Ejercicios

1.49 Un sistema amortiguador ayuda a mantener el:
a) pKa b) pKb c) Kw d) Ka e) pH

1.50 Es un ejemplo de un sistema amortiguador:
a) HCI / NaCl

b) HxSO4/ NaSO4

¢) HCO;3/ HCO3 ™

d) HNO; / KNOs

e) NaCl/ CI

1.51 Es una mezcla que contiene un sistema amortiguador?
a)orina b) aire c) petrleo  d)sangre e) agua potable

1.52 Generalmente, una disolucion amortiguadora contiene:
a) acido fuerte y una base fuerte

b) 4cido débil y su sal

¢) un écido fuerte y su sal

d) un 4cido fuerte y su acido débil

¢) una base fuerte y una sal

1.53 El control de pH en la sangre se realiza de manera conjunta por los sistemas:
a) urinario y respiratorio

b) digestivo y urinario

¢) digestivo y respiratorio

d) respiratorio y muscular

e) digestivo y muscular

1.54 ;Cual es el intervalo de pH de la sangre:
a)3.33-545 b)833-1045 ¢)7.33-945 d)1.33-345 ¢)733-74

1.55 En el siguiente sistema amortiguador del 4cido fosférico H3POy y su sal NaH,POy4:
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Ejercicios

2.46 Marcar el radical libre més estable y mencionar el por qué.

CHy: He—oi—cn Lt
CH,

2.47. Escribir la estructura y el nombre del producto mas estable que se forma en la
reaccion por radicales libres entre el bromo y el butano.
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Ejercicios
2.30 Escribir las estructuras para las siguientes amidas:
a) N— meli]formamidz:L
b) N, N —dimetilacetamida
2.31 Dar el nombre a las siguientes amidas:
a) CH; — CH,— CONH,
b) CH; — CH,— CH,— CH,— CONH,
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Ejemplo

La hidrolisis basica del acetato de etilo da como productos el acetato de sodio que ttil en la
elaboracién de soluciones amortiguadoras y el etanol.

H,C—C—OCH,CH, + NaOH(ae)——= 10— C 0y EHeoH o

Acetato de etilo

Acetato de sodio Etanol
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— [-92600 J]
AS b
298 K

AS alrededores = 310.7 J/ K

' 4) Se determina el cambio de entropia total mediante la formula:

‘ AS universo = AS sisiema + AS airededores
' Del punto 1) se obtiene:
| AS® ygema = ~198.5 J/mol K

Del punto 3) se obtiene:
S alrededores = 310.7 J/mol K, por lo que:

| AS® universo (o) = —198.5 J/mol K + 310.7 J/mol K

| AS® o= 112.2 J/mol K

- Como AS® 4 es positiva se predice que la reaccion es espontanea a 25 °C
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1.40 En la reaccion entre el hidroxido de sodio y el écido clorhidrico, los iones

espectadores son:
2)OH y Na® b)H y Na* ¢)OH y CI dH'yOH e)Na'y CI

1.41 Los productos en una reaccién de neutralizacion son:
a)sal yagua b)acidoyagua c)baseyagua d)acidoy unabase e)aguay uno6xido

1.42 Un ejemplo de reaccion de neutralizacion es:
O el s ach T

b) H,SO4 + Mg(OH), — MgSO4 + H,0

c) 3H; + N, — 2NH;

d) € + HSOs — SO, + CO; + H,0

e) SO, + H,O + HNO; — H;SO; + NH;
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En la reaccion directa, el HF dona un protén al H,O para formar al H;O' y F, asi el HF se
comporta como una 4cido;; en la reaccion inversa, el H;0" dona un proton al F para
formar HF y el H>O, por ello se comporta como una 4cido,.

Entonces las especies quimicas que aceptan protones son el H;O y el F

HF +H,0 SH;0' +F "~
4cido base; 4cidos base;

Por consiguiente los pares 4cido-base conjugados son: HF/ F ~y H;O'/ H0.

2. Para la siguiente ecuacion identificar las especies quimicas que actiian como acidos,
bases y los pares conjugados.

NH; + HBr S NH;' +Br -
En la reaccion directa, el NH; acepta un protén del HBr para formar al NHy' y Br, asi el
NH; se comporta como una basey; en la reaccion inversa, el Bracepta un protén del NH,'

para formar HBr y NH3, por ello se comporta como una base,. Entonces los donadores de
protones son el HBr y el NH,".

NH; + HBr S NH,' +Br ™~
base; acido, acido; base,

Por consiguiente los pares acido-base conjugados son: HBr/ Br y NH;'/NH;
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Ejercicio

3.5 A partir de los valores de entalpias estindar de formacion que se encuentran en el
apéndice B de este libro, calcular la cantidad de energia térmica (calor) liberada en la
reaccion de combustion del gas butano, que se ha usado en la Ciudad de México desde
hace muchos afios como gas doméstico o gas LP:

CHyg + 200y —  COuy + 2H:0






OEBPS/Images/imagen328.jpg
Entalpia
0

kJ/mol
O 2N E=-1280k
Complejo activado

Energia de activacién

2T CHig 7, =- 7485kl - T485-12.8) =
= = 62,05k

S Reactivos
Energia  térmica
liberada por el
sistemahacia  los

;zfr alrededores

3 + R

w €0, + 2H,0 , \£-965.1 kI et

Ao Productos

Progreso de la reaccion (t)

En la combustion de un mol de metano (proceso exotérmico), se produce una
disminucion de entalpia de - 890.25 k/mol
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Ejercicios

3.13 El nimero de atomos de carbono presentes en un aziicar simple va de:

a)la3 b)las c)2a4 d)3a6 e)3a’7
3.14 De acuerdo a su estructura, a los carbohidratos se les considera como:

a) polialcoholes o poliglicoles b) polihidroxialdehidos o
polihidroxicetonas

¢) policarbonatos o poliésteres d) acidos policarboxilicos o derivados
£rasos

e) polifenoles o polimeros
3.15 Otro nombre que se da a los carbohidratos es el de:
a) lipidos b) sacaridos c) grasas
d) almidones e) energéticos
3.16 En una aldohexosa la reaccion intramolecular que da lugar a la forma ciclica del
azucar, se efectta entre los carbonos:

a)ly4 b)2y 4 c)lys d)2y5s €)2y6
3.17 La mas importante de las hexosas es la:

a) altrosa b) fructosa ¢) galactosa

d) glucosa ¢) talosa

3.18 Una analogia de las formas espaciales que produce un atomo de carbono quiral
son:

a) dos gotas de agua b) nuestras manos ¢) dos velas apagadas

d) los autos en contrasentido ) una hoja sobre otra
3.19 El nimero de estereoisomeros o arreglos espaciales que presenta un aziicar que
tiene

3 carbonos asimétricos en su molécula es:

a)3 b)4 )6 d)8 €9
3.20 En la formula de proyeccion de Fischer, el grupo hidroxilo del carbono 1 de la
forma

@ se encuentra hacia:

a) abajo b) arriba ¢)  adelante

d) la derecha e)la izquierda
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Ejemplo
La reaccion de combustion del etileno es la siguiente:

CHy+30:9——»2C0 9+ HO + Calor AH=—337.23 Kcal/mol de

etileno quemado

Recordar que los coeficientes de la reaccion balanceada representan el nimero de moles
que intervienen en la reaccion, son los coeficientes estequiométricos.
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Ejemplos
1. Al considerar el equilibrio siguiente:

Nog+3Ha) S 2NHz

a) (En qué direccion se desplaza el equilibrio si se incrementa la presion?
b) ¢Qué sucede con las concentraciones de Na(,)y de H> (), al aumentar la presion?

a) Si se incrementa la presion, el principio de Le Chatelier indica que la reaccién se
desplazara hacia donde disminuya el efecto de la presion para restablecer el equilibrio.

Nag+3Ha S 2NHs
4 moles totales 2 moles totales

En el lado izquierdo hay 4 moles totales y en el derecho hay 2 moles, por lo tanto al
incrementar la presion, la reaccion se desplazara hacia la formacion de un menor nimero de

moles, es decir, se desplaza el equilibrio hacia la derecha.

b) Al desplazarse el equilibrio hacia la derecha, las concentraciones de nitrogeno e
hidrégeno disminuyen.

2. Al considerar el equilibrio siguiente:
2CO + 0z () 52CO0; ¢

(En qué direccién se desplaza el equilibrio si se duplica el volumen a temperatura
constante?

De acuerdo a la Ley de Boyle, cuando el volumen aumenta, la presion disminuye, por lo
tanto, la reaccion se desplazara a la izquierda en donde se tiene mayor nimero de moles,
favoreciendo la formacion de oxigeno y monéxido de carbono.
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Ejercicios

3.28 Se les considera el principal almacén de energia del cuerpo
a) Carbohidratos b) Gliceroles c¢) Grasas
d) Proteinas e) Vitaminas
3.29 Los triglicéridos son el producto de la reaccion entre:
a) fosfolipido y écidos grasos b) glicerol y 4cidos grasos
¢) carbohidrato y acido fosforico d) hidroxido de sodio y acido graso
e) esterol y acido fosforico
3.30 Los acidos grasos saturados se caracterizan por:
a) tener nimero par de atomos de carbono
b) presentar uno o mas enlaces dobles
¢) presentar solo enlaces sencillos entre carbonos
d) ser de cadena hidrocarbonada corta
e) presentarse en estado sélido
3.31 Elacido que presenta un doble enlace en el carbono 6, contado a partir del
grupo metilo, recibe el nombre de :

a) alfa 6 b) monoinsaturado ¢) poliinsaturado
d) omega 6 ¢) alfa aminoacido

3.32 Los acidos grasos que no pueden sintetizar el hombre y otros mamiferos, son
los:

a) saturados como el palmitico o el estearico
b) monoinsaturados como el oléico
¢) insaturados con dos 0 mas dobles enlaces
d) de cadena corta como el butanoico
e) saponificables como el palmitico
3.33 Cuando el triglicérido contiene acidos grasos insaturados, se tiene:

a) un aceite b) una grasa c) una cera
d) un esterol ) una prostaglandina
3.34 La estructura CH; — (CH,)is — COO — (CH>);6 — CHj corresponde a:
a) un aceite b) una cera ¢)un
glucolipido
d) una grasa €) un terpeno

3.35 La diferencia fisica entre una grasa y un aceite consiste en que:
a) los aceites contienen acidos grasos insaturados
b) los aceites contienen acidos grasos saturados
¢) las grasas tienen alto punto de fusién
d) los aceites son liquidos y las grasas sélidas
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SUSTANCIAS ORGANICAS

DATOS TERMODINAMICOS EN CONDICIONES ESTANDAR (1 atm y 26 °C)
Datos tomados del Chang, R. (1992). Quimica. México. McGraw-Hill

SUSTANCIA FORMULA | AH° AG®, S° AH°c
(kJ/mol) | (kJ/mol) | (J/mol (kJ/mol)
K)
Acetaldehido (g) CH3;CHO -166.35| -139.08| 264.2
*Aetato de metilo(l) *-1595
Acetileno (g) CH, 226.6 209.2] 2008
Acetona (1) CH3;COCH3 -246.8| -153.55| 198.74
Acido acético (I) CH;COOH -484.2| -389.45| 159.83
Acido formico (1) HCOOH -409.2 -346.0| 128.95
Acido lactico (1) A9 *-1364.43
673.47
Benceno (1) CaHls 49.04 1245 172.8
Benceno (g) CeHs 829 129.7] 2692
*Benzaldehido (1) | CeHsCHO -88.83
Metano (g) CHy4 -74.85 -50.8| 186.19
Etano (g) CoHg -84.7 -32.89| 229.49
*Etilén glicol(l) CoHgOr *-1190.3
Propano ((g) C3HS 103.85|  2347] 269.9
Butano (g) CyHio -12473[ -15.71] 3100
Butano (1) CsHio -147.6 -15| 231.0
Etanol (1) C,HsOH -276.98| -174.18| 161.04 *-1366.9
Etileno (g) CoHy 523 68.1| 219.45
Glucosa (s) CeH 1206 -1274.5] -910.56| 212.1 *-2815.8
*Fructosa (s) CsH1206 -1274.5| -833.27
Metano (g) CH, -74.85 -50.8| 186.19
Metanol (1) CH;OH -238.7 -166.3| 126.78 *-726.55
*Naftaleno (s) CioHs *.5157
Sacarosa (s) C2H201, 2221.7] -15443] 360.24 *5643.8
*Trinitrotolueno (s) | TNT *-3435
Keallg
*Estearina, grasa animal, *9.4
triestearato de glicerilo
()
*Proteinas, moléculas *5.0
gigantes (s)
*Almidones, moléculas *42

gigantes de masa molar
desconocida (s)

*Datos tomados de “Fundamentos de termodindmica” de Octave Levenspiel
** Valor calculado a partir del calor de combustion AH ¢
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Ejemplos

En los autos se busca que la combustion de la gasolina sea completa porque la combustion
completa de un hidrocarburo da como productos finales CO; y agua, que no son
contaminantes atmosféricos. Esta combustion se ejemplifica a continuacion.

chispa

2 CH;3CH3+ 70; ———» 4CO, + 6 HO* energia calorifica

chispa
CH,CH,CH,CH,CH; + 80, P 5C0,+ 6H,0+ energia calorifica

aire
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Ejercicios
2.51. Escribir la estructura del producto que se forma para completar la siguiente reaccion

Fe 5 HE

P i

clorobenceno
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Ejercicio

3.9 Utilizar la tabla de entropias absolutas estandar del apéndice B para calcular el
cambio en la entropia estandar para la siguiente reaccion:

Na @) + 3Ha(q) ——> 2NHsp)
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Ejercicio

3.3 Escribir la ecuacion que representa la reaccion de combustion del metano. La
entalpia de combustion del metano es: AH, = — 890.25 kJ/mol
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Ejercicio

3.7 Dibujar el diagrama del cambio de energia en condiciones estdndar para la reaccién
de formacion de 1 mol de acetileno, C;H, mediante la sintesis a partir de carbono e
hidrogeno, de acuerdo con la reaccion siguiente, usando los valores de entalpias
estandar de formacion reportados en el apéndice B.

2C + Hag — Gy






OEBPS/Images/imagen368.jpg
E AG°f (reactivos)





OEBPS/Images/imagen325.jpg
2 AHf (productos!





OEBPS/Images/imagen280.jpg
+ +
BN~ N

E" = un reactivo electréfilo

Ar—H + gt — Ar—E + H





OEBPS/Images/imagen333.jpg





OEBPS/Images/imagen91.jpg
H,0
NaCly —— Naf, + Cl





OEBPS/Images/tabla50.jpg
HPOiy <«  HPOMay + H (o
acido fosforico fosfato diacido

a) (Cudl es el objetivo del sistema amortiguador?
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Ejemplo

La hidrélisis acida del acetato de etilo da como productos al acido acético (componente del
vinagre) y al etanol (componente de las bebidas alcohdlicas).
* (0]

H I
HyC—C-OH + HsC,—OH

I
H;C—C—0C,Hs + H0

Acetato de etilo Acido acético Etanol
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Ejemplo

Indicar el tipo de enlace que presenta el CaF,

En la formacion del fluoruro de calcio, el calcio cede dos electrones, uno a cada atomo de
fluor dando lugar a la formacion de un ion calcio y dos fluoruro. La diferencia de
electronegatividad entre estos atomos es de 2.1, por lo que se trata de enlace i6nico. El

CaF; presenta dos enlaces i6nicos.
N
Ca:+2.F: —— Ca®* +2F

Diferencia de electronegatividad = 4.0 (F) - 1 (Ca) = 3 > 1.7 enlace iénico
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Ejemplos

1. Para la siguiente ecuacion identificar las especies quimicas que actian como dcidos,

bases y los pares conjugados.

HF + H,0 S H;0 +F
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Ejemplos
1. Calcular el pH de una disolucion de HCI 0.25 M.

El HCI es un acido fuerte por lo que su ionizacién es total, por tanto si su concentracion es
de 0.25 M, la de sus iones es la misma.

HClo = H gy + Cl
Como:

pH= — log [H]

Al sustituir:
pH =— log (0.25 M)

pH=0.6
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Ejemplos

HyC-0-CHy

Metoximetano

Eter dimetilico

Dimetil éter

OCH;
H3C—CH,—0-CHs
Metoxietano Metoxibenceno
Eter etilmetano Fenilmetiléter
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Ejemplo

La adicion de agua a una doble ligadura también sigue la regla de Markovnikov, como se
observa en la formacion del siguiente alcohol:

-
H
I H3C—TH—CH3
propeno o

Alcohol isopropilico
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Ejercicio

3.12 En la reaccion de combustion del metano, CHy, encontrar:

1) el cambio de entalpia estandar de la reaccion (AH®r),

2) el cambio en la entropia estandar de la misma,

3) el cambio de entropia de los alrededores,

4) el cambio de entropia del universo e indicar si es espontinea

5) la energia libre de la reaccion

6) a partir de estos valores calculados, indica si la reaccion es endergonica o exergoénica;
espontanea 0 no espontanea y si es exotérmica o endotérmica.
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e) las grasas contienen acidos grasos poliinsaturados

3.36 Una aplicacion importante de los aceites y las grasas, es para la obtencion

de:

a) grasa para calzado b) jabones
¢) material para abrillantar d) pulidores
e) velas

3.37 Elevitar lapérdida de agua en plantas y animales, es una funcion de:
a) las ceras b) las grasas c) los aceites
d) los esteroles e) los terpenos

3.38 La reaccion de saponificacion se presenta entre:

a) un écido graso e hidroxido de sodio
b) una grasa e hidroxido de sodio

¢) unalcohol y un acido graso

d) un aceite y un alcohol

e) glicerol y un 4cido graso
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Ejercicios

2.26 Escribir la formula para cada uno de los siguientes acidos:
a) Acido 3,3-dimetilhexanoico.

b) Acido 2-aminobutano6ico

c) Acido B metilbutirico

d) Acido 2-hidroxipentanoico

e) Acido o amino acético

2.27 Dar nombre a los siguientes acidos carboxilicos
CH;3-COOH

CH;-CH,-CH,-COOH

CH;3-CH»-CH»-CH>-COOH
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Ejercicios
120 Escribir la expresion de la constante de equilibrio para cada una de las siguientes
reacciones:

a) N2+ Hz2 9 S NHs (g

b) COx ) + Ha gy S €O + Ha0 )

©) Py + 029 S PiOrogs)
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Ejercicios
1.24 Para la siguiente reaccion:.

Na(g+ 3 Ha g + energia S 2 NHj (g

a) La formacion de NH; es un proceso (endotérmico o exotérmico)
b) Al aumentar la temperatura, la concentracién de NHj es (mayor o menor)






OEBPS/Images/imagen196.jpg
i
HyC—CHy=CH—CHy—C——CH,
CH CHj
|

CH,





OEBPS/Images/tabla63.jpg
Alcohol Nomenclatura
IUPAC Trivial
CH;OH Metanol Alcohol metilico
CH;—CH - CH, - CH; 2-butanol Alcohol secbutilico
OH
CH3
2-metil-2-propanol Alcohol terbutilico
Gash o
CH;

CH; — (CHy); — CH,— OH

pentanol

Alcohol amilico

CH; - CH- CH, - CH; - OH

CH;

3-metil-1-butanol

Alcohol isoamilico

CH;
CH; - C-CH,-OH

CH3

2,2-dimetilpropanol

Alcohol neoamilico

OH CH;
1 |
CH;-C-CH-CH;

CH;

2,3-dimetil-2-butanol






OEBPS/Images/imagen382.jpg
Hidrolisis

sacarosa + agua — glucosa + fructosa

aziicar invertido





OEBPS/Images/imagen275.jpg
Luz U.V.
CH4 + Cl —— CH;3Cl+ HCI p.e.-242°C

Clorometano

Luz U.V.
CH;Cl + Cl, ———— CHyCl, + HCl p.e.40°C

Diclorometano (cloruro de metileno)

Luz U.V.
CH,Cl,+ Cl, ———— CHCl; + HCl pe.61.7°C
Triclorometano (cloroformo)
Luz U.V.
CHCl; + Cl, ———— CCly  + HCl pe.76°C

Tetraclorometano (Tetracloruro de carbono)





OEBPS/Images/imagen56.jpg
(8")





OEBPS/Images/imagen99.jpg





OEBPS/Images/imagen232.jpg
CH3; -CH-COOH

|
NH;

Alanina (scido dl fa-aminopropionico) Ala





OEBPS/Images/imagen260.jpg
H—C=C—H

Pt

Alquino

H,

> H TT

H H
Algueno

w—f—
ZT—0—

Alcano





OEBPS/Images/imagen447.jpg
Luz U.V.
Hy=CH; + Bry ———> H;C—CH,~CH—CH,

HyC—CH,
2-bromobutano

Br—CH,—CH,—CH,-CH,~CH; + NaOH (ac) T HZ%‘fCHszHZ-CHfCH; + NaBr

OH





OEBPS/Images/tabla37.jpg
Marca de producto
Alka-Seltzer

Principio activo
NaHCO3, KHCO3

Leche de magnesia

Mg(OH):

Melox

Mg(OH),, AI(OH) 3

Pepto-Bismol

CaCOs

Riopan

Mg(OH),, AI(OH) 3

Tabletas Phillips

Me(OH),

Tums

CaCOs
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Ejemplo
Indicar si la reaccion de sintesis del amoniaco, (NH3 ), es espontanea a 25 °C.

Reaccion: Ny(g) + 3Ha(g) ———— 2NH;(g)

Solucion:

1) Se calcula la entropia estandar de la reaccion AS°r
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A+B —» C+D +energiatérmica  Para una reaccion exotérmica.

A + B +energiatérmica ——» C+D  Para una reaccion endotérmica.
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Etano Eteno Etino
Numero de atomos
unidos al carbono central 4 3 2
Hibridacion sp’ sp2 sp.
Geometria Tetraédrica Trigonal Lineal
Angulos de enlace 109.5° 120° 180°
Tipos de enlace entre 1 sigma 1 sigma 1 sigma
carbono y carbono 1pi 2 pi
Longitud del enlace
carbono-carbono 154 A 134 A 1.20A
Energia del enlace 83 keal/mol 146 keal/mol 200 keal/mol
Carbono-carbono (347 ki/mol) (611kJ/mol) (837kJ/mol)
Ejemplos
H H
H H
i e c—c
L «— =
H=C——C—H i
G .

H H
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4 Isomeros

R-CHy~CH-OH M RcH=cH—CH, +  R—CH,—CH=CH,
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B 80% mezcla cis y trans 20%
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Ejemplo

La importancia comercial de los alquilbencenos radica en la conversion del etilbenceno a
estireno el cual da origen al polimero poliestireno que es de gran utilidad.
CH,CH;
AICK i
+ CHCHClL — = £ Ha

Etilbenceno
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Ejemplo

En una titulacion se gastaron 35 mL de una disolucién de estandar de hidroxido de sodio,
NaOH, 0.10 M para neutralizar 5 mL de una disolucién de concentracion desconocida de
acido sulfurico, HoSOy, (Cudl es la molaridad del 4cido sulfirico?

La reaccién que se efectia es:

HoSO4@e) +2NaOH gy — NaySOqag+ H0 ()
En esta reaccion de neutralizacion, un mol de H>SOy reacciona con 2 moles de NaOH
lo que indica una relacion estequiométrica de 1:2

Datos:

Vxon= V1=35mL=0.035L Vhosos = V2=5mL =0.005 L

Myon= M;=0.10M Misos= Mo

a) Se calcula el nimero de moles de NaOH utilizados y con este valor calcular los moles de
H,S0; a partir de la formula de molaridad
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Ejemplo

Dibujar el diagrama del cambio de energia en la formacion de 1 mol de glucosa
mediante la fotosintesis, de acuerdo con la reaccion:
6CO2 (g + 6H0 ) —> CeHpOse) +60s g

De las tablas del apéndice se obtienen los siguientes datos:

AH®f COx) = -393.5 kJ/mol
AH% agua ) = -285.8 kJ/mol
AHS; C4H 205 o= -1274.5kI/mol
AH®; O; ¢ = 0 kJ/mol

La energia de los productos CsH1204(s) + 6 Oz (g) es:
TAH®productos = [1 mol x -1274.5 kJ/mol] + [6 mol x 0 kJ/mol] =— 1274.5 kJ
La energia de los reactivos 6CO; (g) + 6 H,O (1) es:
ZAH reactivos = 6 mol x -393.5 kJ/mol + 6 mol x -285.8 kJ/mol = - 4075.8 kJ

La diferencia entre la energia de los productos menos la de los reactivos es:
AH°r = 31 AH(roducioy) = Z M AH eacrives

AH°r = -12745 kI — [- 4075.8 kJ] = +2801.3 kJ. Esto significa que hay que
suministrar del medio 2801.3 kJ para que se pueda efectuar la fotosintesis.
Ver figura 3.8
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Ejercicios
2.42. Encerrar en un circulo al alcohol que se deshidratard con mayor facilidad y explicar el

por qué.

a)
CH;

H;C—CH-CH CH,—OH
CHj

$H3 H;C

H3C-CH=CH - CH=— G2
OH

CH; CH;

HyC~CH-C—CHj
OH

2.43 Escribir el nombre del alcohol y la estructura del alqueno formado en la siguiente
reaccion de eliminacién.
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Ejemplos

Radical alquilo

H3;C—CH,—CH;
propano

H3;C—CH,—CH;—
n-propilo
H;C—CH—CH;

isopropilo

HyC—CH,—CHz—CH,

n-butano

HyC—CH,—CH5—CHy—  n-butilo
H;C—CH—CH5—CH;  sec-butilo
H;C—CH—CH;—  isobutio

CHj
CHj

H3C—$ — ter-butilo
CH;

HyC—CH,—CH5—CH;—CH;

n-pentano

H;C—CH,—CH5—CH,—CH,—— n-pentilo

H;C—ClH—CHz—CH27CH3 sec-pentilo
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Ejercicio
3.6 Con ayuda de los datos termodinamicos estandar, calcular a 25°C la entalpia del

siguiente proceso de fermentacion alcohdlica y dibujar el diagrama del cambio de
energia de la reaccion:

CeH12060) —R CoHsOH () + 2CO; (g
glucosa etanol  anh. carbonico






OEBPS/Images/tabla42.jpg
La reaccion que se efectia es:
HClay + NaOH @y — NaClag+ H0 )

En esta reaccién de neutralizacion, una mol de HCI reacciona con un mol de NaOH lo que

indica una relacion estequiométrica 1:1

Datos:

Viaon= V1=20mL=0.020 L Vo=

=22mL=0.022L

Myon= M;=0.10M Moo= M;=7
De la ccuacion M V= MaVa , despejamos M, y sustituimos los valores:
vy
e
. 0.10M x0.02L — 0.09M
1 0022

Por lo tanto la concentracion final de HCl es 0.09 M
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H ) + Cl @) + Na" a9 + OH a9 = Na (o) + Cl g + H2O0
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También se podria escribir: o) 152 2s22p! 2p,' 2p,






OEBPS/Images/tabla36.jpg
2. Calcular la concentracién de ion hidrogeno y la concentracion del ion hidroxido, de una
disolucion de un 4cido fuerte cuyo pH es de 4.7.

a) Para encontrar la concentracion de [H' ]:
[H'] = antilog (- pH)

Al sustituir:
[H'] = antilog (- 4.7)

[H] =1.99x 10 °
b) Para encontrar la concentracién del [OH ]:
[H][OH]=1x10 "
[ x 101
[OH]=
[H']
Al sustituir:

Ix10-14
[OH] =

1.99x 10°

[OH]=5.02x10"°
3. Calcular la concentracion del ion hidrogeno de una disolucién de un acido fuerte cuyo
pOH es de 12.5.
Para relacionar concentracion de [H' ] con el pOH:
pH+pOH = 14
pH=14-125=15
[H'] = antilog (- pH)
[H] = antilog (-1.5)

[H]=31x1072
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Ejemplo

Indicar hacia donde se desplaza el equilibrio, si se agrega un exceso de nitrégeno al
siguiente sistema:

Ny t3Hap S 2NH;

Cuando se agrega més nitrogeno, la reaccion se desplaza en la direccion en donde se
consuma la sustancia adicionada, de tal manera que se conserve el equilibrio quimico, por
lo que la reaccion se desplaza a la derecha, hacia la formacién del amoniaco, NHs.
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Ejemplos

La hidratacion del 2-butino con la triple ligadura dentro de la cadena dara una cetona,
mientras que la hidratacién del propino con la triple ligadura terminal dara como producto a
un aldehido, como se muestra en seguida.

Formacion de una cetona

Tautomeria ceto-endlica

H,80, .
HyC—C=C—CH,+ H,0 —>— + CH, Cc=—C—CH,— > H,C CH, C=0

HgSO, |

o H OH L a1
Formacién de un aldehido
Tautomeria ceto-endlica
A > H;C—CH,—C=0
= - Hy0 > CH —H = =

H,C—C=C—H + H) HaSO, 3G T 5 )

Deopio H OH propanal  H
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Ejercicios
2.55. Escribir el nombre y la estructura del producto que se forma en la reaccion de
oxidacion del l-butanol:

[o]

CH,CH.CH.CHOH = = ,
Aldehido

2.56 Anotar el nombre y estructura del alcohol a partir del cual se obtiene la 2-pentanona:

[o] i

|
Aleohol  ————>  H,C-C—CH;-CH5CH,

2.57. Escribir la estructura y el nombre del 4cido carboxilico que por reduccion produce el
1- propanol:

(1]

e
2.58. (Qué alcohol se obtendré por la reduccion de la 3-pentanona y del pentanal:

. (]

CH3CH,CH,CH,CHO ———»

b)
(1]

I
H3CCH,~C-CH,CH; —— >

2.59. Determinar el estado de oxidacion del carbono unido al oxigeno y cloro (segin sea el
caso) en cada uno de los siguientes compuestos: dcido acético, 2-propanona y el 2-
cloropentano.

2.60. Acomodar los compuestos metano, diéxido de carbono, metanol, acido férmico y
formaldehido segiin aumente el estado de oxidacion.

2.61. Escribir la estructura y nombre de los productos que se forman en la conversion del
butano al 4cido carboxilico correspondiente:

[o] [o ol
Butano > Alcohol > Aldehido > Acido carboxilico
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1
HO—C—CH,CHy

4cido metanodico 4cido propandico 4cido benzoico
(4cido formico) (acido propidnico)

Observar que en el 4cido benzoico el carbono 1 corresponde al anillo bencénico en donde el
carboxilo es un sustituyente.
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SUSTANCIAS ORGANICAS

DATOS TERMODINAMICOS EN CONDICIONES ESTANDAR (1 atm y 26 °C)
Datos tomados del Chang, R. (1992). Quimica. México. McGraw-Hill

SUSTANCIA FORMULA | AH% (kJ/mol) | AG°/(kJ/mol) | S° (J/mol K)
Acetaldehido (g) | CH;CHO -166.35 -139.08 264.2
Acetileno (g) | CoHy 226.6 209.2 200.8
Acetona (I) | CH3;COCH;3 -246.8 -153.55 198.74
+Acido lactico(l) -673.4
Acido acético (1) | CH;COOH -484.2 -389.45 159.83
Acido formico (I)| HCOOH -409.2 -346.0 128.95
Benceno (I) | CsHe 49.04 1245 172.8
Metano (g) | CHs -74.85 -50.8 186.19
Etano (g) CoHe -84.7 -32.89 229.49
Propano ((z) | C:Hg -103.85 2347 269.9
Butano (z) | CsHo -124.73 -15.71 310.0
Butano (1) CsHip -147.6 -15 231.0
Etanol (1) C,HsOH -276.98 -174.18 161.04
Etileno (g) | CoHs 523 68.1 219.45
Benceno (I)  [CsHe 49 1245 172.8
Benceno () | CeHs 82.9 129.7 269.2
Glucosa (s) | C¢H1206 -1274.5 -910.56 212.1
Metano (g) CHy -74.85 -50.8 186.19
Metanol (1) | CH;0H -238.7 -166.3 126.78
Sacarosa (s) | C2H204, -2221.7 -1544.3 360.24
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