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PRE SEN TA CIÓN

A finales del año 2002 y comienzos del 2003, así rezan los respectivos colofones, la Coordinación
Educativa y Cultural Centroamericana, (CECC/SICA), publicó y entregó treinta y seis interesantes
obras que estructuraron la Colección Pedagógica Formación Inicial de Docentes Centroamericanos de
Educación Primaria o Básica. 

Dichas publicaciones se originaron en el marco del Proyecto Apoyo al Mejoramiento de la Formación
Inicial de Docentes de la Educación Primaria o Básica, el que se generó y se puso en ejecución, merced
al apoyo que ha brindado la Cooperación Internacional del Gobierno Real de los Países Bajos.

Para desarrollar dichas obras, la CECC/SICA realizó una investigación diagnóstica en los países que
forman parte orgánica de la institución, la cual permitió identificar, con mucha claridad, no sólo las
temáticas que serían abordadas por los autores y autoras de las obras de la Colección, sino también las
estrategias que debían seguirse en el proceso  de diseño y producción de la misma, hasta colocar los
ejemplares asignados en cada uno de los países, mediante sus respectivos Ministerios o Secretarías de
Educación.

Los mismos materiales trataron de responder a los perfiles investigados de los formadores y de los
maestros y de las maestras, así como a los respectivos planes de estudio.

Como podrá visualizarse en la información producida en función del Proyecto, cuyo inicio se dio en
Diciembre de 1999, los programas  que se  han implementado en el marco del mismo son los siguientes:

1º. Desarrollo del perfil marco centroamericano del docente de Educación Primaria o Básica para mejorar
el currículo de formación inicial de docentes.

2º. Mejoramiento de la formación de formadores de docentes para la Educación Primaria o Básica.

3º. Producción de recursos educativos para el mejoramiento del desarrollo del currículo de formación
inicial de docentes de la Educación Primaria o Básica.

4º. Innovaciones pedagógicas.

5º. Investigación Educativa.

La Colección publicada y distribuida, a la que aludimos, pretende ofrecer a los países obras didácticas
actualizadas e innovadoras en los diferentes temas curriculares de la Educación Primaria o Básica, que
contribuyan a dotar de herramientas estratégicas, pedagógicas y didácticas a los docentes
Centroamericanos para un eficaz ejercicio de su práctica educativa.

Después de publicada y entregada la Colección a los países destinatarios, la CECC/SICA ha hecho el
respectivo seguimiento,  el cual muestra el acierto que, en alta proporción, ha tenido la organización, al
asumir el diseño, la elaboración, la publicación y su distribución.

Basada en estos criterios, es como la CECC/SICA y siempre con el apoyo de la Cooperación Internacional
del Gobierno Real de los Países Bajos, ha decidido publicar una segunda edición de la colección (36
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volúmenes) y a la cual se le suma un nuevo paquete de 14 volúmenes adicionales, cuya presentación de la
1ª edición se hace en éstos, quedando así constituida por 50 volúmenes.

Nuevamente presentamos nuestro agradecimiento especial al Gobierno Real de los Países Bajos por la
oportunidad que nos brinda de contribuir, con esta segunda edición de la Colección, a la calidad de la
Educación Primaria o Básica de la Región Centroamericana y República Dominicana.

MARIA EUGENIA PANIAGUA
Secretaria General de la CECC/SICA



PRESENTACIÓN DE LA PRIMERA EDICIÓN

En los últimos años, la Coordinación Educativa y Cultural Centroamericana (CECC) ha venido ejecutando 
importantes proyectos que, por su impacto y materia, han complementado los esfuerzos ministeriales por 
mejorar y modernizar la Educación . Los proyectos de más reciente aprobación, por parte del Consejo de 
Ministros, están direccionados a enfrentar graves problemas o grandes déficits de los sistemas educati­
vos de nuestra región. Este es el caso de Proyecto “ Apoyo al Mejoramiento de la Formación Inicial de 
Docentes de la Educación Primaria o Básica”, cuyo desarrollo ha conducido a una exhaustiva revisión 
de los diversos aspectos relacionados con la formación de los maestros. Sus resultados son evidentes en 
cada país y con ello la CECC cumple su finalidad de servir cada vez mejor a los países miembros.

En este caso, ha de recordarse que este valioso proyecto es el producto de los estudios diagnósticos sobre 
la formación inicial de docentes ejecutados en cada una de las seis repúblicas centroamericanas en el año 
1966, los cuales fueron financiados con fondos donados por el Gobierno de los Países Bajos. Entre las con­
clusiones y recomendaciones formuladas en el Seminario Centroamericano, una de las actividades finales 
del estudio indicado, el cual fue realizado en Tegucigalpa, Honduras, en septiembre de ese mismo año, los 
participantes coincidieron plenamente en poner especial atención a la formación de los formadores y en 
promover la “tercerización” de la formación de los maestros donde no existiere. También, hubo mayoría 
de opiniones sobre la necesidad de establecer perfiles del formador y de los maestros y respecto a la ac­
tualización de los respectivos planes de estudio. Por consiguiente, es apropiado afirmar que el contenido 
de este proyecto, orientado a mejorar la formación inicial de docentes, se sustenta en los seis diagnósticos 
nacionales y en el informe regional que recoge los principales resultados del Seminario Regional y la in­
formación más útil de los informes nacionales.

Como consecuencia del trabajo previo, explicado anteriormente, y de las conversaciones sostenidas con 
los funcionarios de la Embajada Real sobre los alcances y el presupuesto posible para este proyecto, final­
mente se aprobó y dio inicio al mismo en diciembre de 1999 con los siguientes programas:

1.	 Desarrollo del perfil marco centroamericano del docente de Educación Primaria o Básica para 
mejorar el currículo de formación inicial de docentes.  Con base en este perfil se construyeron los 
perfiles nacionales, los que sustentaron acciones de adecuación de los currículos de formación inicial 
de docentes en cada país.

2.	 Mejoramiento de la formación de formadores de docentes para la Educación Primaria o Básica.  
Con el propósito de definir perfiles académicos de los formadores de docentes que den lugar a planes 
de estudio de grado y de postgrado.

3.	 Producción de recursos educativos para el mejoramiento del desarrollo del currículo de forma­
ción inicial de docentes de la Educación Primaria o Básica.  Dirigido a editar obras bibliogáficas 
y a producir materiales interactivos que se empleen en las aulas de formación de maestros.

4.	 Innovaciones pedagógicas.  Consistente en poner en práctica y evaluar innovaciones pedagógicas en 
el campo de la formación inicial y en servicio de docentes.

5.	 Investigación Educativa.  Desarrollo de investigaciones sobre temas dentro de la formación inicial 
de los docentes del Nivel Primario.

Es oportuno destacar cómo la cooperación financiera y técnica del Gobierno de los Países Bajos, a través 
de su Embajada Real en San José, Costa Rica,  ha sido no solo útil a los Ministerios de Educación del Área, 
por centrarse en uno de los factores determinantes de la calidad de la Educación, sino también porque 
ha permitido, en dos momentos, completar una propuesta de trabajo que ha impactado y que ha abierto 
nuevas vertientes de análisis y reflexión de la formación inicial de docentes para la Educación Primaria.



Con esta Presentación se quiere exaltar la importancia y trascendencia del Programa 3, en el que se en­
marca la elaboración de las obras bibliográficas, orientadas a solventar, en alguna medida, la falta de 
disponibilidad de textos referenciales de actualidad en el campo educativo, que contribuyan a elevar la 
calidad de la formación profesional de los maestros y la de sus formadores, donde ello sea una necesidad. 
Además, la colección que se pone en manos de quienes forman educadores para la Educación Primaria y 
de los estudiantes de pedagogía.  Todo esto es producto del conocimiento y la experiencia de profesionales 
centroamericanos que han consagrado su vida a la Educación y al cultivo de los diversos saberes. Llegar 
a la definición de las obras y sus títulos fue un largo y cuidadoso proceso en el que intervinieron diversos 
profesionales de la región, de acuerdo con el concurso establecido y publicado para tales efectos.

Es importante apuntar que las obras que integran esta colección de valor incalculable, cubren los prin­
cipales temas curriculares y técnicos pedagógicos que deben acompañar a un adecuado proceso de for­
mación inicial de docentes. Por ello, van desde los temas fundamentales de Educación, el Currículo, 
Ejes Transversales, la Didáctica, la Evaluación, la Supervisión y Administración Educativa, hasta temas 
metodológicos y estratégicos específicos relacionados con el conocimiento teórico y con la enseñanza 
de la Ciencias Sociales, la Matemática, las Artes, el Lenguaje, las Ciencias Sociales y la Investigación 
Educativa. En su elaboración se siguió un proceso de amplia participación, dentro del cual se recurrió a 
jueces que analizaron las obras y emitieron sus comentarios y recomendaciones enriquecedores en algu­
nos casos y correctivos en otros. En este proceso, los Ministerios de Educación de la región tuvieron un 
papel fundamental al promover dicha participación.

Esta Secretaría General considera que la rica colección, por la diversidad temática, visión y actuali­
dad, es un aporte sustantivo, muy visible, manejable y de larga duración, que el Gobierno de los Países 
Bajos, a través de la CECC, le entrega gratuitamente a las instituciones formadoras de educadores y a 
las dependencias de los Ministerios de Educación, encargadas de este campo. Del buen uso que hagan 
formadores y formados del contenido de esta colección de obras, va a depender, en definitiva, que el 
esfuerzo de muchos profesionales, realizado en el marco de la CECC, genere los resultados, el impacto 
y la motivaciones humanas y profesionales de quienes tendrán en las aulas centroamericanas el mayor 
tesoro, la más grande riqueza, de nuestras naciones: las niñas y los niños que cursan y cursarán la Edu­
cación Primaria. El aporte es objetivo. Su buen uso dependerá de quienes tendrán acceso a la colección. 
Los resultados finales se verán en el tiempo. 

Finalmente, al expresar su complacencia por la entrega a las autoridades de Educación y al Magisterio 
Centroamericano de obras tan valiosas y estimulantes, la Secretaría General resalta la importancia de 
las alianzas estratégicas que ha logrado establecer la CECC, con países y agencias cooperantes con el 
único espíritu de servir a los países del Área y de ayudar a impulsar el mejoramiento de la Educación 
en los países centroamericanos. En esta ocasión la feliz alianza se materializó gracias a la reconocida 
y solidaria vocación de cooperación internacional del Gobierno de los Países Bajos y, particularmente, 
a los funcionarios de la Embajada Real, quienes con su apertura, sensibilidad y claridad de sus funcio­
nes hicieron posible que la CECC pudiese concluir con tanto éxito un proyecto que nos deja grandes y 
concretas respuestas a problemas nuestros en la formación de maestros, muchas enseñanzas y deseos 
de continuar trabajando en una de las materias determinantes para el mejoramiento de la calidad de la 
Educación.

MARVIN HERRERA ARAYA
Secretario General de la CECC
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INTRODUCCIÓN

El mundo inerte y el vivo están constituidos por sustancias características que lo forman.
El rápido desarrollo de la Química y su gran importancia en el mundo actual nos ha demostrado la 
necesidad de que la enseñanza de la Química en la educación media y superior, debe ser en todo 
momento, de alto grado científico y constructivo.
Para poder lograr este propósito es necesario tener presente muchos factores, tales como:  la concisión, 
la claridad, el orden y el método.  La concisión es de gran importancia, ya que ser conciso y concreto, 
permite mantener siempre la atención y de esta manera facilitar el razonamiento de lo acordado.

El orden es un factor que posibilita obtener el conocimiento de forma automática, partiendo de lo 
más simple a lo más complejo.  El método es vital, pues de él depende en gran parte que lo expuesto 
sea asimilado por el lector.  Un buen método permite exponer con sencillez, lógica y naturalidad 
los conocimientos, explicar y descubir los fenómenos ocurridos.
En este libro se han considerado los factores antes expuestos, explicándolos de tal manera que 
contribuyan al aprendizaje consciente.
Se ha tratado de encauzar al lector en el análisis de cada capítulo expuesto, a través de preguntas 
dentro del mismo texto.  Así mismo, se han introducido al final de cada capítulo una serie de 
ejercicios y problemas escogidos cuidadosamente, con el buen propósito de una autoevaluación 
de parte del estudiante y a la vez, que sirva de estímulo al mismo en este curso de Química.  He 
intentado presentar los conceptos lo más claro posible, para romper con aquellos conceptos erróneos 
y formar el correcto.
En relación con la nomenclatura química me he atenido a las reglas establecidas por el IUPAC (Unión 
Internacional de Química Pura y Aplicada).  En cada uno de los capítulos abordados he tratado de 
relacionarlos con las aplicaciones en el mundo moderno, para despertar el interés en su estudio y 
el lector establezca relación de la Química con otras ciencias como la Física, Biología, etc.
En vista de que en la actualidad, la presentación de los recursos naturales es una meta a largo plazo, a 
nivel mundial se hace énfasis en los compuestos orgánicos de mayor importancia en la naturaleza.
Si es que esta obra no llena todas las espectativas tenidas, espero que sirva de mucho a quien la 
tenga en sus manos y desee adquirir y mejorar sus conocimientos de la Química.

El Autor
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1. INTRODUCCIÓN

De qué están formados los cuerpos?
¿Qué es esa cosa llamada Química?
¿Es cierto que la Química estudia la naturaleza?
¿Por qué es necesario saber Química?
¿Es la Química una ciencia aislada?

La Química es una ciencia activa y en continuo desarrollo; su importancia es obvia tanto en el 
ámbito de la naturaleza como en el de la sociedad. Sus orígenes se remontan a tiempos antiguos, 
pero a la vez es una ciencia moderna que sirve para la resolución de muchos problemas y situaciones 
planteadas en conjunto de otras ciencias.
Es a través del estudio de ella que podemos observar y medir los materiales de los que está formado 
el universo. En esta unidad estudiaremos el concepto y el objeto de estudio de la Química, que nos 
permitirá una mejor visión acerca de su campo de estudio. A continuación se analizarán las ramas de 
la misma con el propósito de definir la división  de la Química para su facilidad de estudio. Con el 
fin de que el estudiante adquiera conciencia del desarrollo paulatino y sistemático de la Química, se 
presenta una breve historia de ella, también se presenta la importancia que tiene en la vida cotidiana 
y la relación que tiene con los seres vivos , la salud y la agricultura.
Para finalizar, se presentan los conceptos de diversos fenómenos químicos a través de ejemplos 
variados.

2.    QUÍMICA: CONCEPTO Y OBJETO DE ESTUDIO.

La Química pertenece a las ciencias naturales al igual que la Biología, la Mineralogía y la Física.
Se define como la ciencia que estudia la materia, sus propiedades y los cambios que experimenta. Es 
decir, tiene por objeto la investigación de todas las sustancias que forman el universo. No se preocupa 
de las formas en que aquellas puedan estar dispuestas: cilíndricas(botellas), rectangulares(mesas), 
esféricas(canicas), ellas no importan en Química; pero las sustancias de que tales cuerpos u objetos 
están constituidos tales como el vidrio, la lana, el hierro, el azufre y la arcilla son estudiados por 
la Química.
La Química estudia los cambios que experimentan las sustancias al oxidarse, reducirse, pudrirse, 
fermentarse, quemarse, disgregarse, digerirse, etc. Ella investiga tales cambios, las condiciones en 
que se producen, los mecanismos por los que tienen lugar, las nuevas sustancias que se originan y la 
energía que se libera o absorbe durante su desarrollo. Estudia también los procedimientos mediante 
los cuales éstos y otros procesos similares, pueden realizarse en el laboratorio o en mayor escala 
en una planta química o industrial.
Es pues la Química, la ciencia que trata sobre las sustancias y leyes, las cuales se determinara por 
sus transformaciones; ella estudia los cambios mediante los cuales unas moléculas de un compuesto 
intercambian átomos con moléculas de otras sustancias y éstos a su vez forman moléculas con un 
número menor de átomos y así también participan en las reacciones químicas y como resultado se 
obtienen nuevas sustancias.
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2.1.	 RAMAS DE LA QUÍMICA

La Química moderna ocupa un espacio principal del conocimiento humano y juega un gran papel 
en la producción agrícola.
Los objetivos y métodos de investigación de la Química son variados y hacen de ella una disciplina 
científica independiente.  Para facilidad de su estudio ha sido dividida en seis ramas: Química 
Inorgánica, Química Orgánica, Química General, Química-Física, Química Analítica y Química 
de los Compuestos Macromoleculares.

Química Inorgánica: Estudia los elementos químicos y sus compuestos.
Se utiliza grandemente como materia prima para todas las ramas de la Industria, en la construcción, 
energética, agricultura y transporte, incluyendo la técnica cósmica(metales, aleaciones, cemento, 
vidrio, cerámica), como fertilizantes y alimentos, combustibles nucleares y espaciales, así también 
en medicamentos.

Química General: Se ocupa del estudio de los principios fundamentales relativos a la constitución 
y propiedades de las sustancias.

Química Orgánica: Conocida también como Química del carbono y sus derivados. Es una de las 
ramas más extensas de la Química. Ella tiene posibilidades ilimitadas de síntesis y el establecimiento 
de estructura de sustancias orgánicas, la distribución en ellas de la densidad electrónica, la disposición 
espacial de átomos y la disposición de los mecanismos de reacción.
Actualmente se conocen más de cinco mil sustancias inorgánicas y más de 13 millones de compuestos 
orgánicos sintéticos y naturales.

Físico-Química: Explica los fenómenos químicos y establece sus leyes generales sobre la base de 
los principios de la química y con el uso de métodos experimentales.
La Físico-Química, incluye la Química cuántica, Termodinámica Química, Cinética Química, 
estudio de la Catálisis, Química Coloidal, Mecánica Físico-Química, Electroquímica, Fotoquímica, 
Química Radiactiva, entre otras.
Esta rama de la Química tiene gran significado en el desarrollo de la Biología y de la Medicina; 
ella es la base teórica o sintética de la tecnología.

Química Analítica: Rama de la Química que estudia los métodos de reconocimientos e identificación 
de las sustancias y los procedimientos seguidos para conseguir estos fines: así determinar la cantidad 
relativa de los componentes de una sustancia o de una mezcla.
Esta parte de la Química se divide en: Química Analítica Cualitativa y Química Analítica 
Cuantitativa.

La primera se ocupa del análisis  cualitativo, que consiste en reconocer e identificar las sustancias 
mediante diversos métodos.

La Química Analítica cuantitativa realiza análisis cuantitativo mediante el cual se determina la 
cantidad relativa de los componentes de una sustancia.
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La dependencia de qué componente se necesita descubrir o identificar, determina los siguientes 
métodos: Análisis Isotópico, Análisis Elemental, Análisis Funcional, Análisis Molecular y Análisis 
de Fases.

En la Química Analítica sobresalen tres grupos fundamentales de métodos: Método de Separación 
y Concentración, Método de Determinación y Método Híbrido de Análisis. 
Para la determinación de los componentes, se utilizan métodos químicos de análisis, métodos de 
análisis físico-químico y métodos físicos de análisis.

Todos estos métodos están basados en las dependencias de medidas cualitativas de las propiedades 
de las sustancias, con respecto a su composición.
Los métodos químicos de análisis se utilizan para el control de muchos procesos tecnológicos, 
fundamentalmente en la industria química, metalúrgica, farmacéutica y alimenticia.

Química de los Compuestos Macromoleculares: Estudia aquellos compuestos que se caracterizan 
por tener una masa molecular de unos cuantos miles a muchos millones. Entre ellos están los 
polímeros, que son macromoléculas formadas por gran cantidad de grupos repetitivos o monómeros 
unidos entre sí, mediante enlaces químicos.

La Química se integra  con otras ciencias. Como resultado de este proceso surgieron la Bioquímica, 
Química Bio-Orgánica y Biología Molecular, que estudian los procesos químicos en los organismos 
vivos. En la frontera de la Química y la Geología se desarrolla la Geoquímica, la cual investiga 
las leyes del comportamiento de los elementos químicos en la corteza terrestre. Las tareas de la 
Química Cósmica consiste en el estudio de la composición elemental particular de los cuerpos 
cósmicos(planeta y meteoritos) y diferentes compuestos que se encuentran en estos objetos.

3.    BREVE HISTORIA DE LA QUÍMICA

¿Cómo surge la Química?
¿Desde hace cuanto tiempo se sabe de la Química?
¿Quiénes sobresalen en la Química?

La Química tuvo sus orígenes en el país de las pirámides(Egipto), el más avanzado técnicamente del 
mundo antiguo. Son los egipcios quienes desarrollaron la perfumería, la metalurgia, la tintorería, la 
cerámica, la producción de vidrio y la obtención de cosméticos. Desafortunadamente la Química era 
considerada una ciencia divina  y por ello estaba en manos de los sacerdotes, quienes la ocultaban.

Fueron posteriormente los árabes los que denominaron a la Química como alquimia, surgiendo así los 
alquimistas. Ellos tenían como meta encontrar ¨la piedra filosofal¨, la cual según ellos podía trasmutar en 
oro cualquier metal, lo cual solamente lo tenían teóricamente pero sin probar dichos conceptos teóricos 
experimentalmente. Es decir, ellos tenían conceptos Aristotélicos que les permitían avanzar en los conceptos 
teóricos, más sin embargo añadieron los principios y elementos de solubilidad (con sales), combustibilidad 
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(con el azufre) y metalinidad (con el mercurio), así también descubrieron muchas sustancias y 
diseñaron métodos para la purificación de dichas sales. 

En este período de la historia de la Química, ésta estaba oculta, en secreto.

En el siglo XVI surgieron muchos reformadores de la alquimia, sobresaliendo Paracelso  y Agrícola. 
Según Paracelso, la meta ya no era obtener oro, sino preparar remedios curativos. Mientras Agrícola 
se dedicó a desarrollar la Química en el campo de la minería y la metalurgia.

El resultado inmediato de los trabajos realizados por Agrícola y sus discípulos, fue asimilado por 
la industria europea en todos sus métodos productivos.

Allá por el siglo XVII, se dio un hecho interesante, la teoría se rezagó y se le adelantó bastante la 
práctica, existiendo de tal modo divergencias entre ellas, por ello fue necesario el desarrollo teórico 
representado por los trabajos de Boyle (1661), quien estableció la Ley de Boyle, pero sin presentar una 
nueva teoría, no fue sino hasta 1700 cuando surge la nueva teoría general de la Química por Establo. 
Esta teoría, establece que todos los cuerpos susceptibles de combustión y oxidación contienen el 
flogisto(sustancia especial), que se libera de los mismos, durante el proceso de combustión o de 
oxidación. La teoría del flogisto no respondió a muchos nuevos problemas planteados. A pesar de 
todo, ella permitió liberarse totalmente de las concepciones Aristotélicas.

Se hicieron varios intentos por separar el tal flogisto y estudiarlo, pero nunca se pudo, lo que 
obstaculizó el ulterior desarrollo de la misma.

El nacimiento de la Química, como ciencia exacta, se dio en el pleno dominio de la teoría del 
flogisto a mediados del siglo XVIII.

Fue Lavoisier quien rebatió definitivamente la teoría flogista y propuso sustituirla por concepciones 
nuevas.

Él demostró que la combustión no es una reacción de descomposición durante la cual se libera flogisto, 
sino que es una reacción de combustión de la sustancia que se quema con el oxígeno del aire.

Otros aportes fueron los de Berthollet y Proust. Proust estableció la segunda Ley Fundamental de la 
Química, la “Ley de Proporciones constantes (o definidas)”, según ella, cada uno de los compuestos 
químicos poseen una composición fija. Esto nos indica que la composición de una combinación 
química no depende del procedimiento usado para la obtención de la misma.

En 1803 John Dalton, introdujo el concepto de peso equivalente, o equivalente químico, que 
establece que los elementos siempre se combinan entre sí en cantidades ponderadas constantes que 
corresponde a su equivalente químico. Además Dalton descubrió la “Ley de proporciones múltiples” 
que en resumen establece que los elementos entran en los compuestos en distintas proporciones 
definidas. También Dalton dio su aporte acerca de la Teoría Atómica e introdujo que todas las 
sustancias están constituidas por partículas pequeñísimas llamadas átomos y que la combinación 
de diferentes átomos da como resultado una sustancia compuesta.
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El químico sueco John Jacob Berzelius introdujo una notación sencilla de los elementos químicos, la 
cual consistía en representar los elementos químicos por las letras iniciales de sus denominaciones 
latinas.

La teoría atómica recibió un nuevo impulso con los trabajos de Gay-Lussac, quien estableció la 
“Ley de Dilatación Térmica de los gases” y la “Ley de las Proporciones Volumétricas”: en iguales 
volúmenes de gases elementales se hallan igual número de átomos contenidos en ellos. Esto no 
correspondió con la práctica, por lo cual en 1811, Avogradro estableció que iguales volúmenes de 
gases, en condiciones externas iguales, contienen igual número de moléculas. Esta teoría no fue 
aceptada inmediatamente sino hasta 1860. Es a partir del aporte de Avogadro cuando en la ciencia 
se introduce el concepto de molécula, definida como la partícula más pequeña  de una sustancia, la 
cual existe independientemente.

4.	 IMPORTANCIA DE LA QUÍMICA EN EL SER HUMANO

Todos los seres vivos estamos constituidos por sustancias diversas, tanto sencillas como complejas. 
Nuestro organismo es una fábrica permanente mientras vivimos y un recipiente de constantes 
reacciones químicas. Por ello y por mucho más, la Química es una ciencia activa y en constante 
crecimiento.

4.1.	 LA QUÍMICA Y SU RELACIÓN CON LOS SERES VIVOS

Una de las ciencias con que está estrechamente relacionada con la Química es la Biología, que en 
conjunto con la Química estudia la composición química de las sustancias, y el lugar de localización, 
a través de la formación y transformación denominada  Bioquímica.

Los seres vivos poseen características biológicas y químicas. Entre las biológicas están: la nutrición, 
la reproducción, el movimiento, la relación y crecimiento. Las características químicas son: catálisis, 
almacenamiento de la energía e información y la motilidad.

Para explicar estas características, la biología se apoya en la química con el propósito de investigar 
el intercambio de sustancias (metabolismo) y su regulación, los procesos energéticos de la célula 
(bioenergía), el conocimiento de la naturaleza, de la acción de los fermentos (enzimalogía) y la 
determinación de la evolución de los organismos vivos.

Con el desarrollo de la Química  se ha logrado explicar muchos fenómenos ocurridos en los seres  
vivos. Por ejemplo, con el descubrimiento del O2 y H2, se condicionó el desarrollo de la investigación 
de los procesos oxidantes y fotosintéticos, entre otros.
La Química, además de contribuir en el conocimiento de la composición química de los seres vivos, 
explica los cambios químicos que en ellos ocurre y proporciona respuesta a problemas externos 
que les afecta.
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4.2.	 LA SALUD, MEDICINA Y AGRICULTURA.

LA SALUD Y MEDICINA.

Es obvia la importancia que tiene la Química en el campo de la salud y de la medicina, pues ha 
permitido logros en dos direcciones: en la prevención de las enfermedades y en la curación de las 
mismas. Los sistemas de salud hacen uso de la medicina preventiva, utilizando los diversos fármacos 
como vacunas y antibióticos, para proteger a la sociedad de enfermedades infectocontagiosas.

Los cirujanos usan mucho la anestesia para realizar operaciones en casos difíciles como la apendicitis, 
cálculos renales, cálculo en la vesícula, lesión cerebral, etc.  
Actualmente se está desarrollando la terapia genética que consiste en introducir un gen sano a la 
célula del paciente afectado, en enfermedades como cáncer, SIDA, artritis, entre otras y así reponer 
al gen o genes que están deteriorados y que están implicados en las defensas del cuerpo. Para realizar 
todos estos procedimientos, el médico debe tener conocimiento sobre las propiedades químicas de 
cada uno de los componentes moleculares implicados en el tipo de terapia. 

Indudablemente que en la industria farmacéutica es de vital importancia la química, pues los 
químicos farmacéuticos investigan medicamentos que tengan pocos o nulos efectos colaterales para 
tratar diferentes enfermedades como el SIDA, fármacos que garanticen aumentar exitosamente el 
número de transplantes de órganos.

En resumen, la importancia de la Química en la salud y en la medicina, es llevar junto con otras 
ciencias una vida más saludable a la humanidad entera.

AGRICULTURA.

¿De qué manera es posible garantizar alimentos a la población mundial que crece rápidamente?
En los países tercermundistas, la agricultura ocupa un lugar primordial, ya que ocupa cerca del 80% 
de la fuerza laboral y la mayor parte del presupuesto familiar es destinado a la alimentación. 

La producción agrícola es afectada por diversos factores, tales como la riqueza del suelo, la maleza 
que compite por los nutrientes, los insectos y las enfermedades que perjudican a los cultivos. Para 
mejorar la producción, los agricultores hacen uso de fertilizantes, herbicidas e insecticidas. Con el 
uso de estos productos químicos han contaminado la tierra, el agua y el aire.

Con el propósito de satisfacer las demandas alimenticias de este siglo, se están desarrollando nuevas 
estrategias para la agricultura. La Biotecnología ha demostrado que puede lograr mejores cultivos y 
más extensos. Estas técnicas permiten mejorar la producción y aumentar las cosechas. Por ejemplo, 
los científicos han encontrado la forma de prevenir la reproducción de la plaga de los insectos, ya 
que éstos se comunican entre sí al producir o reaccionar a moléculas especiales llamadas feromonas, 
identificando y sintetizando las feromonas implicadas en el apareamiento de los insectos o bien 
engañando a las hembras para que éstas se apareen con machos estériles.
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5. APLICACIONES DE LA QUÍMICA EN LA VIDA COTIDIANA EN 
BENEFICIO DE LA HUMANIDAD.

En la vida actual, particularmente en las actividades productivas del hombre, la Química juega un 
papel importante y exclusivo. No hay tan solo una área de la producción que no esté relacionada 
con la Química. La naturaleza nos proporciona la materia prima: madera, minerales, petróleo 
y otros. Sometiendo estos materiales naturales a un tratamiento químico, se obtienen diversas 
sustancias, necesaria para la producción agrícola, para la preparación de artículos industriales 
y para el acondicionamiento de nuestras casa: abonos, fertilizantes, metales, plásticos, pintura, 
medicamentos, jabón, soda, etc.

Para el tratamiento químico de la materia prima, es necesario saber las leyes generales de la 
transformación de las sustancias y estos conocimientos sólo la Química nos los proporciona.

Se hace química al cocinar y el cocinero sabe que el agua se evapora al calentarse. El bicarbonato 
de sodio es usado para hornear el pan, la olla de presión es utilizada para cocer más rápido los 
alimentos, para quitar el olor del pescado se usa jugo de limón. Todo esto ocurre diariamente sin 
pensar en la naturaleza química.

6. FENÓMENOS QUÍMICOS COTIDIANOS.

La materia se encuentra en constante movimiento y sufre consecuentemente cambios en su estructura. 
Estos cambios se denominan fenómenos. Existen fundamentalmente dos clases de fenómenos: 
físicos y químicos.

Un fenómeno es físico:  cuando el cambio que experimenta la sustancia altera su forma o su estado 
físico, pero no varía su composición química. Son fenómenos químicos: el hielo al fundirse se 
convierte en agua líquida, cuando un vapor se condensa también se convierte en agua. Al romper 
un pedazo de papel se cambia la forma del mismo y el tamaño, pero no su composición química.

Se llama fenómeno químico, a todo cambio que altera la composición de una sustancia, formándose 
una o más nuevas sustancias. Por ejemplo: el sodio (Na), que es un metal muy activo y el cloro 
(Cl), que es un gas tóxico, al combinarse forman un compuesto llamado cloruro de sodio (NaCl), 
sustancia con propiedades diferentes a las del sodio y el cloro, ya que es de color blanco, no es tóxico, 
no presenta la marcada actividad del sodio y se usa para aderezar los alimentos. Otros ejemplos 
de fenómenos químicos son: la absorción del abono por la tierra, el cual es transformado por la 
planta en madera, goma, azúcar, etc., y los que se ocasionan en nuestro organismo una vez que 
ingerimos los alimentos. Entre los fenómenos químicos se destacan: la combustión, las fermentación, 
descomposición de la materia orgánica y la efervescencia.
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6.1.	 COMBUSTIÓN.

En la naturaleza se producen, con gran profusión, distintos procesos de oxidación. Se entiende por 
oxidación, en sentido muy estricto de la palabra, la combinación de determinada sustancia con el 
oxígeno. Este es un proceso lento y el calor desarrollado durante el mismo, se disipa sin aumentar 
apreciablemente la temperatura. Ejemplo: al poner en contacto un clavo con el agua o con la 
humedad, éste se llena de herrumbre y se dice que el clavo se oxidó.

Cuando la oxidación está acompañada de un gran desprendimiento de luz y calor, el proceso se 
denomina combustión.

En el fenómeno de la combustión, la sustancia que se quema (arde) se le conoce como combustible. 
En un inicio, los químicos creyeron que solamente habían combustiones a favor del oxígeno, 
considerándolo el único comburente capaz de quemar las sustancias combustibles, pero posteriormente 
descubrieron que otros elementos pueden, en determinados condiciones, hacer el mismo efecto que 
el oxígeno. Así, por ejemplo, el Antimonio (Sb) y el Arsénico (As) arden en atmósfera  de cloro. 
Son combustibles, todas aquellas sustancias que arden con facilidad, como hidrógeno, azufre, 
carbono, magnesio, fósforo, etc. El fenómeno de la combustión lo observamos en nuestra vida 
diaria al encender un fósforo, quemar basura, al cocinar con leña, al encender la hornilla de una 
cocina de gas, en una vela encendida o en un candil. En un laboratorio químico el fenómeno de la 
combustión está presente siempre que usamos el mechero de Bunsen, Tirell o Merkel. No obstante, 
la combustión también ocurre en diversos procesos biológicos como la respiración.

6.2.	 FERMENTACIÓN

Es un fenómeno químico que ocurre mediante la acción de unas sustancias llamadas fermentos. Estos 
fermentos son enzimas, las cuales son sustancias catalizadoras  que aceleran una reacción química 
y al final de ellas no sufren alteración química. A este proceso se le conoce como catálisis. 

La catálisis desempeña un gran papel en los sistemas biológicos. La mayoría de las reacciones 
químicas que ocurren en el sistema digestivo, en la sangre y en las células de los animales y del ser 
humano, son reacciones catalíticas. En este caso, los catalizadores son conocidos como fermentos, los 
cuales son proteínas sencillas o complejas. Así, la  saliva contiene  ptialina(fermento), la cual cataliza 
la transformación de almidón a azúcar. El fermento contenido en el estómago, la pepsina, cataliza 
la separación de las proteínas. En el organismo humano se encuentran cerca de 30,000 diferentes 
fermentos; cada uno de ellos sirve como catalizador efectivo en determinadas reacciones específicas.
Los microorganismos son muy usados en la síntesis microbiológica para la obtención de aminoácidos, 
vitaminas, nucleótidos, etc. Estos microorganismos se caracterizan por liberar fermentos, los 
cuales catalizan las reacciones químicas. Dichos microorganismos  pueden ser formados en fuentes 
naturales(hongos y bacterias) u obtenidos artificialmente, por ejemplo, los hongos mutantes usados 
en la obtención de la penicilina.
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En la fermentación del azúcar se usa como fermento de la levadura(catalizador), usada enormemente 
en las panaderías y reposterías, la cual ocurre liberando dióxido de carbono(CO2) y formando etanol.

Los animales a través de la alimentación consumen glúcidos(carbohidratos)  y otras moléculas 
complejas, durante el metabolismo a través de la respiración eliminan el dióxido de carbono (CO2)
			 

La fermentación se usa también en las queseras para obtener queso, leche agria, etc. También se 
produce vinagre por fermentación.

Por acción de muchos microorganismos, la glucosa fermenta frutas y vegetales cuando se pudren, 
produciéndose así la fermentación con la consiguiente destrucción de la glucosa, entre otras 
sustancias; en determinas condiciones la fermentación de estos vegetales y frutas se aprovecha para 
producir alcoholes y otros compuestos.

6.3.	 Descomposición de la materia orgánica.

La materia orgánica se descompone por la acción de sustancias químicas como comburentes que 
permiten la combustión y le descomposición final en dióxido de carbono(CO2) y agua(H2O)

La  materia orgánica en la naturaleza se descompone principalmente por acción de microorganismos 
como bacterias protozoarias y ciertos hongos. Existen cadenas alimenticias entre los organismos del 
suelo, de tal manera que se alimentan de lo que dejan otros sin aprovechar, hasta dejar finalmente 
pulverizada la materia orgánica, reintegrando a la fase inorgánica del suelo los elementos que 
la componen. Dentro de estas cadenas, están los carroñeros que se alimentan de cadáveres y los 
descomponedores que  desintegran la materia orgánica. Estos animales contribuyen a la estabilización 
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y aireación del suelo, por ejemplo los ácaros y las lombrices de tierra. Las bacterias y hongos 
destruyen y se alimentan de la pared de celulosa de las células vegetales muertas, destruyendo así 
las partes insolubles y duras de la materia orgánica.

Las bacterias y algas, contribuyen a la transformación del nitrógeno atmosférico en compuestos 
nitrogenados, necesarios para el crecimiento de vegetales.

6.4.	 Efervescencia

Químicamente es el proceso mediante el cual hay un desprendimiento de gas  a través de un líquido, 
producto de una reacción química. Una reacción efervescente es la que ocurre al disolver alkaseltzer 
o Sal Andrews en agua, en la cual se libera dióxido de carbono y agua. Esto se debe a que en dichas 
sustancias están presentes iones de hidrocarbonato. Lo mismo ocurre en las gaseosas(coca cola, 
pepsi cola)

7.	 EJERCICIOS

1.	 Mencione las ramas de la Química
2.	 Dadas las siguientes situaciones, escriba a la par la rama de la Química que las estudia.

a)	 Análisis de la composición del acero.
b)	Estudio de los gases nobles.
c)	 La combustión del carbón.
d)	La obtención del naftaleno.
e)	 Identificación de las propiedades de un compuesto.
f)	 Elaboración del carbón.

3.	 ¿Qué relación tiene la Química con otras ciencias? Explíquelo.
4.	 ¿Qué entiende usted por compuestos macromoleculares?
5.	 ¿Es la Química una ciencia nueva?
6.	 ¿Cómo surge la Química?
7.	 Mencione los aportes más significativos que permitieron el desarrollo de la Química.
8.	 ¿Es la Química una ciencia aislada?
9.	 Mencione los factores por los cuales la teoría del flogismo no prevaleció hasta nuestros días.
10.	¿Qué importancia tuvo la teoría del flogismo en el desarrollo de la Química?
11.	Muchos consideran que la Química es una ciencia destructiva por la fabricación de bombas, 

armas nucleares, etc. ¿Qué opina usted al respecto?
12.	¿De qué manera puede la Química colaborar con la preservación del Medio Ambiente?
13.	¿Es la Química una ciencia de futuro o ya pasó a la historia?
14.	¿Qué relación tiene la Química con las diversas actividades productivas de la humanidad?

HCO3 +  H2O CO2 +  H2O
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15.	Explique el papel que juega la Química en la salud de la humanidad entera.
16.	¿Cómo se podría mejorar la producción mundial de alimentos?¿Existe alguna forma?
17.	¿Es la Química una ciencia bella? ¿Por qué?
18.	¿Con sus propias palabras, exprese de qué se ocupa la Química?
19.	¿Podríamos decir que la Química se empeña en determinar la forma propia de la sustancia?
20.	Si alguien le preguntara: ¿En qué consiste la transformación de una sustancia, qué 

respondería?
21.	Investigue los conceptos de sustancia, molécula, átomo, energía y reacción química.
22.	Establezca la diferencia entre fenómeno físico y químico.
23.	Escriba 5 ejemplos de fenómenos químicos que usted conozca.
24.	¿Cuál es la importancia del fenómeno de combustión?
25.	¿Qué es la fermentación?
26.	Mencione 3 ejemplos de fermentación.
27.	¿Con qué ejemplos prácticos de efervescencia usted se ha relacionado?
28.	Explique como ocurre la descomposición de la materia orgánica.
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1.	 INTRODUCCIÓN

El ser humano, desde tiempos muy antiguos, se ha interesado por conocer la naturaleza de la materia. 
A través de su historia ha venido mejorando sus conocimientos y por tanto, variando el concepto 
de materia. Las ideas que predominaron en la época moderna acerca de la estructura de la materia, 
están basadas en la teoría atómica de Dalton. En la actualidad, es sabido que la materia está formada 
por diversas partículas atómicas: átomos, moléculas y iones. 

2.	 CONCEPTO DE MATERIA

¿Es la luz Materia?
¿Qué es mayor una molécula o un átomo?
¿Cuándo ocurre un cambio de fase?
¿Por qué no se ven las moléculas y los átomos?
¿Qué modelos atómicos han sido propuestos?. Estas y otras preguntas serán despejadas en esta 
unidad?

La química es una de las ciencias que estudia la materia, por tanto es indispensable tener un claro 
concepto de ella.

Todo lo existente en la naturaleza es materia, es decir, la materia está en todo, aunque algunas veces 
nos sea difícil aceptarlo, como en el caso de los gases presentes en la atmósfera, los rayos diversos, 
la electricidad, etc.

La materia se presenta de diversas formas y está en continuo movimiento, es decir, en cambio o 
transformación en general. ¿Qué es esa cosa llamada materia? Materia es todo aquello que posee 
masa y ocupa un espacio.

El diccionario de la Real Academia Española la define como sustancia extensa, divisible e 
impenetrable, susceptible de toda clase de formas.
Materia es todo la que nos rodea: árboles, rocas, oro, agua, aire, sol, madera, hierro, los planetas, 
etc.

3.	 CARACTERÍSTICAS Y PROPIEDADES DE LA MATERIA

La materia se caracteriza por presentarse en diversas formas, una de ellas es la energía. El principio 
de conservación  de la materia establece que  la materia no se crea ni se destruye solamente se 
transforma, es decir, la materia se conserva, se presenta en una cantidad constante y requiere una 
fuerza para variar su estado de movimiento o reposo.

Otra forma en que se presenta la materia es la sustancia, la cual tiene composición definida y 
distintas propiedades. 
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Estás propiedades pueden ser físicas y químicas.  Una propiedad es física cuando esta puede 
observarse  o medirse  sin  que ocurra cambio  alguno  en la composición química de la sustancia, es 
decir, se mantiene su identidad. Ejemplo: podemos con un mortero de porcelana y pistilo triturar o 
pulverizar carbón, se obtienen partículas de carbón con mayor superficie de contacto, pero continúa 
siendo el mismo carbón.

En cambio, al dejar a la intemperie un pedazo de hierro, éste reacciona con el oxígeno del aire, 
oxidándose y formando una herrumbre conocida comúnmente como sarro, ésta es una propiedad 
química, pues hubo cambio en la composición de la sustancia ,es decir, ocurrió un cambio 
químico.

Otras propiedades generales de la materia son: masa, peso, inercia, impenetrabilidad, extensión, 
etc.

La masa se define como la cantidad de materia que posee un cuerpo. Se mide con balanzas, que 
pueden ser: tradicionales, romanas, digitales y electrónicas. Ejemplo: 200g de hierro, 1000 g de 
hidróxido de sodio.

El peso es la fuerza con que la tierra atrae a un cuerpo. Se mide en newton (N) con un aparato 
llamado dinamómetro. Éste siempre está dirigido hacia el centro de la tierra. Ejemplo: un cuerpo 
de masa de 10 Kg, ejerce une fuerza de 98 N sobre la superficie de una mesa.

La inercia es la propiedad que tiene la materia de mantenerse en reposo o en movimiento con 
velocidad constante, mientras sobre ella no actúe una fuerza externa. Ejemplo: un libro permanece 
en estado de reposo, mientras sobre él no actúe una fuerza no variará su estado.

La impenetrabilidad es la resistencia que ofrece un cuerpo a ser penetrado por otro cuerpo. Ejemplo: 
el agua es penetrable, pero el mercurio es más difícil de ser penetrado.
Extensión: es la propiedad que posee la materia de extenderse. 

4.	 ESTADO DE AGREGACIÓN DE LA MATERIA

¿Cuál es la cosa más pequeña que conoces?
¿Tiene hueco el agua?

Las sustancias simples biatómicas y triatómicas, así como los compuestos, están formados por 
moléculas y las moléculas a su vez por átomos.

Las moléculas que forman las diferentes sustancias se encuentran en constante movimiento, 
existiendo entre ellas fuerzas de atracción (cohesión) que permiten mantenerlas unidas y fuerzas de 
repulsión que las separa, lo cual permite que entre ellas haya espacios llamados intermoleculares. 
Con base, en estos espacios intermoleculares se explican los estados en que se presenta la materia, 
que son fundamentalmente tres: sólido, líquido y gaseoso, a los que se pueden agregar dos estados 
más que son el estado coloidal y el plasma. Ver fig. siguiente:
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CARACTERÍSTICAS

En el estado sólido, las moléculas se mantienen unidas entre sí de forma organizada y con poca libertad 
de movimiento (apenas vibran), es decir, los espacios intermoleculares son muy pequeñísimos, por 
ello son impenetrables, tienen dureza, etc. En el líquido, los espacios intermoleculares son mayores 
que en los sólidos, lo que permite mayor libertad de movimiento de las moléculas, estando unidas a 
una posición no tan rígida; por ello ellas pueden fluir y no poseen un volumen fijo, ni forma fija.
El estado gaseoso se caracteriza porque sus moléculas están separadas grandemente, en comparación 
con el tamaño de sus moléculas, lo que le confiere propiedades particulares como ocupar todo el 
volumen que se le ofrece y tener una mayor velocidad de difusión.
El estado coloidal: es un estado en el cual las partículas están dispersas en un líquido, estos tienen 
un tamaño superior a las partículas de dimensiones moleculares o iónicas que constituyen las 
disoluciones. El coloide está formado por un medio dispersante en el cual están dispersas las 
micelas (partículas multimoleculares). Estas micelas están integradas por átomos que varían entre 
103 y 109.
El plasma es una combinación de cargas (+ y -), de átomos y moléculas, con características y 
propiedades similares a las del estado gaseoso y de carga eléctrica neutra. De forma general, el 
plasma es toda masa gaseosa de moléculas ionizadas. Ejemplo: las estrellas activas están integradas 
por plasma.

5.	 CAMBIOS DE ESTADO 

Las sustancias pueden cambiar de estado o fase, al recibir cierta cantidad de calor emanado de alguna 
fuente, a presión constante. Esto se comprende fácilmente en función de la teoría molecular, la cual 
explica que al aumentar la temperatura de una sustancia, aumenta la energía cinética de las moléculas, 
hasta cuando se logren romper los enlaces químicos  y a pesar de la siguiente fase (estado). 

Todo esto ocurre sin que cambie la composición de la sustancia. Durante el cambio de  fase, 
la temperatura no varía, permanece constante, esto se debe a que parte de la energía calorífica 
suministrada se utiliza en la separación de las moléculas o átomos, mediante el rompimiento de los 
enlaces químicos anteriores. Así, por ejemplo: el agua pura cambia de fase (de sólido a líquido) a  
0 0 C y de líquido a gas a 100 0C a una presión de 1 Atm.

SÓLIDO LÍQUIDO GASEOSO
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Existen los cambios de fases que son:

1. Fusión: 		  Paso de sólido a líquido, por ejemplo, al derretirse el hielo y pasar luego 
	a agua líquida.

2. Vaporización: 	 Paso de un líquido a vapor o gas, como la evaporización del agua que 
	se da en ríos y mares.

3. Condensación:	 Cambio de fase contraria a la vaporización, ejemplo: el enfriamiento de 
	un gas o vapor(condensación del vapor de agua).

4. Solidificación:	 Cambio de fase que es contrario a la fusión, ejemplo: la congelación 
	del agua en un congelador.

5. Sublimación:	 Paso de un sólido a gas, sin pasar por el estado líquido previamente, 
	por ejemplo: la sublimación del yodo o las bolas antipolillas de naftaleno.

La temperatura constante, mediante la cual ocurre la fusión, se llama punto de fusión y la de la 
vaporización es denominada punto de ebullición. Así, el punto de fusión del agua pura es de 00c y 
su punto de ebullición es de 1000c.

6.	 EL ÁTOMO.

Es la partícula más pequeña de un elemento químico, la cual es responsable de sus propiedades. Es 
eléctricamente neutra y está regida por las leyes cuánticas.

Los filósofos griegos de la antigüedad especularon acerca de la materia, si es continúa o discontinúa. 
La escuela de Aristóteles (322-384 a .c.), creía que la materia era continúa, mientras que la escuela de 
Leucipo y Demócrito (460-462 a. c.), creía que la materia está compuesta por partículas elementales 
denominadas átomos, los cuales eran indivisibles, indestructibles e inmutables a través del tiempo. 
Ninguna de las dos escuelas tuvo la suficiente base que respaldara su teoría.

El principio de la teoría atómica moderna fue marcado por los trabajos del maestro de Manchester 
John Dalton, quien retomó la teoría atomística de Leucipo y Demócrito, además escribió sus 
postulados, hoy conocidos como postulados de Dalton, resumidos así:

6.1.	 CARACTERÍSTICAS

1.	 Todos los elementos químicos están formados por partículas pequeñas indivisibles llamadas 
átomos. Los átomos de un mismo elemento son iguales e idénticos entre sí. Los átomos de un 
elemento son distintos a los átomos de otro elemento.
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2.	 Los compuestos se obtienen de la combinación de dos o más elementos, es decir, se forman 
de átomos de dos o más elementos donde la relación del número de átomos de los elementos 
combinados, es siempre un número entero y una relación simple.

3.	 Los átomos son inmutables, es decir, no se pueden transformar en otro tipo.

4.	 Los átomos no se crean, ni tampoco se destruyen en las reacciones químicas. En el transcurso del 
tiempo la Química ha avanzado y los postulados de Dalton han sido modificados sobre todo por 
la aceptación plena de la teoría corpuscular sobre la constitución de la materia en el siglo XX, 
gracias a los aportes de los científicos del siglo XIX, Faraday y muchos otros investigadores, 
cuyos trabajos estaban orientados al establecimiento de la naturaleza y características eléctricas 
de la materia, lo que permitió plantear diversos modelos atómicos.

6.2.	 ESTRUCTURA ATÓMICA.

Actualmente se sabe que el átomo es la partícula más pequeña de un elemento químico que conserva 
sus propiedades. Dalton creyó que el átomo era indivisible, pero las investigaciones posteriores 
revelaron que los átomos tienen una estructura propia en su interior y están formados por partículas 
pequeñísimas conocidas como partículas sub-atómicas, siendo las fundamentales: el electrón, protón 
y neutrón.

Descubrimiento del Electrón (e-):

Fue la primera partícula sub-atómica descubierta por José Juan Thompson, quien realizó experimentos 
en tubos croques con gases enrarecidos, es decir, gases con una presión muy baja en los que se hizo 
pasar una descarga eléctrica, produciéndose en el cátodo unos rayos conocidos como catódicos, los 
cuales resultaron ser un conjunto de partículas con carga negativa a las que se les dio el nombre 
de electrones.
Los trabajos efectuados por J.J. Thompson, Millican y otros investigadores posibilitaron la 
determinación de la carga, cuyo valor es: -1.6021 x 10-19C y la masa del electrón igual a 9.11 x 10-28g.

Descubrimiento del Protón (p+):

Fue descubierto en 1886 por el físico alemán Goldstein, el cual utilizó un tubo con un cátodo 
perforado por un agujero cilíndrico, a través del cual pudiera pasar fácilmente cualquier chorro de 
partículas cargadas positivamente, que se movieran con rapidez hacia este electrodo negativo. Estas 
partículas resultaron ser átomos de cualquier gas residual en el tubo. El protón quiere decir primero 
y forma parte del núcleo de todos los átomos; la carga positiva de un protón es exactamente igual, 
pero de signo contrario a la de un electrón.
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Descubrimiento del Neutrón (n)

En 1932 James Chadwick, descubrió el neutrón, el cual es eléctricamente neutro y tiene una masa 
prácticamente igual a la del protón. Se encuentra en los átomos de todos los elementos, excepto en 
el hidrógeno. Está ubicado en el núcleo atómico. La estructura interna de un átomo es la siguiente: 
en su centro existe un núcleo cargado positivamente, ya que en su interior aloja protones con cargas 
positivas y neutrones, eléctricamente neutros. Alrededor del núcleo hay una región llamada envoltura 
o corteza atómica, formada por una nube de electrones cargada negativamente. El diámetro de nube 
de electrones es casi cien mil veces superior al diámetro del núcleo. El núcleo es más pesado que la 
corteza, esto se debe a que la masa del protón es aproximadamente 2,000 veces mayor que la masa 
del electrón, además la carga del protón es igual a la carga del electrón pero de signo contrario en 
lo cual se observa que la masa del átomo está prácticamente concentrada en su núcleo.
Los electrones no se desplazan describiendo órbitas, sino que se mueven dentro de zonas llamadas 
orbitales, en cada uno de los cuales no puede haber más de dos electrones. Los orbitales son s, p, 
d y f, con gran importancia en la explicación del enlace químico.

El factor más determinante del comportamiento químico de los átomos es el número y disposición 
de los electrones en su envoltura.
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6.3.	 MODELOS ATÓMICOS.

El primer modelo fue establecido por J.J. Thompson en 1897, quien sugirió que la carga positiva 
se repartía uniformemente por todo el volumen del átomo y ésta se encuentra neutralizada por los 
electrones que están incrustrados en ese volumen. Este modelo no prevaleció por mucho tiempo, ya 
que no explicaba ciertos fenómenos como la dispersión de partículas cargadas, las cuales creaban 
una contradicción con el planteamiento de Thompson. En 1910, Ernest Rutherford después de 
realizar diversos experimentos, sugirió un nuevo modelo conocido como modelo atómico nuclear 
o planetario. 

Ver figura.

Uno de los experimentos consistía en enviar un haz de partículas alfa (α), cuya masa es igual a 
cuatro unidades de peso atómico, a una plaquita delgada de metal en ángulos diferentes; como 
resultado obtuvo que la mayoría de las partículas ± atraviesa la placa sin desviarse, empero una 
parte de ellas lo hace a diferentes ángulos y un número pequeñísimo de ellas, rebota en dirección 
casi de retroceso.
Estas partículas que se desviaban en sentido contrario (de retroceso) no se podían explicar, usando 
el modelo de Thompson si se pueden explicar de la manera siguiente: la partícula α tiene gran 
velocidad, masa relativamente grande y dos cargas positivas, que únicamente puede ser desviada tan 
bruscamente hacia atrás por un obstáculo que se atraviesa en su recorrido, el cual tenga concentrado 
en un punto, una carga positiva considerable.

Como el fenómeno de las desviaciones bruscas ocurre raramente, entonces se supone que las cargas 
positivas en el átomo no están distribuidas por todo el espacio. Esta es la idea a Rutherford de pensar 
que en el centro del átomo hay un núcleo pequeñísimo comparado con el tamaño del átomo. Y por 
eso la mayoría de las partículas α no sufrían desviación, otras, las que pasaban cerca del núcleo se 
desviaban y raramente las que chocaban si variaban totalmente su dirección en un ángulo de 1800. De 
aquí que Rutherford propuso su modelo planetario semejante al sistema solar. En el centro atómico 
ubicó un pequeño núcleo cargado positivamente y que poseía en sí casi toda la masa del átomo. 
En torno al núcleo, localizó los electrones, cuyo número correspondía a la carga positiva nuclear y 
estaban en movimiento continuo como los planetas alrededor del sol. Este modelo fue confirmado 
por experimentos posteriores con partículas α  y β. Los trabajos realizados por Moseley permitieron 
representar la estructura de todo núcleo atómico a través de la ecuación siguiente:
n = A  z	 Donde n: es el N mero de neutrones
A = z + n   		  A: número másico (masa atómica)	
			   Z: número atómico.
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Por ejemplo, el núcleo del átomo de oxígeno (z = 8 y A = 16) está constituido por 8 protones y 8 
neutrones. Este modelo presentó dificultad, pues no pudo explicar cómo los electrones se mantenían 
girando alrededor de un núcleo cargado que los atrae hacia su centro y por lo tanto el electrón del 
modelo de Rutherford perdería energía constantemente hasta caer en la masa nuclear.

El danés Nils Bohr, en 1913, publicó su modelo haciendo un replanteamiento en las teorías de 
estructura atómica existentes, manteniendo así las leyes de la mecánica clásica e introduciendo el 
concepto de la cuantificación desarrollado por Plank en 1900.  Bohr estableció los postulados:

1.	 El electrón puede girar alrededor del núcleo, solamente en órbitas circulares estacionarias.

2.	 Moviéndose en órbitas estacionarias, el electrón no emite energía electromagnética.

3.	 La emisión de energía ocurre mediante el paso del electrón de una órbita estacionaria a otra. 
Esto permite que se libere o absorba cuantos de emisión electromagnética, energía que es igual a 
la diferencia de energía atómica en las condiciones finales e iniciales.

Los postulados de Bohr encontraron contradicciones con las posiciones de la física clásica. Desde el 
punto de vista de la mecánica clásica, el electrón puede girar en cualquier órbita y la electrodinámica 
clásica no admite el movimiento de las partículas cargadas, en órbitas circulares, sin emisión de 
energía. Pero estos postulados fueron aceptados en los excelentes resultados que obtuvo Bohr, 
mediante el cálculo del espectro del átomo de Hidrógeno.

La teoría de Bohr no sólo explicó la naturaleza física de los espectros atómicos, como el resultado 
del paso de los electrones de una órbita a otra, sino que permitió, por primera vez, realizar cálculos 
de los espectros.

Usando la técnica de la V de Gowin, es posible relacionar el marco procedimental con el conceptual.

MODELO ACTUAL

En 1926, Erwin Shrodinger postuló que los electrones se podían considerar como ondas cuya trayectoria 
alrededor del núcleo no es posible conocer.  Se debe hablar entonces de “probabilidad” de encontrar el electrón, 
tal como se podría hablar de la probabilidad mayor de encontrar un pájaro cerca de su nido, que lejos de él.

Si bien no se puede conocer el recorrido de los electrones, si se puede determinar, mediante la ecuación 
de Schrodinger, regiones espaciales donde la probabilidad de encontrar el electrón es alta.

El modelo actual del átomo propuesto por Schrodinger, es el resumen de las conclusiones de Bohr, 
de Broglie y Heinsenberg.  El primero propuso la cuantización de la energía de los electrones; el 
segundo demostró que a toda partícula va asociada una onda, cuya longitud (λ) se calcula por la 
ecuación λ = h/mv;m es la masa de la partícula, v su velocidad y h la constante de Planck (6.62 
x 10-27 erg. seg).  El tercero propuso el principio de incertidumbre que establece:  “no es posible 
conocer al mismo tiempo la velocidad y la posición del e con la suficiente precisión para describir 
su trayectoria.”
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7.	 LAS MOLÉCULAS.

Una molécula es la parte más pequeña de una sustancia que posee sus propiedades químicas. Las 
moléculas están constituidas por átomos. 

7.1.	 CARACTERÍSTICAS

En su composición pueden entrar distintos números de átomos. Así, las moléculas de los gases 
nobles son monoatómicas, el símbolo representa tanto al átomo como a la molécula( Ne, Ar, He, etc. 
); las moléculas como flúor, cloro, bromo, yodo, oxígeno e hidrógeno son diatómicas y siempre se 
representan con un subíndice en la parte inferior derecha del símbolo(O2); las moléculas de ozono 
son triatómicas (O3), al igual que las del agua y así sucesivamente. Las moléculas de sustancias 
más complejas como las proteínas de ácidos nucleicos están constituidos por centenares de miles 
de moléculas y se llaman macromoléculas. De esta manera los átomos pueden unirse uno con otro, 
no solamente en interrelaciones sino también en distintas formas.

No en todos los casos las partículas que forman una sustancia representan una molécula. Muchas 
sustancias en estado sólido y líquido, por ejemplo, la mayoría de las sales, tienen estructura iónica. 
Algunas sustancias tienen estructura atómica.

7.2.	 TIPOS

•	 Según el tipo de átomos que las constituyen, las moléculas pueden ser: homogéneas y heterogéneas.

Son homogéneas, cuando están formadas por átomos iguales, ejemplo: la molécula de oxígeno(O2) 
y la de ozono(O3). Las sustancias heterogéneas están constituidas por átomos diferentes como la 
molécula de agua(H2O), formada por 2 átomos de hidrógeno y 1 de oxígeno.

•	 Por su geometría, las moléculas se clasifican en: lineales, angulares, ramificadas y cíclicas. 
Las moléculas lineales son como las del cloruro de magnesio Cl  Mg  Cl, las angulares como por 
ejemplo la del agua    

Estas moléculas angulares suelen ser planas, trigonales, tetraédricases, piramidales, bipiramidales y 
octaédricas; tetraédrica como el metano, octaédrica como la del fluoruro de azufre. Las moléculas ramificadas 
generalmente son moléculas orgánicas, por ejemplo: el OD  To(2,2,2  tricloro  1,1  bis(n  Clorofenil Etano)) 
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Las cíclicas están representadas principalmente por los ciclos alcanos, el benceno y sus derivados. 
Ejemplo: el ciclohexano 	  	 y el benceno	        .    

•	 Según sus propiedades eléctricas, las moléculas pueden ser: apolares y polares. Las apolares 
no poseen polaridad como es el caso de las moléculas homogéneas, las polares se caracterizan por 
presentar cargas parciales debido a que los electrones duran más tiempo en la vecindad de un átomo 
que en la del otro, ejemplo: el ácido clorhídrico( H+Cl- ).  Por las propiedades magnéticas que poseen 
se clasifican en: diamagnéticas y paramagnéticas. Las moléculas paramagnéticas son atraídas por 
un imán y las diamagnéticas no, esto se relaciona con la distribución electrónica de los átomos.

8.	 RESUMEN

Materia es todo aquello que posee masa y ocupa un espacio. Tiene diversas formas y está en continuo 
movimiento.

La materia es todo lo que nos rodea.

Una de las características de la materia es que ella se conserva.

Son propiedades generales de la materia, como atrás lo explicamos: la masa, el peso, la inercia, la 
impenetrabilidad, la extensión, entre otras.

Se presenta fundamentalmente en tres estados: sólido, líquido y gaseoso, empero, hay dos estados 
más ya mencionados: el coloidal y el plasma. 

La materia puede pasar de un estado a otro al recibir cierta cantidad de calor de una fuente calorífica 
a presión constante. Los cambios de fase pueden ser: 

•	 Fusión(paso de sólido a líquido).
•	 Vaporización(paso de líquido a gas).
•	 Condensación(paso de gas a líquido).
•	 Solidificación(paso de líquido a sólido).

                                   •    Sublimación(paso de sólido a gas sin pasar por líquido).

El átomo es la partícula más pequeña de un elemento químico.

Este consta de muchas partículas, siendo las fundamentales, el  protón (p+), neutrón (n) y 
electrón (e-).

En el centro del átomo hay un núcleo atómico y alrededor de él una corteza atómica.

En el núcleo se localizan los electrones y los protones.

En la corteza se mueven los electrones.

Un electrón tiene igual carga que un protón pero de signo contrario.
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El electrón tiene una masa  aproximadamente 2,000 veces menor que la de un protón.

La masa de un protón y un neutrón son iguales.
El neutrón es neutro, el protón tiene carga positiva y el electrón negativa.

En el estudio del átomo han surgido varios modelos (de Thompson, Rutherford, Borh y 
Schedringer).

La unión de dos o más átomos forman una molécula.

La molécula se define como la parte más pequeña de una sustancia que posee sus propiedades 
químicas. Esta puede ser: homogénea (formada por átomos iguales) y heterogénea (formada por  
átomos diferentes).

Por su forma las moléculas pueden ser: planas, trigonales, tetraédricas, piramidales, bipiramidales 
y octaédricas.

Por sus propiedades, las moléculas se clasifican en apolares y polares.

9.	 EJERCICIOS

1.	 ¿Qué se entiende por materia?.
2.	 Escriba 10 ejemplos de materia.
3.	 ¿Tiene la materia una forma determinada? Explíquelo.
4.	 Mencione las propiedades de la materia.
5.	 ¿Cómo se explican las propiedades de las sustancias en estados de agregación diferentes?.
6.	 ¿Cuándo ocurren los cambios de fase?.
7.	 ¿A qué llamamos punto de fusión?.
8.	 ¿En qué momento la temperatura permanece constante al aplicar  calor a una sustancia que 

deseamos pase de una fase a otra?.
9.	 ¿Cómo se puede explicar  que los gases ocupen todo el volumen que se les ofrece y los 

líquidos no?.
10.	¿Qué significa el término átomo?.
11.	Elabore un mapa conceptual acerca del átomo.
12.	Explique los aciertos y desaciertos del modelo atómico de Thompson.
13.	¿En qué se basaba el modelo atómico de Rutherford?.
14.	¿Por qué no fue aceptado totalmente el modelo de Rutherford?.
15.	Establezca diferencias entre el modelo de Rutherford y el de Bohr.
16.	Escriba dos ejemplos de moléculas sencillas y dos de moléculas complejas.
17.	Realice un cuadro sinóptico sobre las moléculas.
18.	Calcule el número de neutrones de los átomos siguientes: K, As, I, Ra, Cd, Au y Cl.
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19.	Clasifique las siguientes moléculas según al tipo que pertenezcan:
a.	 N2			   f.	 HCl 	       	
b.	 HNO3		  g.	 H2SO4	
c.	 C4H10		  h.	 NaHCO3 			        j.
d.	 H2O		
e.	 CO2		  i.
		

20.	¿A qué se debe la polaridad de una molécula?.
21.	¿En qué se diferencia una molécula diamagnética  de una paramagnética?.
22.	¿Qué descubrimiento atribuyeron al establecimiento del modelo actual?.
23.	¿Qué forma tienen las moléculas lineales, plana, triangulares, octaédricas, bipiramidales y 

tetraédricas?.
24.	¿Qué es más pequeño el átomo o la molécula? ¿Por qué?.
25.	¿Cuándo un electrón es capaz de emitir energía, según la teoría de Bohr?.
26.¿Cuáles son las teorías que tomó en cuenta Bohr al establecer sus modelos?.
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UNIDAD III

SUSTANCIAS QUÍMICAS 
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1.	 INTRODUCCIÓN

En el lenguaje común se emplea mucho la palabra sustancia, por tanto el estudiante posee una idea 
previa incorrecta acerca de ese término, pues se usa cuando se refiere a la preparación de un caldo 
concentrado, le llaman sustancias de pollo, de garrobo, de res o de cusuco(armadillo),etc.

En el concepto de la química, se decía que su objeto es el estudio de la sustancia; por tanto, es 
determinante saber el concepto de sustancia, la cual estudiaremos en este capítulo, así como su 
clasificación. Se establecerá diferencias entre mezclas homogéneas y heterogéneas. El estudio de las 
sustancias elementales es significativo, ya que es la materia prima para la formación de las sustancias 
compuestas; se refiere específicamente a los elementos químicos, sus características, ubicación en la 
tabla periódica de los elementos químicos, sus propiedades e importancia. Así mismo, se abordarán 
los compuestos químicos inorgánicos, sus característica, notación y nomenclatura química para tener 
una mejor visión del mundo que nos rodea. Explicar cómo es posible que esos elementos químicos 
se usan para formar compuestos. ¿Qué es lo que los mantiene unidos? Y también las leyes por las 
cuales se realizan esas combinaciones químicas.

En nuestros días se ha declarado una lucha por la conservación del medio ambiente y al químico 
también le interesa el medio donde vive, por lo cual al final del estudio de este capítulo, se presentan 
los agentes tóxicos contaminantes, tanto elementales como compuestos inorgánicos.

2.	 CONCEPTO Y CLASIFICACIÓN

¿Cuál es la diferencia entre sustancia simple y elemento químico?
¿Cuántos elementos químicos crees tú que hay?
¿Qué diferencias hay entre mezclas homogéneas y heterogéneas?

Se ha definido la sustancia como una de las formas fundamentales en que se presenta la materia. Son 
sustancias: la sal común, el agua, el azúcar, el oro, la leche, el cemento, el oxígeno que respiramos, 
el dióxido de carbono que exhalamos, etc.

Las sustancias entre sí difieren fundamentalmente en su composición y ellas se pueden identificar 
por su sabor, olor, apariencias y otras propiedades sobresalientes.

Los átomos son las sustancias más elementales, las cuales al unirse forman una sustancia 
diferente.
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CLASIFICACIÓN DE LAS SUSTANCIAS

Con base, en el cuadro sinóptico presentado, se puede observar que la diferencia principal entre 
una sustancia pura e impura consiste en que en la sustancia pura la composición es fija e invariable 
y en la impura la composición no es fija y esta puede variar. Las puras se dividen en simples y 
compuestas, las cuales se diferencian en que las simples están formadas por elementos de una sola 
clase y las compuestas por elementos de diferentes clases. Las sustancias impuras se clasifican en: 
disoluciones y mezclas de composición no uniformes cuya diferencia fundamental radica en que 
las disoluciones mantienen composición uniforme y las mezclas mecánicas tienen composición no 
uniforme.
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3.	 MEZCLAS

3.1.	 Mezclas Heterogéneas

3.1.1 Características

Son conocidas también como mezclas de composición no uniforme, ya que no mantienen una 
composición uniforme, por ejemplo azúcar combinada con virutas de hierro o un puñado de tierra 
fina que posee granos de arena y arcilla.

Un ejemplo de mezclas heterogéneas, son los coloides. Un coloide es una sustancia formada por 
partículas dispersas en un líquido y que poseen un tamaño superior a las partículas que constituyen 
las disoluciones.

3.1.2. Coloides y Suspensiones

También pertenecen a las mezclas heterogéneas las suspensiones. Estas son sistemas químicos 
formadas por dos o más sustancias insolubles entre sí y cuyas partículas tienen un diámetro mayor 
de 0.1 micrómetros. 

Los coloides, las disoluciones y suspensiones se diferencian entre sí en el tamaño de sus partículas,  
ya que las partículas que poseen las disoluciones verdaderas tienen un tamaño menor de 0.001 
micrómetros, mientras que las de los coloides y suspensiones es mayor de 0.001micrómetros.

3.2.	 Mezclas Homogéneas

Son también llamadas disoluciones que se caracterizan por mantener una composición uniforme, 
es decir, que la mezcla es la misma en toda la disolución. Son disoluciones: la leche, el aire de la 
atmósfera, el agua de mar, entre otras. Estas mezclas tienen un aspecto homogéneo.
Ejemplo:
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3.3.	 Métodos de Separación de Mezclas

Las mezclas o sustancias impuras pueden ser separadas en sus componentes, usando medios físicos 
como el magnetismo, los cambios de fase, etc. Así, la sal que se obtiene de la disolución de agua 
de mar se obtiene mediante la vaporización del agua a través del calentamiento solar y la ayuda 
del viento en la evaporización.

4.	 ELEMENTOS QUÍMICOS 

Un elemento químico es una sustancia simple, formada por átomos de una misma clase, que tienen 
prácticamente un  comportamiento químico idéntico. Éste no puede separase en sustancias más 
sencillas usando medios químicos. Actualmente se conocen 112 elementos  químicos, de los cuales 
83 son naturales, el resto fueron obtenidos artificialmente por los científicos mediante procesos 
nucleares. Estos fueron representados por los alquimistas, usando para ello símbolos naturales, por 
ejemplo de astros. Así, la plata la representaban  por una luna, el oro por un círculo. 

Posteriormente el científico inglés Jhon Dalton los representó de otro modo.

En 1811, el químico sueco J.J Berzelius, representó los elementos usando la primera letra de su 
nombre, este puede proceder de diferentes idiomas. Cuando el nombre de varios elementos empieza 
con la misma letra, entonces el símbolo está formado por otra letra, además de la primera, que puede 
ser la siguiente o alguna otra de su nombre. De tal manera que la primera siempre es mayúscula, 
pero las siguientes son siempre minúsculas.

Nombre del Elemento	 Nombre Original	 Idioma 	  Símbolo
Carbono	 Carboneum	 latín	              C
Cadmio28	 Capmia	 griego	              Cd
Platino	P t	 español	              Pt
Fósforo	P hosphoros	 griego	              P
Níquel	N ickel	 alemán	              Ni
Nitrógeno	 nitrógeno	 griego	              N
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4.1.	 Clasificación.

Los elementos químicos se dividen en: metales, no metales y metaloides.
Un metal se caracteriza  por  poseer  brillo metálico, ser buen conductor del calor y la electricidad, 
ser maleable, dúctil y tenaz. En cambio los no metales no poseen ninguna de estas propiedades.
Un metaloide tiene  propiedades intermedias entre metal y no metal, la mayoría de los elementos 
conocidos son  metales, 17 elementos son no metales y 8 son metaloides.

4.2.	 Abundancia

De los 112 elementos conocidos en la actualidad, solamente 8 de ellos son muy abundantes en 
la corteza terrestre que forman el 97%, estos elementos son: el oxígeno, calcio, hierro, aluminio, 
magnesio, potasio, silicio y sodio. Hay un 50.002% de oxígeno, 25.08% de silicio, 7.3% de aluminio, 
4.18% de hierro, 3.22% de calcio, 2.36% de sodio, 2.28% de potasio y 2.08% de magnesio. Así 
también, poco abundante el Nitrógeno que forma el  0.95 % y raramente hay otros elementos 
formando el 1.81% .
Algunos se hallan en estado libre en la naturaleza, como el oro, oxígeno, nitrógeno, carbono, etc., 
pero la mayoría de ellos se encuentran formando sustancias compuestas. En estado libre se hallan 
el oro, la plata, cobre, platino, bismuto y paladio.

5.	 LA TABLA PERIÓDICA DE LOS ELEMENTOS QUÍMICOS

Algunas personas no le dan el debido lugar a la tabla periódica, la ven como una hoja más y ciertos 
alumnos la consideran un problema y la toman como enemiga, esto porque no la dominan. Realmente 
ella es el instrumento primordial del químico.

A través del tiempo, el ser humano fue descubriendo más y más elementos y fue hasta el siglo 
XIX cuando se descubrieron más de la mitad de estos elementos  y los científicos observaron que 
muchos de ellos tenían propiedades semejantes, entonces sintieron la necesidad de organizarlos, 
agruparlos. Fueron muchas las propuestas de clasificación de los elementos químicos, entre ellos 
sobresalen: Lavoisier  agrupó los elementos químicos en dos grandes grupos: metales y no metales. 
Posteriormente Dumas los clasificó en familia  de halógenos y anfígenos, siendo este más concreto 
que los anteriores. En 1817, el trabajo  de Doebereiner, químico alemán, quien observó que para 
ciertos grupos de tres elementos, llamados tríadas, existía una similitud de propiedades, además 
de que el peso atómico del elemento central coincidía con el valor promedio de los pesos atómicos 
del primero y el último elemento en cada tríada. El llamado caracol, elaborado por el francés 
Chancourtois en 1862. El químico inglés Newlands, en 1866, ordenó los elementos en orden creciente 
de sus masas atómicas, en grupos  de ocho, en donde el octavo elemento podría considerarse con 
propiedades análogas al primero.

elementos químicos

Barra de Oro Barra de acero
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Govyn Jeffreys Moselay (1887-1915), encontró que elementos diferentes tenían cargas nucleares 
diferentes y que todos los átomos de un mismo elemento tenían la misma carga  nuclear.
La organización de los elementos químicos culminó con los trabajos realizados por Dimitri 
Ivánovich Mendeléiev(químico Ruso) y Julius, Lothar Meyer (químico alemán) quienes de manera 
independiente llegaron a la  misma conclusión, con la diferencia que D.I. Mendeléiev fundamentó 
su conclusión en las  propiedades químicas de los elementos , mientras que Meyer hizo énfasis en 
sus propiedades físicas; ambas clasificaciones son muy semejantes.
De estos trabajos realizados por Mendeléiev y Meyer surge la ley periódica que estableció: “Las 
propiedades físicas y químicas  de los elementos químicos son funciones periódicas de sus pesos 
atómicos”.
Esta clasificación se atribuyó al ruso D.I. Mendeléiev, ya que el pudo predecir la existencia de 
elementos desconocidos en ese entonces, ellos eran el germanio, el galio y el escandio. Lo que 
hizo Mendeléiev fue dejar los espacios vacíos, los cuales serían ocupados por los elementos que 
el llamó ekasilicio, ekaaluminio y ekaboro, donde eka significa el próximo orden al aluminio y 
próximo orden al silicio y próximo orden al boro. El predijo las propiedades de estos elementos 
antes desconocidos. Además corroboró las masas atómicas de algunos elementos mal calculadas. 
La Ley Periódica formulada por Mendeléiev sufrió una modificación al descubrir Moselay que 
todos los átomos de un mismo elemento tenían la misma carga nuclear, por lo que la nueva ley 
establece: “las propiedades físicas y químicas de los elementos químicos son funciones periódicas 
de sus números atómicos”.
La tabla periódica se define como el conjunto de elementos químicos organizados en orden creciente 
de sus números atómicos, agrupados en períodos o niveles (filas) y en grupos (columnas). 
En la tabla periódica se observan varios bloques de elementos: el bloque de la derecha que comprende 
los grupos IA y IIA, es el bloque de los elementos electropositivos, porque ellos al interaccionar con 
los elementos electronegativos quedan cargados positivamente. El bloque de la izquierda, que abarca 
los grupos IIIA, IVA, VA, VIA y VIIA, son elementos electronegativos ya que al interaccionar con 
los electropositivos, quedan cargados negativamente. El bloque que se ubica en el centro, entre los 
electropositivos y electronegativos, son llamados elementos de transición que se caracterizan por 
dar uno o más electrones al interactuar con otros elementos. En este bloque están  los metales más 
importantes y más conocidos desde tiempos antiguos. En el bloque de elementos localizados en la 
parte inferior de la tabla, formado por dos filas, están los elementos de transición interna o tierras 
raras, la mayoría de ellos obtenidos artificialmente.
La tabla periódica está organizada de manera que posee 7 períodos, de los cuales el primero es muy 
corto y formado por dos elementos (H y He), éstos son llamados elementos primarios que tienen un sólo 
nivel electrónico, integrados por 8 elementos cada período; los períodos cuarto y quinto son períodos 
formados por 18 elementos   y el sexto período es denominado período muy largo, integrado por 32 
elementos, el séptimo período es conocido como período incompleto por cuanto aún hay elementos sin 
descubrir. La primera fila se conoce como serie de los actínidos, ubicados a continuación del actino y 
la serie lantánido, localizada después del lantano. Los elementos químicos en la tabla periódica están 
clasificados en grupos o familias, según la semejanza en sus propiedades químicas. 
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Hay dos tipos de elementos según el grupo a que pertenecen, estos son: los elementos ubicados en 
los grupos A son denominados elementos representativos, que presentan propiedades definidas e 
invariables, por lo que el número del grupo es el mismo del número de electrones de valencia (los 
electrones de su último nivel) y los localizados en los grupos B son elementos secundarios, presentan 
valencia electroquímica variable. Algunos grupos tienen nombres especiales por conveniencia. Así, 
los elementos del grupo IA(Li, Na, K, Rb, Cs y Fr) son llamados alcalinos o sea formadores de ceniza 
y los elementos del grupo IIA(Be, Mg, Ca, Sr, Bn y Ra) son alcalinotérreos y los elementos del grupo 
VIIA son conocidos como halógenos  y los del grupo VIIIA son denominados gases nobles.
Han sido propuestas y utilizadas diversas formas de tablas periódicas; entre ellas las de 11, 18 
y 34 columnas. La más utilizada es la de 18 columnas. Toda  tabla periódica es de gran ayuda, 
sirve de herramienta útil para obtener información acerca de tal o cual elemento y así predecir el 
comportamiento químico de los elementos a combinarse o combinados.

5.1.	 Aplicaciones de los elementos químicos

Los elementos químicos son determinantes en la formación de nuevas sustancias con propiedades 
diferentes. Su aplicación es variada en las múltiples actividades del ser humano.
5.1.1.	 En la Metalurgia
La metalurgia se ocupa de la separación de metales, partiendo de sus depósitos minerales (minas) y 
sus aleaciones. Se conoce como aleación a una disolución sólida compuesta por dos o más metales, o 
por un metal con no metales o metales con no metales. Como se observa, los metales son la materia 
prima en la metalurgia y junto con no metales se pueden fabricar aleaciones.
5.1.2.	 En la Mineralogía
De los minerales se extraen la mayoría de los metales. Se llama mineral a una sustancia de origen 
natural que tiene una composición química característica en cierto intervalo. Los depósitos minerales 
se conocen como minas.
Hay minerales que contienen carbonatos como la magnesita (MgCO3), calcita (-CaCO3) y la 
cerusita (PbCO3), otros están compuestos por fosfatos, por ejemplo: la roca fosfórica (Ca3(PO4)2) 
e hidroxiapatita Ca3(PO4)3OH, otros por sulfatos como la barita (BaSO4) o la  celestita (SrSO4); y 
otros óxidos como la magnetita (Fe3O4), sulfuros como la argentita (Ag2S), silicatos y halogenuros 
como la criolita (Na3AlF6).
5.1.3.	 En Bioquímica.
Los elementos químicos que forman parte de la materia viva, desempeñan una función primordial 
tanto en la estructura como en el funcionamiento de la misma. Siendo los más sobresalientes el 
carbono©, hidrógeno (H), oxígeno (O) y nitrógeno (N), existen otros que se encuentran en menor 
cantidad, tales son: el fósforo (p), azufre (S), sodio (Na), magnesio (Mg), cloro (Cl), potasio (K) y 
calcio (Ca) y los más raros son el bismuto (Bi), vanadio (V), silicio (Si), molibdeno (Mo), hierro 
(Fe), zinc (Zn), cobalto (Co), cobre (Cu) y manganeso (Mn).
Con ayuda de estos 21 elementos citados, se forman los compuestos químicos de la materia viva, 
como son: agua, sales minerales, proteínas (aminoácidos, enzimas y vitaminas), glúcidos, lípidos 



44

y ácidos nucleicos. En el agua los compuestos son dos átomos de hidrógeno y uno de oxígeno por 
cada molécula. En las sales minerales los elementos se presentan en forma iónica:
Cationes:  Mg2+, Ca2+, K+ y Na+

Aniones: HCO3
- , NO3

- , Cl- , SO4
2- , CO3 

2- , PO4
3-

Cada uno de estos iones desempeñan funciones específicas.

En el ser humano hay 9.3% de hidrógeno y 62.8% de oxígeno en peso fresco. El nitrógeno es 
primordial en la formación de proteínas.
Tanto los lípidos como los carbohidratos y las proteínas proporcionan energía, siendo los lípidos los 
mayores proveedores. Las  enzimas son biocatalizadores en los seres vivos, las vitaminas son otro 
tipo de proteínas, vitales para el funcionamiento del organismo. En los ácidos nucleicos responsables 
de la herencia están presentes el C, H, O, N y P.

5.2.	 Efectos de los Elementos Radiactivos en la Naturaleza

Un elemento se considera radiactivo si emite radiación espontáneamente capaz de penetrar a través de 
la sustancia, ionizar el aire y oscurecer placas fotográficas. Un elemento de este tipo al descomponerse, 
emite tres tipos de rayos: a, b y g. Los rayos a están cargados positivamente, los b son electrones 
y los g no poseen carga y ningún campo externo los afecta, son rayos de alta energía.
También se define la radiactividad como la transformación espontánea de un isótopo inestable 
de un elemento químico en otro isótopo del elemento, acompañado de la emisión de partículas 
elementales o núcleos elementales.
Existe también la radiactividad artificial, por la cual los elementos ligeros como boro, aluminio 
y magnesio al bombardearlos con a partículas emiten positrones. Los positrones son partículas 
cargadas positivamente, con una masa igual a la de los electrones.
Son elementos radiactivos el Po, Rn, U, Th y todos los que son obtenidos artificialmente del 93 
al 109. La radioactividad tiene gran significado para investigar la estructura y propiedades de las 
sustancias. Ello permite sintetizar gran número de nuevos elementos químicos, describir nuevas 
perspectivas en la energética, industria y otros. También con la radiactividad se permite resolver 
inicialmente el problema del uso de la energía nuclear.

Fue en 1896, cuando el físico francés Antoine Henri Becquerel, descubrió la radiactividad natural.
Existen dos procesos nucleares que tienen gran importancia práctica, ya que proporcionan grandes 
cantidades de energía, ellos son fusión y fusión nuclear.
Fusión: se llama al fenómeno que consiste en la escisión de un núcleo pesado en núcleos más 
ligeros. Así, tenemos: el núcleo del uranio .235, al ser bombardeado con neutrones, este se rompe 
en dos núcleos intermedios. Además de radiación, mediante este proceso se emiten otras partículas 
y gran cantidad de energía. Esos núcleos son:  núcleo de bario – 142 , un átomo de criptón – 91 , 
3 neutrones y 210 Mev.
235 U + 1n U142Ba + 91Kr + 31n + 210Mev
Los neutrones formados durante la fusión, pueden ser utilizados para bombardear otros núcleos 
de este isótopo y así provocar nuevas fusiones, las cuales producirán nuevos neutrones y así 
sucesivamente. Todo esto se consigue en un tiempo breve, liberándose de esta manera enorme 
cantidad de radiación y energía.
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Fusión Nuclear

Este proceso consiste en la formación de núcleos más pesados y la liberación de energía, al unirse 
con núcleos ligeros o intermedios a temperaturas extremadamente altas. Ejemplo: la fusión del núcleo 
de deuterio (2H) con el núcleo de tritio (3H), formando un núcleo de helio – 4 (aHe), un neutrón   y 
17.6 Mev de energía, la cual se desprende en forma de calor. Esta es una de las reacciones a través 
de la cual el sol produce energía. 
La radiactividad es aplicable mayormente para generar energía eléctrica en la investigación 
(arqueología, geología), en medicina (estudios renales con radioisótopos, terapias de radiación, 
esterilización), en la industria alimenticia (matando bacterias), en la agricultura (erradicación de 
plagas, aprovechamiento de recursos hídricos, etc.), en la industria (ventilación, transporte de 
materiales, industria de caucho, etc.), como combustible y en la propulsión de buques.

Efectos Negativos

Las bombas atómicas lanzadas en agosto de 1945 en Hiroshima y Nagasaki dejaron funestas y atroces 
consecuencias, murieron miles de seres humanos y dejaron rastros imborrables para siempre.
Otra de las experiencias negativísimas es la catástrofe tecnológica en Chernobil(ex URSS) el 26 
de abril de 1986, cuyas consecuencias fueron impactantes al medio ambiente y a las personas que 
vivían  cerca.
Los rayos nucleares representaron un peligro inminente  para el mundo, pues estos  esparcen y 
liberan por todo el mundo cantidades variables y mensurables de sustancias radiactivas.
Los almacenes radiactivos y cementerios de residuos han sufrido fugas y problemas geológicos. 
Estos accidentes son muy graves.
Han sucedido tragedias al transportar materiales radiactivos en aviones, mísiles y satélites mediante 
múltiples accidentes, entre ellos colisiones produciendo víctimas y contaminación radiactiva.
Las consecuencias de una exposición a una radiactividad elevada son fatales para el ser humano y 
puede causar la muerte. En dosis más bajas, provoca cánceres, enfermedades y trastornos genéticos 
que alteran profundamente la descendencia del afectado. Se deben  tomar medidas de protección 
como la toma urgente de conciencia y protección por parte de los diferentes sectores de la sociedad, 
bien sea por el dictamen de leyes seguras  por la parte gubernamental y la aplicación de ellas en la 
industria, todo esto para preservar el medio ambiente y la seguridad de sus trabajadores.
Una de las medidas a tomar es buscar fuentes alternativas de energía como la eólica, solar, geotérmicas 
y biomasa, pues estas no contaminan el medio ambiente.
La mejor forma de disminuir el problema de los residuos nucleares es no producir más residuos. 
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6.	 ENLACE QUÍMICO

¿Cómo es eso de que los elementos químicos se unen y cómo hacen para estar unidos?. Si el oxígeno lo 
respiramos y está también en el agua, esta  vez acompañado del hidrógeno: ¿cómo es posible eso?,
¿por qué es importante que ellos se unan?
Surge mediante la interacción entre átomos que forman sistemas poliatómicos estables que pueden 
ser moléculas, ión molecular y cristales. Entre más fuerte sea el enlace químico, se necesita mayor 
cantidad de energía para su rompimiento. A través de la formación del enlace químico, la energía 
siempre se libera a cuenta de la disminución de la energía potencial del sistema. Es gracias al 
enlace químico que los elementos químicos se mantienen unidos formando sustancias diversas. Se 
define el enlace químico, como la fuerza que mantiene unidos los átomos para formar las distintas 
sustancias existentes.

6.1.	 Electrones de Valencia

Al interaccionar los átomos y formar un enlace químico, siempre entran en contacto los electrones 
y solamente los que están más alejados del núcleo, es decir, aquellos que están en las regiones más 
externas, por poseer mayor libertad de movimiento, es decir,  los electrones de la última capa(órbita) 
ó nivel. Por este motivo, al estudiar los enlaces químicos son considerados sobre todos los electrones 
más externos, llamados electrones de valencia y la capa donde ellos se alojan es conocida como 
capa  de valencia. Así, por ejemplo: el átomo de fósforo posee 15e- en total, distribuidos en tres 
capas, teniendo la siguiente estructura atómica:

Su capa de valencia es la capa más externa (más alejada del núcleo) y sus electrones de valencia 
son los 5e-, localizados en la capa de valencia. 
En conclusión, decimos que los electrones de valencia son los electrones más externos de un átomo 
o los electrones de la última capa de un átomo.
La capa de valencia es la capa que contiene los electrones de valencia.

Encuentre los electrones de valencia de los átomos de sodio, flúor, estaño, calcio y nitrógeno.
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2e- 8e- 1e- - 1e- 2e- 8e-

2e- 8e- 7e- + 1e- 2e- 8e- 8e-

6.2.	 Regla del Octeto

En 1916, Walther Kossel y Gilbert N. Lewis propusieron un esquema para dar una explicación 
acerca del enlace  entre los átomos, llamada actualmente regla del octeto, la cual establece que los 
átomos se combinan con el propósito de alcanzar una configuración electromagnética más estable. 
Esta regla está basada en el hecho que todos los gases nobles poseen 8e- en la última capa y ésta es 
la configuración electrónica más estable, ya que en los gases nobles, la capacidad de combinación 
con otros elementos es prácticamente nula. Por ejemplo: el átomo de sodio al perder un electrón, 
adquiere la configuración electrónica del gas noble más cercano (el Ne) y el átomo de cloro gana 
un electrón, adquiriendo así una estructura  semejante a la del gas noble Ar.

Lewis, desarrolló además un sistema de puntos para distinguir a los electrones de valencia y que 
permitiera asegurar que el número de electrones no cambia al producirse una reacción química. Esto 
se representa escribiendo el símbolo del elemento químico y un punto para cada electrón, alrededor 
del símbolo del elemento. Ejemplo: 

Esta estructura o sistema de puntos de Lewis, sirve para representar enlaces químicos.
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La regla del octeto posee ciertas excepciones, ya que ella es aplicada fundamentalmente a los 
elementos del segundo período. Esta excepción está caracterizada por: un octeto incompleto, un 
número impar de electrones alrededor del átomo central y más de ocho electrones de valencia en 
torno al átomo central.
El octeto incompleto, se da en algunos compuestos que tienen menos que ocho electrones, alrededor 
del átomo central. Por ejemplo, el magnesio es un elemento del grupo IIA (alcalinotérreos) y tiene 
electrones de valencia en el orbital 2s. La estructura de Lewis  del MgH2 es:
H: Mg : H
Como se observa, solamente 4 electrones hay alrededor del átomo de magnesio(átomo central) y no 
hay ninguna forma de satisfacer la teoría regla del octeto para el magnesio en esta molécula. Esto 
también ocurre con elementos del grupo III A; particularmente el boro y el aluminio.

Moléculas con  número impar de electrones
Esto se da en casos de moléculas que contienen un número impar de electrones, como por ejemplo 
en el caso del NO:

Para completar los 8 electrones, es necesario tener un número par de electrones, por tanto la regla 
del octeto no se puede cumplir para todos los átomos, en cualquiera de estas moléculas.

Moléculas con más de ocho electrones de valencia.

Los átomos de los elementos del tercer período en adelante pueden formar algunos compuestos, en 
los que hay más de ocho electrones alrededor del  átomo central. Estos elementos se caracterizan 
por tener orbitales s, p y d. Los orbitales d permiten que un átomo forme un número mayor de 
8 electrones alrededor del átomo central. Por ejemplo: un compuesto de  gran estabilidad es el 
hexafluoruro de azufre (SF6)  

Como se observa, el átomo central (S) tiene en su entorno 12 electrones.

f f
f

f

sf
f
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6.3.	 Tipos de Enlaces

El enlace químico se origina en la tendencia de los átomos a adquirir configuraciones de mayor 
estabilidad. Esta tendencia es realizada  por los átomos al unirse entre sí.
El enlace químico puede ser: iónico o electrovalente, covalente y metálico.

6.3.1.	 Enlace iónico
Todos los átomos neutros tienden a alcanzar 8e- en su última capa, para ello es necesario que el 
átomo neutro gane o pierda electrones, se transforma en  un ión.
Enlace iónico es aquel que se obtiene por transferencia de electrones, del átomo de un elemento 
al átomo de otro elemento. Por ejemplo: cuando el sodio y el cloro se ponen en contacto, el sodio 
cede electrones y el cloro acepta. El resultado es que el átomo de sodio adquiere la configuración 
del neón, formando una partícula de carga positiva, el ión sodio(Na+). Por otra parte, el cloro que 
ha obtenido la  configuración estable, adicionando a su última capa el electrón donado por el átomo 
de sodio, adquiere carga negativa y se transforma en un ión cloro(Cl-).
Otro ejemplo de este tipo de combinación ocurre en la reacción entre el magnesio y el oxígeno:
 

Cuando los átomos reaccionan por transferencia de electrones, el número de electrones adquiridos 
y cedidos debe ser igual; el compuesto formado por tanto quedará neutro. Por ejemplo:

La fuerza de enlace es debido a la atracción eléctrica entre iones cargados de signos  contrarios, 
y los compuestos resultantes de tales combinaciones reciben el nombre de compuestos iónicos o 
electrovalentes. 
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Como las fuerzas que dan origen al enlace iónico son bastantes intensas, los compuestos iónicos 
son sólidos, de alto punto de ebullición y punto de fusión, conducen la corriente eléctrica cuando 
están fundidos o en disolución, y son con frecuencia solubles en agua.
Un ión es un átomo que tiene carga eléctrica. Al ganar 1e- se forma un ión negativo y al perder se 
forma un ión positivo.
Los iones se clasifican en: cationes y aniones. Los cationes son iones positivos. Estos se derivan 
de los metales, por ejemplo el K y Ba son átomos de potasio y bario, mientras que K+ Ba2+ son 
cationes de potasio y de calcio. 
Los aniones son iones negativos, los cuales se derivan de los no metales; como por ejemplo Cl- , 
S2- son aniones de cloro y de azufre.
No existe uniformidad en cuanto a la forma de expresar la carga de ión, así por ejemplo: algunos 
autores escriben Ba++, S=, otros: Ba2+, S2- las diferentes formas son equivalentes.
La energía necesaria para remover un electrón de un átomo neutro, se conoce como energía de 
ionización.
Los factores que determinan la energía de ionización son: 

1.	 La  facilidad con que el átomo del elemento pierde o gana electrones.
2.	 El carácter metálico o no metálico de los átomos de los elementos.

Ejemplo: 	 Use los puntos de Lewis para describir la formación del óxido de Galio (Ga2 O3). 		
		  Los símbolos de  puntos de Lewis para Ga y O son:

Dado que el galio tiende a formar el catión (Ga3+) y el oxígeno el anión (O2-)en el compuesto  iónico, 
la trasferencia de electrones se da del Ga al Oxígeno. Cada átomo de Galio posee tres electrones 
de valencia y cada átomo de Oxígeno necesita 2 electrones para la configuración más estable y 
formar el ión (O2-); el cual  es isoelectrónico con el neón. Así, para que se dé la neutralización del 
Galio al Oxígeno, es necesario que dos átomos de Galio se combinen con tres átomos de Oxígeno, 
teniendo una relación de 2:3, es decir, dos átomos de Galio tienen una carga  total de +6, y tres 
iones O2- tienen una carga total de –6. De tal manera que la fórmula  empírica del óxido de Galio 
es Ga2 O3, y la reacción es :

6.3.2.	 Enlace Covalente.

Fue Gilbert N. Lewis, quien en el siglo XX, propuso que la formación de un enlace químico: está 
relacionado con los átomos que comparten electrones. El representó la  formación del enlace químico 
en el Hidrógeno:
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El enlace covalente es el tipo de unión entre átomos que comparten uno, dos o tres pares de 
electrones. Este tipo de enlace se representa entre elementos no metálicos, electronegativos que 
tienen cuatro o más electrones de valencia (sin llegar a ocho). Al formarse la molécula entre dos 
átomos, el par electrónico formado se comparte, cada par de electrones compartidos se representa 
por una raya (-), que significa un enlace covalente.
Ejemplo: 									       

De este modo, cada átomo completa su nivel adquiriendo la estructura del gas noble más cercano.
En este tipo de enlace, cada electrón del par compartido, es atraído por los núcleos de los dos átomos 
enlazados y esto es lo que permite que se formen enlaces covalentes. En estos enlaces sólo  participan 
los electrones de valencia. Veamos la molécula de Cl2. La configuración electrónica del cloro es: 1s2 
2s2 2p6 3s2 3p5. Los electrones del sub-nivel s son de baja energía y pasan la mayor parte del tiempo 
cercano al núcleo; por tanto no toman parte en la formación del enlace químico. Cada átomo de 
cloro posee siete electrones de valencia (3s2 3p5 ), uno de esos electrones está desapareado, de tal 
manera que al formarse la molécula de Cl2 comparten ambos átomos un par de electrones.

Como se puede observar, los que participan en el enlace son dos electrones compartidos, los demás 
pares de electrones de valencia que no participan se llaman pares libres.

Un enlace covalente ocurre cuando no hay suficientes electrones para que cada átomo tenga el 
octeto completo.
De acuerdo con la teoría de Lewis, según el número de enlaces covalentes que lo forman, estas 
pueden ser: simples (1enlace), dobles (2 enlaces) y triples (3 enlaces). Los enlaces dobles y triples 
son conocidos como enlaces múltiples . Así, el fluor forma enlace sencillo consigo mismo:
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El Oxígeno forma enlace doble:

El nitrógeno al enlazarse consigo mismo forma:

Los enlaces dobles se encuentran en moléculas como el dióxido de carbono y el etileno.
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Los enlaces triples son más cortos que los enlaces dobles y simples. Los enlaces dobles son más 
cortos que los enlaces simples. Es decir, los enlaces múltiples son más cortos y más estables que 
los enlaces simples.
Generalmente, dentro de un mismo grupo de la tabla periódica, la capacidad de formar enlaces 
múltiples, disminuye al aumentar  el tamaño atómico, con excepciones del azufre (S), así por ejemplo: 
de los  átomos del segundo período sólo el C, N y O pueden formar enlaces múltiples.
Según los elementos que se enlazan para formar enlaces covalentes, existen los siguientes tipos de 
enlaces covalentes: enlace covalente apolar (no polar), enlace covalente polar y enlace covalente 
coordinado.
El enlace covalente apolar (no polar) es aquel enlace que se establece entre átomos iguales. Son 
enlaces covalentes apolares, los que se forman entre dos átomos de oxígeno, dos de nitrógeno  o 
dos de fluor.
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Enlace Covalente Polar: Si los átomos constituyentes que comparten los electrones son distintos, 
hay diferencias notables en electronegatividad, el enlace es covalente polar. Así, el hidrógeno al 
combinarse con el cloro, forma un compuesto llamado cloruro de hidrógeno (HCl):

La totalidad de la molécula polar forma un dipolo 			   , el dipolo es representado por 
medio de una flecha (          ), la flecha apunta hacia el polo negativo. Estas moléculas tienen un 
momento dipolar m , que es el producto de la magnitud de la carga efectiva q,y la distancia d, entre 
las cargas opuestas.
  m = q x d. ( Su unidad es al Debye)
Enlace Covalente Coordinado: es aquel en que el par de electrones compartidos son aportados 
por uno de los átomos que constituyen el enlace. El átomo de nitrógeno posee cinco electrones de 
valencia, al combinarse con tres átomos de hidrógeno  forma el compuesto denominado amoníaco 
(NH3).

El átomo de nitrógeno tiene un par de electrones libres, al cual un catión de hidrógeno puede 
coordinar  y formar otro catión más complejo:

Existen dos tipos de fuerzas de atracción en los compuestos covalentes . La primera fuerza es la 
que permite mantener unidos a los átomos en una molécula. La otra fuerza es la que opera entre las 
moléculas y es denominada fuerza intermolecular . Cabe señalar que las fuerzas intermoleculares 
son más débiles que las anteriores, por esta razón las moléculas de un compuesto covalente no están 
unidas con fuerza; producto de esto los compuestos covalentes casi siempre son gases, líquidos o 
sólidos, con baja temperatura de fusión (punto de fusión). La mayoría de los compuestos covalentes 
no son solubles en agua y no conducen la electricidad ya que no forman electrolitos.

Electronegatividad: La electronegatividad es la capacidad que posee un átomo enlazado en atraer 
hacia sí los electrones de un enlace químico. Esta propiedad de los elementos químicos permite 
distinguir un enlace covalente apolar de un polar y un covalente de un iónico.

54

N +
4



55

Los elementos con mayor electronegatividad tienen más capacidad de atraer los electrones que los 
elementos que poseen baja electronegatividad. La electronegatividad tienen relación directa con la 
afinidad electrónica y con la energía de ionización. El elemento que posea mayor electronegatividad, 
tiene también mayor electro afinidad  y mayor energía de ionización y viceversa. Por ejemplo: el fluor 
tiene alta electronegatividad, por tanto su electro afinidad y energía de ionización es alta. En cambio, 
el potasio tiene baja electronegatividad, baja afinidad electrónica y baja energía de ionización.
La electronegatividad aumenta de izquierda a derecha en un mismo período de la tabla periódica y 
en un mismo grupo disminuye al aumentar el número atómico. Los metales de transición no siguen 
esta tendencia.
Los átomos de elementos que presentan grandes diferencias en la electronegatividad tienden a 
formar enlaces iónicos unos con otros, como por ejemplo, el BaO y el KCl, ya que el elemento 
menos electronegativo da sus electrones al átomo del elemento más electronegativo.
Los átomos de elementos que tienen electronegatividades similares son capaces de formar enlaces 
covalentes polares, como por ejemplo el cloruro de hidrógeno (HCl). La electronegatividad del 
hidrógeno es 2.1 y la del cloro es 3.0, haciendo la diferencia se obtiene 3.0 - 2.1 =  0.9.
Los valores de la electronegatividad no son medidos directamente, sino que se derivan de otros 
datos y de algunas suposiciones acerca de las cuales no se ha llegado a una unanimidad absoluta 
entre los químicos del mundo.
En los enlaces covalentes apolares, la diferencia de electronegatividades es igual a cero ya que los 
átomos son del mismo elemento y son los únicos que se unen por medio de un enlace covalente 
puro. Por ejemplo, la molécula de oxígeno (O2) es un ejemplo de enlace covalente apolar, que posee 
una diferencia de electronegatividad igual a cero; ya que DEN = 3.5 - 3.5 = 0.
La distinción entre un enlace covalente polar y un enlace iónico es no tajante, para distinguirlos se 
debe ayudar con la siguiente regla:

v	 Cuando la diferencia de electronegatividades entre dos átomos  es igual a  2.0 ó más, el 
enlace es iónico, en caso contrario, es covalente polar.

Ejemplo: 	D iscrimine los siguientes enlaces como iónicos, covalentes polares o covalentes 
 apolares:

a.	 El enlace en NaCl
b.	 El enlace en LiH
c.	 El enlace en CC en H2C = CH2
a.	 ENNa = 0.9
	 ENCl = 3.0
b.	 ENLi = 1.1
	 ENH = 2.1
c.	 Como los átomos  son de carbono y tienen la misma cantidad de átomos de hidrógeno, 

entonces DEN = 0 y  es un enlace covalente puro(no polar).

∆EN NaCl = 3.0 - 0.9 = 2.1  Es un enlace

∆EN LiH = 2.1 - 1.0 = 1.1  Es un enlace
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6.3.3.	 Enlace Metálico
Los átomos que integran los metales se caracterizan por tener pocos electrones en su última capa.
En los metales, no es posible la formación de moléculas, ya que los átomos no poseen suficientes 
electrones en su último nivel, para que la molécula cumpla la regla del octeto. El enlace entre los 
átomos  de un metal no es covalente. Ejemplo de los átomos de potasio. Tampoco es posible la 
formación de enlace iónico, por cuanto los átomos son de un mismo elemento químico y por lo 
tanto, no es imaginable pensar que uno de los átomos gane y el otro pierda electrones.
Enlace Metálico: Es aquel que considera, que los metales están organizados en una red cristalina 
de iones metálicos; es decir, un sólido donde todos los átomos están fijos, excepto los electrones 
del último nivel(electrones de valencia), que se desplazan fácilmente, aunque no con absoluta 
independencia, ya que existe una interacción entre los electrones y los núcleos atómicos de la 
red.
El enlace metálico se diferencia del enlace covalente, en que los electrones de enlace no están 
sujetos a un par concreto de átomos, sino que se encuentran deslocalizados, es decir, que se mueven 
libremente por todo el metal entre los iones positivos formando una nube de electrones, lo que le 
confiere a los metales tener sus propiedades características, tales como: ser excelentes conductores 
del calor y de corriente eléctrica, tener maleabilidad, ductilidad y tenacidad.

7. 	Leyes Ponderales de las combinaciones 
químicas.

La Química surge como ciencia a partir de la medición de las masas de las sustancias con ayuda 
de la balanza. Como  consecuencia de estas medidas, se establecieron ciertas leyes que fueron 
inferidas de la experiencia propia y ellas sentaron las bases para el establecimiento de la teoría 
atómica de la materia. Estas fueron aplicadas a las sustancias y a todos los cambios químicos. Por 
tanto, se les conoce como leyes ponderales de las combinaciones químicas a las leyes que rigen 
las proporciones en peso, mediante las cuales los elementos químicos se combinan para formar 
compuestos simples.

7.1.	 Ley de la Conservación de la masa.

Una de estas leyes es la conservación de la masa (materia). El químico Francés Antoine Laurent 
Lavoisier, en 1785, comprobó que la suma de los pesos de las sustancias iniciales que participan 
en una reacción química, es igual a la suma de los pesos de todas las sustancias producidas. Esto 
nos indica que la materia no puede ser creada, ni destruida solamente transformada.
Esta ley nos facilita obtener una información importante sobre las cantidades de las sustancias 
que reaccionan. Así, por ejemplo, al combinarse el cobre con el oxígeno se obtienen los valores 
experimentales siguientes:
8.56g de Cu + 2.16g de O2		  10.54g de CuO, la masa relativa de combinación entre el cobre 
y el oxígeno es:
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De igual manera se ilustra esta ley en el siguiente ejemplo: al quemar la madera, el hidrógeno y el 
carbono de la madera se combinan con el oxígeno del aire, formando agua y dióxido de carbono 
y las sales minerales se transforman en cenizas. Las sumas de los pesos de la madera y el oxígeno 
que reaccionan es igual a la suma de los pesos del agua, dióxido de carbono y cenizas.

7.2. LEY DE LAS PROPORCIONES DEFINIDAS O CONSTANTES.  LEY DE PROUST.

Otra ley, es la ley de las poporciones definidas, anunciada por Joseph Proust en 1799, que establece 
que la composición  de un compuesto determinado es constante, independientemente del método 
que se utilice. Por ejemplo: 8g de oxígeno reaccionan con 1g de hidrógeno para formar agua (H2O); 
la relación de los pesos de estos elementos para formar un compuesto es de 1:8.

7.3. Ley de las Proporciones Múltiples.  LEY DE DALTON.

Dos elementos se pueden unir para formar dos o más compuestos. Por ejemplo: el carbono se 
combina con el oxígeno y forma un gas llamado monóxido de carbono (CO)en la proporción 12:16 
o sea 3:4, pero también se unen en la proporción 3:8 para formar el compuesto llamado dióxido 
de carbono (CO2). Se comprobó así, que cuando dos elementos forman más de un compuesto, al 
fijarse la masa de uno de ellos, las masas del otro que se combinan, guardan entre sí una razón de 
números enteros y simples.

Esta ley es conocida como ley de las proporciones múltiples enunciada así: cuando dos elementos 
químicos se combinan en proporciones diversas, los pesos de uno de ellos que se unen a un peso 
fijo de otro, se hallan entre sí en una relación simple en proporción de números enteros.
Ejemplo: Las combinaciones binarias entre el oxígeno y el azufre son tres y se combinan en las 
siguientes masas:

1)	 5.13 g de S con 1.28 g de O2
2)	 3.34 g de S con 4.83 g de O2
3)	 2.58 g de S con 6.36 g de O2

Para realizar la comprobación de la ley de las proporciones múltiples, es necesario fijar una misma 
cantidad de uno de los elementos, por ejemplo: tómese el azufre, sea ese valor de 5.13g, entonces 
se puede escribir:

1.	 5.13 g de S, 2.00 g  de O2

2.	 5.13 g de S: 

Cu 8.56 3.97
O2 2.16

= =

3.34 5.13g         S
7.42g de oxígeno

4.83 x
x;= ==
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5.13 g de S:    
La relación de las masas que se combinan con 5.13 g de azufre, en los tres compuestos formados 

es: 

7.4.	 Ley de las Proporciones Recíprocas.  LEY DE RICHTER.

Otra ley de las combinaciones químicas es denominada ley de las proporciones recíprocas, la cual 
considera: Dados tres elementos químicos 1,2 y 3:

1.	 El 1o se combina con el 3o de tal manera que m1 lo hace con m2.
2.	 El 2o elemento se combina con el 3o de manera que la m2 lo hace con m3.
3.	 Si se combina el 1o con el 2o y m1lo hace con m2.

Por lo tanto esta ley presenta dos posibilidades:

a)	

b)	 = Razón de los números enteros sencillos.

Por ejemplo:
·	 En un compuesto formado por hidrógeno y oxígeno se encontró que 0.55g de hidrógeno 

se combinan con 4.4 g de oxígeno.
·	 En otro compuesto que está formado por cloro y oxígeno: 23.636 g de cloro se combinan 

con 4.44 g  de oxígeno.
·	 Si se combinan el cloro con el hidrógeno, se puede establecer la razón entre la masa de 

	 hidrógeno y cloro, esto es: 

Se hace el análisis de un compuesto de cloro e hidrógeno en un experimento en que se combinan: 
0.756 g de hidrógeno con 32.446 g de cloro.
Ahora veremos el cumplimiento de la ley de las proporciones recíprocas. La relación entre las 
masas del hidrógeno y cloro es: 

Este resultado coincide con el obtenido anteriormente. 
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Estas  leyes tienen abundantes excepciones.
La ley de las proporciones definidas, deja de cumplirse en numerosos compuestos de naturaleza 
sólida. Estos presentan un ligera variación en la proporción de sus componentes y se les conoce 
como Berthólido**, pues ellos, confirman la idea expuesta por Berthollet* en 1803, acerca de la 
composición variable de algunos compuestos. 
Aquellos compuestos que obedecen totalmente la ley son denominados Daltónidos***, en honor a 
John Dalton, quien en su teoría trataba la composición fija de la sustancia.

La ley de las proporciones múltiples es prácticamente inaplicable a muchos compuestos orgánicos. 
Así también, la ley de las proporciones recíprocas no se aplica a muchos compuestos orgánicos.

7.5.	 Importancia de estas leyes.	

Estas leyes son de mucha importancia, ya que permiten escribir correctamente las fórmulas químicas, 
las reacciones químicas y comprender los cambios químicos que ocurren. El establecimiento de 
ellas, permitió durante el siglo XIX, un rápido progreso de la química, ya que se conoció mejor la 
naturaleza de la materia.
Sin embargo estas leyes son importantes, ya que permitieron establecer la teoría atómica de 
Dalton.

8.	 COMPUESTOS QUÍMICOS INORGÁNICOS

1.	 ¿Qué tipos de compuestos existen?.
2.	 ¿Qué significa una expresión como H2SO4?.
3.	 ¿Cómo puedo nombrar un compuesto químico?.
4.	 ¿Se deben aprender los nombres de los compuestos químicos?.

Estas y otras preguntas serán respondidas en este tema, así también se aclararán muchas ideas 
previas con relación a este tema.

8.1.	 CARACTERÍSTICAS DE LOS COMPUESTOS QUÍMICOS INORGÁNICOS.

Los compuestos químicos suelen ser de dos tipos: inorgánicos y orgánicos. Los compuestos orgánicos 
son aquellos que contienen carbono, generalmente combinado con hidrógeno, oxígeno, nitrógeno 
y azufre. El resto de compuestos se conocen como compuestos inorgánicos, incluyendo algunos 
compuestos que contienen carbono, los cuales son: monóxido de carbono (CO), dióxido de carbono 
(CO2), disulfuro de carbono (CS2), compuestos con el grupo cianuro (CN), así también los grupos 
carbonato (CO3

2-) y bicarbonato (HCO3
-).

* Claude Louis Conde de Berthollet
** Bertólido, sinónimo de compuesto no estequiométrico
*** Daltónido, sinónimo de compuesto estequiométrico
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8.2.	 FORMULACIÓN QUÍMICA

Los elementos químicos cuando se combinan entre sí, forman compuestos químicos, los cuales se 
representan mediante fórmulas químicas.
Una fórmula química, es la representación abreviada de la composición de un compuesto mediante 
símbolos químicos y subíndices de números arábigos.
Hay varios tipos de fórmulas: fórmula molecular, fórmula empírica, fórmula desarrollada, fórmula 
estructural y fórmula espacial.

En la fórmula molecular, el subíndice, colocado en la parte inferior derecha de cada símbolo, indica 
el número de átomos de este elemento en la molécula.

8.3.	 VALENCIA DE LOS ELEMENTOS

La valencia es la capacidad del átomo de unir o reemplazar determinado número de otros átomos 
mediante la formación de enlaces químicos, es decir, es la capacidad que tienen los elementos para 
combinarse entre sí.
Como medida de la valencia se toma el número de átomos de hidrógeno y oxígeno (el hidrógeno es 
monovalente y el oxígeno bivalente). Estos pueden formar hidruros (EOx) y óxidos(EnOm). Entre la 
valencia del elemento en un compuesto dado, la masa molar de los átomos y su masa equivalente 
existe una interrelación sencilla.
Por ejemplo, la valencia del elemento con respecto al hidrógeno es uno. Esto significa que un mol 
de átomo del elemento dado se puede unir o reemplazar con un mol de átomo de hidrógeno, es decir, 
un equivalente del hidrógeno. En consecuencia, la masa equivalente de este elemento es igual a la 
masa molar de sus átomos. Pero si la valencia del elemento es igual a dos, entonces la masa molar 
de sus átomos y su masa equivalente, no van a coincidir el uno con el otro: la masa equivalente será 
dos veces menor que la masa molar.
Por ejemplo: la masa equivalente del oxígeno (8g/mol) es igual a la mitad de la masa molar de 
sus átomos (16 g/mol), así como un mol de átomo de oxígeno se une con dos moles de átomos de 
hidrógeno , es decir, con dos equivalentes del hidrógeno, de tal manera que a cada 1,0079 g de 
hidrógeno le corresponden 8g de oxígeno. La valencia la podemos calcular por la fórmula:
Valencia =masa molar de átomos / masa equivalente
Ejemplo; la masa equivalente del indio es igual a 38.273 g/mol y su masa atómica es: 117 g/mol. 
Encuentre la valencia y la masa molar del indio.
Valencia = 117 / 38.273 H•3
Masa molar = (38.273) (3) = 114.82 g/mol
Por lo tanto la valencia del indio es 3 y su mas molar 114.82 g/mol.
/mol

8.4.	 Clasificación

Los compuestos químicos inorgánicos, por su composición, se dividen en:compuestos binarios, 
ternarios, cuaternarios, que contienen oxígeno, los que contienen hidrógeno, etc.
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Por sus propiedades químicas o su función se clasifican en ácidos-bases, oxidación-reducción, etc.
Con el propósito de organizar y simplificar el estudio de la nomenclatura de los compuestos 
inorgánicos, es necesario dividirlos en: compuestos iónicos, moleculares, ácidos y bases e 
hidratos.

8.5.	NO MENCLATURA QUÍMICA DE LOS PRINCIPALES COMPUESTOS 
QUÍMICOS INORGÁNICOS

8.5.1.	 Compuestos iónicos

Son los que están formados por iones, los cuales se dividen en: cationes y aniones. Todos los cationes 
son metales cargados positivamente, excepto  el ión amonio NH4

+ . Estos cationes metálicos se 
nombran a partir del nombre del elemento. Por ejemplo: 

Ca2+ ión calcio(o catión calcio).
Li+ ión litio(o catión litio).
Na+ ión sodio(o catión sodio).
Al3+ ión aluminio(o catión aluminio).
Ba2+ ión bario(o catión bario).

Existen muchos compuestos iónicos que son compuestos binarios (formados por dos elementos 
diferentes). Estos compuestos binarios se nombran: primeramente nombramos el anión, seguido 
por el catión. Ejemplo: el KCl, se nombra cloruro de potasio. Para nombrar el anión se toma la raíz 
del anión (no metal) y se le agrega la terminación uro. Otros ejemplos son:
NaBr: Bromuro de sodio
ZnI2:  Yoduro de zinc.

También son compuestos binarios los óxidos, como óxido de aluminio (Al2O3), óxido de sodio 
(Na2O), etc. Hay sales que se nombran agregando la terminación uro a la raíz del anión monoatómico 
seguido del nombre del metal y se les conoce como sales haloideas, ejemplo:
Ca2C : Carburo de calcio.
K4Si : Siliciuro de potasio.
Mg3Ni2 : Nitruro de magnesio.
Na3P : Fosfuro de sodio.

En algunos grupos de aniones que contienen elementos distintos, también para ser nombrados se 
usa la terminación uro, como el cianuro (CN- ), ejemplo el KCN cianuro de potasio. Esta es una 
sustancia iónica y también es terciaria, porque está compuesta por tres elementos distintos de potasio 
(K), el carbono (C) y el nitrógeno (N). Otras sustancias iónicas y terciarias son las que contienen un 
anión formado por un no metal y oxígeno. Estas sustancias se nombran, primeramente la raíz del 
no metal a la que se agrega la terminación ato para la mayor valencia e ito para la menor valencia, 
luego el nombre del metal. 
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Por ejemplo:

Compuesto	 Metal	 Anión                         Nombre del Compuesto

KNO2	 K	NO 2
-	 Nitrito de Potasio

NaNO3	N a+	NO 3
-	 Nitrato de Sodio

Ca3(PO3)2	 Ca2+	 PO3
3-	 Fosfito de Calcio

Li3PO4	 Li+	PO 4
3-	 Fosfato de Litio

BaSO3	 Ba2+	 SO3
2-	 Sulfito de Bario

Al2(SO4)3	 Al3+	 SO4
2-	 Sulfato de Aluminio

ZnCO3	 Zn2+	 CO3
-	 Carbonato de Zinc

Mg(ClO3)2	 Mg2+	 ClO3
-	 Clorato de Magnesio

Na2CrO4	N a+	 CrO4
2-	 Cromato de Sodio

K2Cr2O7	 K+	 Cr2O7
2-	D icromato de Potasio

KmnO4	 K+	 MnO4
-	P ermanganato de 

			P   otasio

Algunos metales, principalmente los de transición, pueden formar dos tipos de cationes, uno de 
ellos es el hierro que puede formar los cationes Fe2+ y Fe3+. Según el sistema antiguo, para el catión 
con mayor carga se usa  el sufijo ico y el de menor carga oso. Así:
Fe2+: ión ferroso
Fe3+: ión férrico

Así, por ejemplo:
FeBr2 : Bromuro Ferroso
FeBr3 : Bromuro Férrico

Este sistema es de uso limitado, ya que solamente se usa para los metales que forman dos tipos 
de cationes . Por ello se utiliza el sistema stock, que consiste en utilizar números romanos y entre 
paréntesis, este número romano indica la carga del catión metálico. Este sistema es más utilizado 
porque se suelen nombrar todos los compuestos inorgánicos, ejemplo:
MnCl2 (catión metálico Mn2+) cloruro de manganeso (II)
MnCl3(catión metálicoMn3+) cloruro de manganeso (III)
MnCl4(catión metálicoMn3+) cloruro de manganeso (IV)

Se leen como, cloruro de manganeso dos, cloruro de manganeso tres y cloruro de manganeso 
cuatro.
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8.5.2.	 Compuestos  Moleculares

Estos compuestos están formados por unidades moleculares discretas, los cuales generalmente 
están constituidos por elementos no metálicos. Muchos de estos compuestos binarios se nombran 
de forma similar a los compuestos iónicos binarios. Primeramente se nombra el segundo elemento 
de la fórmula, se agrega el sufijo uro a la raíz del nombre del segundo elemento y luego se nombra 
el primer elemento. Ejemplo:
SiC : Carburo de Silicio.
HBr : Bromuro de Hidrógeno.

Existen varios compuestos inorgánicos binarios diferentes que están formados por un par de 
elementos distintos. Para nombrarlos se usan los prefijos griegos, los cuales indican el número de 
átomos de cada elemento presente, ejemplo:
NO   : Monóxido de Nitrógeno.
NO2  : Dióxido de Nitrógeno. 
N2O4 : Tetróxido de Nitrógeno.  Diritrogeno.
SO2   : Dióxido de Azufre.
 SO3  : Trióxido de Azufre.

Ciertos compuestos binarios se conocen con los nombres comunes y no sistemáticos,
B2H6 : diborano.
H2O  : agua.
CH4  : metano.
H2S   : sulfuro de hidrógeno.
NH3  : amoníaco.
SiH4 : silano.

Estos compuestos son hidruros que se escriben de forma diferente, en la mayoría de ellos el orden 
el elemento y luego el hidrógeno; pero para el agua y el sulfuro de hidrógeno, primero se escribe 
el símbolo del hidrógeno y luego el del elemento químico.
Resulta simple escribir los elementos en las fórmulas de los compuestos moleculares, ejemplo: el 
nombre trióxido de azufre, indica que hay un átomo de azufre y tres átomos de oxígeno en cada 
molécula y la fórmula es SO3, el orden de la escritura de la fórmula es inverso al nombre.

8.5.3.	 Ácidos

Son sustancias que liberan iones hidrógeno (H+) al disolverse en agua. Ellos tienen en sus fórmulas 
uno o más átomos de hidrógeno y un grupo aniónico. El anión puede estar formado por átomos de 
un mismo elemento (son llamados hidrácidos) o por átomos de diferentes elementos (oxiácidos).
Los hidrácidos se nombran escribiendo la palabra ácido, seguido de la raíz del anión y se le da la 
terminación hídrico. Ejemplo:
HCl : ácido clorhídrico.
H2S : ácido sulfhídrico.
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El ácido clorhídrico(HCl) en estado gaseoso o en líquido puro, es un compuesto molecular que se 
llama cloruro de hidrógeno, cuando se disuelve en agua, es cuando se convierte en ácido.
Los oxiácidos son ácidos que contienen hidrógeno, oxígeno y otro elemento (este se ubica en el 
centro) . Sus fórmulas se escriben colocando primeramente el hidrógeno, luego el elemento central 
y por último el oxígeno.

Ejemplo: H2CO3, HNO3, H2SO4etc.

Frecuentemente algunos oxiácidos poseen el mismo átomo central y con distinto número de átomos 
de oxígeno (O). Por ejemplo H2SO3 y H2SO4.
En estos compuestos, el átomo central es el azufre, que en el primer caso su valencia es +4 y en el 
segundo es +6.
Cuando en el compuesto, el átomo central  trabaja con la mayor valencia , el anión formado con 
oxígeno se nombra agregando el sufijo ato a la raíz del átomo central y en caso de la menor valencia 
el sufijo es oso. 
SO4

2- : sulfato.
SO3

2- : sulfito.
El ácido que se forma con el anión central que trabaja con mayor valencia, se nombra anteponiendo 
la palabra ácido y cambiando la terminación ato del anión por ico. Ejemplo:  H2SO4 : ácido sulfúrico, 
y cuando el átomo central trabaja con menor  valencia, se antepone la palabra ácido y al anión se 
le cambia la terminación ito por oso. Así, por ejemplo: H2SO3 : ácido sulfuroso.
Existen oxiácidos que trabajan con varias valencias (más de dos) y forman varios ácidos y sales. 
Estos  ácidos se nombran  así:  cuando el átomo central trabaje con la valencia superior el ácido se 
llamará ácido per…ico.
Ejemplo: 	 HClO4 : ácido per clórico
		  HIO4   : ácido per yódico 

En caso de que el átomo central presente la siguiente mayor valencia, pero menor que la anterior, 
el ácido se nombrará como ácido…ico. Ejemplo: HClO3 : ácido clórico.
Si el átomo central  trabaja con valencia inmediatamente mayor que la inferior, el ácido será llamado 
ácido…oso. Ejemplo: HClO2 : ácido cloroso.
Cuando el átomo central lleva la valencia  inferior, el ácido se nombra ácido hipo…oso. 
Ejemplo: HClO: ácido hipocloroso
Otros oxiácidos, sus  aniones y nombres del anión se ubican en el cuadro que a continuación se 
presenta:
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Ácidos
Ácido Carbónico
Ácido Sulfuroso
Ácido Sulfúrico
Ácido Fosfático
Ácido Fosfórico
Ácido Nitroso
Ácido Nítrico
Ácido HipoclorosoHClO
Ácido Cloroso
Ácido Clórico
Ácido HiperclóricoHClO4

Anión	N ombre del Anión 	                   Nombre de los ácidos 
CO3

2-
	 Carbonato	 H2CO3	

SO3
2-
	 Sulfito	 H2SO3	

SO4
2-
	 Sulfato	 H2SO4	

PO3
3-
	 Fosfito	 PO3

3-
	

PO4
3-	 Fosfato	 PO4

3-
	

NO2
-
	 Nitrito	 HNO2	

NO3	 Nitrato	 HNO3
	ClO-

	 Hipoclorito	                                     
ClO2

-
	 Clorito	 HClO2	

ClO3
-	 Clorato	 HClO3	

ClO4
-	 Hiperclorato	                                   

Cuando el compuesto pierde un anión de hidrógeno, el anión cambia de nombre, igualmente cuando 
pierde 2 iones de H+. Ejemplo : el ácido fosfórico H3PO4, al perder un ión H+, queda el anión H2PO4 
y se llama dihidrógeno fosfato, si pierde los dos iones H+se forma el anión  HPO4

2- y se nombra el 
hidrógeno fosfato, al perder los tres PO4

3- se denomina fosfato.
Ejemplo: Nombre el siguiente oxiácido y el anión:
a)	 H3AsO4		  c)	 H2SiO3
b)	 BrO3

-			   d)	 SO3
2-

a)	 Este compuesto se llama ácido arsénico, diferente al ácido fosfórico.
b)	 El anión es llamado bromato, similar al ClO3

- llamado clorato.

Resuelva los otros dos.

8.5.4.	 BASES.

Son sustancias que se caracterizan por liberar iones hidróxilos u oxhidrilos (OH-), al disolver en 
agua. Son bases : KOH, Ca (OH)2 , NaOH, Mg (OH)2
También es una base el amoníaco (NH3)  al encontrarse en  estado gaseoso o en estado líquido 
puro, ya que al disolverse el NH3 en H2O se forman iones NH4

+ y OH-. Se clasifica el NH3 como 
base, porque libera iones OH-.
Las bases se conocen también como hidróxidos, por eso se nombran escribiendo primero la palabra 
hidróxido, seguido de la preposición de y luego el nombre del metal. 
Ejemplo: 	 KOH	 : Hidróxido de Potasio.
		N  aOH	 : Hidróxido de Sodio.
		  Ca(OH)2: Hidróxido de Calcio.
		  Mg(OH2): Hidróxido de Magnesio.
Excepto el amoníaco.
Cuando un metal es capaz de formar dos o más bases, estos se nombran igual que los anteriores, 
pero al final entre paréntesis y en números romanos se escribe la valencia con que trabaja el metal 
en esa base. 
Ejemplo:	 Fe(OH)2 : Hidróxido de Hierro (II).
		  Fe(OH)3 : Hidróxido de Hierro (III).
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8.5.5.	 Hidratos

Estos compuestos poseen un número específico de moléculas de agua, agregados a ellos. Por ejemplo: 
el sulfato de cobre que posee en su estado normal cinco moléculas de agua , es de color azul  y  su 
fórmula es CuSO4. 5H2O. Estas moléculas de H2O se eliminan al calentar el compuesto, quedando 
la fórmula CuSO4 y se llama sulfato de cobre anhidro, significa sin agua.

8.5.6.	 Aplicaciones de algunos compuestos inorgánicos importantes para la vida.

El más importante de los compuestos inorgánicos es el agua, la cual en la vida tiene múltiples usos 
y sobre todo calma la sed, es un solvente universal por excelencia para muchos compuestos iónicos 
y otras sustancias, capaces de formar fuentes de hidrógeno, participa en la fisiología de plantas, 
animales y personas. Ella participa en todas las actividades vitales. 
Las sales minerales son sustancias inorgánicas de gran importancia para la célula, las cuales 
encuentran solución disociada en iones, constituyendo la fracción más importante para la función 
celular; también se presentan en forma de compuestos formando estructuras tales como: esqueleto, 
conchas, caparazones y secreciones. Las sales disociadas  son importantes para mantener la presión 
osmótica y el equilibrio de la célula. Estas sales son: cloruro de sodio (NaCl), cloruro de potasio 
(KCl), sulfato de potasio (K2SO4), carbonato de sodio (Na2CO3), fosfatos de sodio y potasio (Na3PO4, 
K3PO4), nitratos (NaNO3 y KNO3).
Otros compuestos inorgánicos de gran importancia son:

·	 Los hidróxidos de magnesio(Mg)  y de calcio(Ca) son utilizados en la medicina y en la 
industria.

·	 Los hidróxidos de otros metales, tales como hidróxido de aluminio(Al(OH)3) e hidróxido 
de zinc se utilizan también en la medicina , pero con menor frecuencia por ser insolubles.

9. 	 Agentes tóxicos que contaminan el medio 
ambiente 

Existen muchas sustancias que contaminan el medio que nos rodea, según el grado de concentración 
en que se encuentra. Estos pueden  ser elementos o compuestos químicos inorgánicos.

9.1.	 ELEMENTOS

Muchos elementos radiactivos y productos de fusión, como el plutonio – 239, utilizado en calidad 
de combustible nuclear y producido en los reactores de crías, el estroncio – 90, el cual es un isótopo 
radiactivo peligrosísimo y con vidas medias, grandes. Otros son el uranio, el polonio, el helio, etc.
Existe un elemento de los gases nobles llamado Radón, considerado uno de los contaminantes 
domésticos más comunes. Este es un contaminante de interiores. El Radón es un producto intermedio 
del decaimiento del uranio – 238, de tal manera que todos los isótopos del Radón son radiactivos, 
siendo el de mayor peligro el Ra – 222, ya que tiene un promedio de vida media más larga de 3.8 
días. Cuando decae el Radón – 222 produce los isótopos radiactivos Po – 214 y po – 218.
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Estas partículas radiactivas pueden ocasionar cáncer de pulmón. Para prevenir la contaminación 
por Radón o por sus isótopos, se deben medir los niveles de Radón en los cimientos utilizando 
un equipo de prueba confiable. Otra forma es reorientar el gas antes de que penetre en la casa. Un  
ejemplo es la instalación de un producto de ventilación para sacar el aire que hay en ese lugar.

9.2.	 Compuestos Inorgánicos. Causas y Efectos. Medidas 
Preventivas.

Otros contaminantes domésticos son el monóxido de carbono (CO), el dióxido de carbono y el 
formaldehído. 
El CO y el CO2 son producto de la combustión. El CO se forma cuando la combustión se realiza 
en presencia de pequeñas cantidades de oxígeno;  mientras que el CO2 se obtiene en presencia de 
exceso de oxígeno. Ellos se forman en las estufas de gas, de leña, en los calefactores, en el humo del 
tabaco, durante la respiración humana y en los automóviles. Para solucionar esta contaminación por 
CO2 es necesaria la ventilación adecuada. El CO es muy tóxico, produce dolor de cabeza e incluso 
puede causar la muerte según la cantidad inhalada. Estos son contaminantes de la atmósfera.
El formaldehído C. orgánico (HCHO) es muy usado en el laboratorio, en la preservación de muestras. 
Es utilizado en la industria como materia enlazante, en materiales de construcción, en la manufactura 
de madera, tablón, contrachapa, mobiliario. A concentraciones bajas el formaldehído produce 
adormecimiento, náusea, dolor de cabeza y malestares respiratorios diversos. La respiración de 
altas concentraciones de formaldehído produce cáncer en animales. La mejor forma de eliminarlos 
es a través de la ventilación.
En algunas regiones del planeta, como el noreste de EEUU, cae una lluvia ácida que provoca muchas 
pérdidas en cultivos, la vegetación y la vida acuática y animales y sobre los que cae, por ejemplo, 
en las construcciones y estatuas de parques, se le llama lepra de piedras, ya que esta tiene un PH 
bajo promedio de 4.3. Los compuestos causantes de esta lluvia son: el dióxido de azufre (SO2) y 
en menor grado los óxidos de nitrógeno (NO2, NO, N2O2). Estos compuestos son liberados por 
vehículos y fábricas; otros como el SO2 es emitido por las erupciones volcánicas.
Estos óxidos al reaccionar con el agua forman ácidos, los cuales caen juntamente con la lluvia. 
Para eliminar los efectos de la contaminación del dióxido de azufre (SO2), se elimina el azufre de 
los combustibles fósiles antes de la combustión, otra forma es eliminar el SO2 a medida que se va 
formando.
El NO y el CO son contaminantes primarios que forman el smog fotoquímico, ya que ellos 
desencadenan una serie de reacciones fotoquímicas, en las que se forman contaminantes secundarios, 
constituidos por NO2 y  O3, entre otros gases.
El NO se forma en los motores de los automóviles a temperaturas elevadas, al reaccionar el nitrógeno 
y el oxígeno atmosféricos.

		
El NO2 se forma al reaccionar con oxígeno:

		

N2 (g) + O2 (g)                     2NO (g)
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Al reaccionar el NO2  por acción de la luz solar se forma el NO y oxígeno atómico:

		   

Este oxígeno atómico es muy reactivo, pues es capaz de iniciar varias reacciones importantes, como 
es el ozono:

Donde M: sustancia inerte.

El ozono obtenido puede atacar los enlaces dobles y  triples y esto puede ocasionar que las llantas 
de los automóviles se arruinen, así se dañan los tejidos pulmonares y otras sustancias biológicas.
Para disminuir este tipo de contaminación, los automóviles se están equipando de convertidores 
catalíticos, diseñados con el propósito de oxidar el CO y reducir el NO y NO2 a N2 y O2.

10.	 Resumen.

Sustancia : es una de las formas fundamentales en que se presenta la materia.

Las sustancias se clasifican en : puras e impuras.

Las sustancias puras se dividen en simples y compuestas.

Las impuras en mezclas y disoluciones.

Elemento químico: es una sustancia simple formada por átomos de una misma clase, que tienen 
prácticamente un comportamiento químico idéntico.

Actualmente se conocen 112 elementos químicos.

Los elementos químicos se representan simbólicamente con una o dos letras.

Muchas fueron las propuestas de clasificación de los elementos químicos, pero la más aceptable 
fue la propuesta por D.I.Mendeléiev y J. L. Meyer en 1869.

La ley periódica establece, que las propiedades físicas y químicas de los elementos químicos, son 
funciones periódicas de sus números  atómicos.

Tabla periódica: conjunto de elementos químicos organizados en orden creciente de sus números 
atómicos, agrupados en períodos o niveles (filas) y en grupos (columnas).
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La tabla periódica está organizada en bloques.

La aplicación de los elementos químicos, en las actividades del ser humano, es variada (metalurgia, 
mineralogía, bioquímica, etc., algunos de éstos son tóxicos y otros radiactivos).

Enlace químico: es la fuerza que mantiene unidos los átomos, para formar las distintas sustancias 
existentes.

Los enlaces químicos pueden ser : iónico, covalente y metálico.

Enlace iónico: se obtiene por transferencia de electrones, del átomo de un elemento al átomo de 
otro elemento.

Enlace covalente: es el tipo de unión entre átomos que comparten uno, dos o tres pares de 
electrones.

Enlace metálico: es aquel que considera, que los metales están organizados en una red cristalina 
de iones metálicos, donde todos los átomos están fijos, excepto los electrones del último nivel que 
se desplazan fácilmente.

Las leyes ponderales de las combinaciones químicas son: ley de la conservación de la masa, ley de 
las proporciones definidas y ley de las proporciones múltiples. 

Los compuestos químicos pueden ser inorgánicos y orgánicos.

Compuestos inorgánicos: son aquellos compuestos distintos del carbono y sus derivados, con 
excepción de algunos compuestos que contienen carbono.

Los compuestos químicos inorgánicos se clasifican en : binarios, ternarios y cuaternarios.

Los nombres de gran cantidad de compuestos inorgánicos son deducidos a partir de algunas reglas 
sencillas. Sus fórmulas se pueden escribir, partiendo de los nombres de los compuestos.

11.	 EJERCICIOS.

1.	 Halle los electrones de valencia y represéntelos según la estructura de Lewis para los átomos 
de los siguiente elementos: Li, Al, Sn, Cr, I, Mg.

2.	R epresente la estructura de Lewis para: MgCl2, Cl2, NH3, CF4,CH4.
3.	 Usando la estructura de Lewis, represente los compuestos químicos formados por:

a.	 Al + O		
b.	 Se +Ag
c.	 C2H6
d.	 BH3
e.	 K + I
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4.	 Clasifique y represente el enlace covalente que se forma en los siguientes compuestos: H2O, 
HCl, CO2, SO2, PCl5 y BF3.

5.	 Elabore un mapa semántico que contenga la sustancia y su clasificación.
6.	 Utilice los símbolos de puntos de Lewis, para representar la formación del óxido de 

Cadmio.
7.	 Clasifique los siguientes enlaces como iónicos, covalentes, polares y no polares: 
a.	 El enlace en HI
b.	 El enlace en LiCl
c.	 Los enelaces C-C en CH3-CH2-CH3
8.	 Escriba la estructura de Leáis para el ácido metanoico, el tetracloruro de carbono y el ión 

nitrato(NO3).
9.	D ibuje los símbolos de puntos de  Leáis, para los siguientes iones: Pb2+, S2-, P3-, Na+, Al3+, 

Cl-, N3-, H-, As3-.
10.	El bario al transformarse con cloro, forma un compuesto que tiene la forma empírica de 

Bacl2, ¿Cómo podríamos determinar si el compuesto es iónico o covalente?. Cabe señalar 
que este compuesto no es soluble en agua.

11.	Muestre la transferencia de electrones que se dan entre los átomos siguientes para formar 
iones, usando estructura de Lewis: 

a.	 Ca, F
b.	N a y S
c.	 Be y O
d.	 Al y N
12.	Establezca diferencias entre enlaces simples, dobles y triples en una molécula, mediante un 

ejemplo de cada uno. Para estos átomos ejemplificados, ¿Cómo vería la longitud de enlace, 
de un enlace simple a uno triple? 

13.	Encuentre los pares libres de electrones que hay en los átomos subrayados de los siguientes 
compuestos: HI, H2S, CCl4.

14.	Establezca, a través de ejemplo(s), la diferencia entre mezcla homogénea y heterogénea.
15.	¿Cómo explicaría usted la diferencia entre mezcla y compuesto?
16.	Escriba los nombres de los elementos representados a través de sus símbolos químicos : Ca, 

I, Au, N, Na, Al, Cu, Fe, Zn, O, C, Ni, Mg, K, Ag.
17.	Dados los nombres de los elementos, escriba sus símbolos químicos: Mandeleio, Bromo, 

Francio, Radio, Polonio, Americio, Molibdeno, Magnesio, Argón, Manganeso.
18.	Discrimine cada una de las siguientes sustancias  según sea un elemento, un compuesto, 

una mezcla homogénea, o una mezcla heterogénea:

a.	 Leche			   c.	G as Helio		  e.	 Aire
b.	P asta Dental		  d.	O rina			   f.	 Acero.

19.	Escriba los nombres de los tipos de radiación que se conocen y que emiten los elementos 
radiactivos.

20.	Elabore una tabla que contenga las propiedades de las partículas a, protones, neutrones, 
electrones, β y  γ.

21.	Explique la importancia de la tabla periódica en el estudio de la Química.
22.	Construya un cuadro comparativo entre un metal, un no metal y un metaloide.

-
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23.	Clasifique los siguientes elementos: un metal, no metal y metaloide.
24.	De los elementos siguientes, cada uno de ellos puede formar con el otro un par con 

propiedades químicas semejantes: Br, Ca, Mg, F, O, He, Rn y S.
25.	¿Qué diferencias hay entre un átomo y una molécula?
26.	Con ayuda de la tabla periódica escriba el número de p+ y e-de cada uno de los iones 

comunes:
F-, Rb+, Sr2+, Al3+, H+, Ca2+, I-, Fe3+.

27.	Nombre los siguientes compuestos: 
KBr, Nacl, Ca(OH)2, CO2, HCl, SnBr2, SrSO4, NH4NO2.

28.	¿Qué diferencias hay entre compuestos inorgánicos y orgánicos?
29.	Elabore un cuadro sinóptico de la clasificación de los compuestos inorgánicos.
30.	Escriba 5 ejemplos de los compuestos binarios y 5 ejemplos de compuestos ternarios.
31.	Defina: bases, ácidos, oxiácidos, hidratos.
32.	Escriba las fórmulas de los siguientes compuestos:

a.	 Hidróxido de amonio.
b.	 Cloruro de estaño(II).
c.	 Yodato de Potasio.
d.	 Ácido fosforoso.
e.	P erclorato de plata.
f.	 Arsenito de Magnesio
g.	 Monohidrofosfato de calcio.
h.	 Yoduro de Mercurio(I).

33.	Explique: ¿Por qué al cloruro de Bario no se le  da el nombre de cloruro de Bario(II)?
34.	En un compuesto de cloro y oxígeno se ha encontrado que: 6.45 g de cloro se combina con 

7.27 g de oxígeno. Compruebe si estos datos esta de acuerdo con la ley de las proporciones 
recíprocas.

35.	Para tres compuestos de flúor y bromo se encuentra experimentalmente que las masas de 
bromo y flúor que se combinan son:

1)	 6.33 g de flúor con 26.64 g de bromo.
2)	 8.14 g de flúor con 11.42 g de bromo.
3)	 8.64 g de flúor con 7.26 g de bromo

Compruebe el cumplimiento de la ley de las proporciones múltiples.

36.	Enuncie la ley contenida en la pregunta anterior.
37.	El Zn se combina con la mitad, aproximadamente de su peso, con el S formando ZnS. Si 

se toman 2 Kg de cada elemento ¿Cuánto sulfuro se forma?. ¿De qué elemento queda un 
sobrante y en que cantidad?

38.	Se encontró que en los siguientes óxidos: trióxido de fósforo(P2O3) y pentóxido de 
fósforo(P2O5), los pesos de fósforo(P) y oxígeno(O) que entran en la combinación son:

1)	 En el P2O3 31 g de P y 24 g de O2.
2)	 En el P2O5 31 g de P y 40 g de O2.
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Demuestre el cumplimiento de la ley de las proporciones múltiples.

39.	Enuncie la ley de las proporciones definidas.
40.	Explique la importancia de las leyes ponderales de las combinaciones químicas.
41.	¿Cuáles son las limitaciones de las leyes estudiadas?
42.	Dadas las fórmulas y nombres comunes de algunos compuestos, dé el nombre sistemático 

de ellos:

	 Fórmula 	 Nombre Común
	 CaO			   Cal Viva
	 CO2			   Hielo Seco
	N H3			   Amoníaco
	 H2O			   Agua
	N aCl			   Sal de Mesa
	N 2O			G   as Hilarante
	 Ca(OH)2			   Cal apagada
	 CaCO3			   Mármol, gris., piedra caliza
	N aHCO3			P   olvo para Hornear
	 Mg(OH)2			   Leche de Magnesia
	 CaSO4.2H2O			   Yeso
	N a2CO3. 10H2O			   Sosa para lavar
	 MgSO4.7H2O			   Sal de Epsom



UNIDAD IV
REACCIONES Y ECUACIONES QUÍMICAS
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1.	 CONCEPTO Y REPRESENTACIÓN
¿Qué se obtiene al combinar dos sustancias químicas?
¿Las sustancias iniciales son las mismas que las finales?
¿Cómo se llaman a esos procesos que ocurren?
¿De qué manera se puede representar lo ocurrido?

En la primera unidad se abordó los cambios físicos y químicos. Este tema esta relacionado 
específicamente con los cambios químicos.  Todo cambio químico es una reacción  química. Si 
recordamos, un cambio químico es aquel por el cual se da un cambio de propiedades en las sustancias 
obtenidas, es decir, que las sustancias iniciales poseen propiedades totalmente diferentes a las de 
las producidas. De igual manera ocurre con la reacción química.
La reacción química es la trasformación de una o varias sustancias iniciales (reactivos), que dan 
origen a otras de composición química y estructura diferentes (productos de reacción). Son reacciones 
químicas las que ocurren al oxidarse el hierro de verjas, perlines, clavos de hierro, etc.; otra reacción 
química es la que ocurre al combinar un ácido con una base, produciéndose una sal acompañada 
con agua; las reacciones  químicas conocidas hasta hoy son muchísimas.
Todas las reacciones químicas se representan con ayuda de las ecuaciones químicas, las cuales 
determinan la relación cuantitativa entre los reactivos y productos de la reacción y expresan la ley 
de la conservación de la masa.
La ecuación química es una exposición esquematizada, breve y convencional, la cual expresa lo 
que sucede en la reacción química. 
En toda ecuación química existen los siguientes elementos:

·	 Una flecha que separa las sustancias iniciales de los productos, dirigida hacia los 
productos y se lee ¨ produce ¨.

·	 A la izquierda de la flecha se ubican las fórmulas de los reactivos(sustancias 
reaccionantes).

·	 A la derecha, las fórmulas de las sustancias producidas(productos). Cuando hay más 
de una sustancia reaccionante o producida, estas se separan con el signo más y se lee 
igualmente. Por ejemplo, al reaccionar el metano, con oxígeno y agua se forma dióxido de 
carbono e hidrógeno, lo cual se representa  por la siguiente ecuación:

			

Esta ecuación se lee: dos moléculas de metano más una de oxígeno mas dos de agua produce dos 
moléculas de dióxido de carbono y seis de hidrógeno.
Generalmente, una ecuación química proporciona información acerca del estado físico de reactivos 
y productos a través de las letras g (gas), l (líquido) y s (sólido). 
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Así:

ac: significa acuoso.
Algunos profesionales químicos para representar la formación del gas , no escriben la letra g 
minúscula, sino que colocan a la par una flecha hacia arriba y si se forma un sólido, se dice que ésta 
se precipita y se representa por un flecha hacia abajo, no por la letra s minúscula.

1.1.	 Ejercicios

Dadas las siguientes reacciones, identifique y clasifique los reactivos y los productos:
a)	 2CO(g) + O2 (g) 		 2CO2 (g)
b)	 2H2 + O2 		  2H2O
c)	 HCl +NaOH			   NaCl + H2O

Reactivos 				    Productos
a)	 CO y O2				    a)  CO2
b)	 H2 y O2				    b)  H2O
c)	 HCl				    c)  NaCl y H2O

2.	 TIPOS DE REACCIONES QUÍMICAS

Existen diversas formas de clasificar las reacciones químicas, para la clasificación de ellas se usa el 
nombre del grupo funcional, el cual surge en la molécula del reactivo o desaparece como resultado 
de la reacción, por ejemplo, nitración, descarbonización.

2.1.	 Las que no varían su número de oxidación.

Reacciones de Neutralización.
Muchas reacciones químicas tienen nombres especiales (ejemplo: neutralización, hidrólisis, etc.)
La reacción de neutralización ocurre entre un ácido y una base, cuyos productos generalmente son 
agua y una sal. Por ejemplo, al reaccionar el ácido fluorhídrico con hidróxido de potasio se forma 
fluoruro de potasio y agua.

HF(ac) + KOH(ac) 		  KF(ac) + H2O(l)  (Ecuación molecular)

Tanto los ácidos como las bases son electrolitos fuertes, por tanto su representación iónica es:
H+

(ac) + F-
(ac) + K+

(ac)		  K+
(ac) + F-

(ac) + H2O(l)		  (Ecuación iónica)
Si cancelamos(tachamos) los mismos iones de reactivos con los de los productos, obtenemos:

H+
(ac) + OH-

(ac)			   H2O(l) 
De tal manera que al  K+ y al F-se la conocen como iones espectadores.
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Otras reacciones de neutralización son:
a)	 HCl(ac) + NaOH(ac)		  NaCl(ac) + H2O(l)
b)	 HNO3  (ac) + NH3 (ac) 		   NH4NO3  (ac)
c)	 H2SO4 (ac) + KOH(ac) 		   K2SO4 (ac) + H2O (l)

Como observamos, las reacciones de neutralización ocurren por transferencia de protones.

2.2.	 Las que varían su número de oxidación

Reacciones REDOX
Las reacciones químicas pueden estar acompañadas del cambio en el número de oxidación de los 
átomos que forman los reactivos y se les conoce como reacciones de oxidación reducción (REDOX). 
A diferencia de las reacciones de neutralización, en las reacciones REDOX hay transferencia de 
electrones. Estas reacciones ocurren abundantemente en nuestro mundo, que va desde las más 
comunes (de combustión), hasta las que ocurren al usar blanqueadores de ropa. Estas reacciones 
pueden o no ocurrir en medio acuoso.
Un ejemplo de reacción REDOX:
		
En esta reacción 4 átomos de aluminio ceden doce electrones a seis átomos de oxígeno. Este proceso 
ocurre convenientemente en dos etapas, llamadas semireacciones, las cuales muestran la cantidad 
de electrones que se transfieren en la reacción. Así:
1ra semireacción:	 4Al		  4Al3+ + 12e-

 
2da semireacción:	 3 O2 + 12e- 		  6 O2-

La suma de ambas semireacciones da como resultado una reacción global:
	 4Al + 3 O2 + 12e- 		  4Al3+ + 6 O2- + 12e-

	 4Al + 3 O2 		  4Al3+ + 6 O2-

El aluminio se combina con el oxígeno para formar el óxido de aluminio:
4Al + 3 O2 			   2Al2O3
Hay dos procesos característicos de este tipo de reacciones químicas, representados por semireacciones: 
oxidación y reducción.
Oxidación: Es la semireacción, en la cual la pérdida de electrones va acompañada de un aumento 
en su número de oxidación.
En nuestro caso, es el aluminio el que aumenta su número de oxidación de 0 a +3, ocurriendo así 
el proceso de oxidación.
Reducción: Proceso contrario a la oxidación, es decir, la ganancia de electrones por el átomo lo 
lleva a disminuir su número de oxidación.
En nuestro ejemplo, este proceso de reducción ocurre en el oxígeno, que disminuye su número de 
oxidación de 0 a –2.



78

El oxígeno por tanto sirve de oxidante y el aluminio de reductor. Tanto la oxidación como la reducción 
ocurren simultáneamente y por ello el número total de electrones perdidos  por el reductor, es igual 
al número de electrones ganados por el oxidante.
Para determinar si una reacción es REDOX, se necesita analizar si hay variación en el número de 
oxidación de los átomos de los elementos que participan. El número de oxidación se define como 
el número de electrones desplazados del átomo del elemento dado a otros átomos o de otros átomos 
al átomo del elemento dado.
Para calcular el número de oxidación del elemento en un compuesto, conviene tomar en cuenta los  
siguientes aspectos:

1.	 Los números de oxidación de los elementos libres son iguales a cero.
2.	 La suma algebraica de los números de oxidación de todos los átomos que entran en la 

composición de la molécula es igual a cero.
3.	 El número de oxidación constante en los compuestos, lo llevan los metales alcalinos 

(+1), los alcalinotérreos, el Zn y Cd (+2).
4.	 El hidrógeno lleva el número de oxidación +1, en todos los compuestos, a excepción 

de los hidruros metálicos (KH, MgH2,etc.), donde su número de oxidación es igual a 
–1.

5.	 El número de oxidación del oxígeno en los compuestos es igual a –2, excepto en los 
peróxidos (-1) y el fluoruro de oxígeno OF2 (+2).

Con base en esto, es fácil establecer el número de oxidación en los compuestos químicos. 
Así, por ejemplo, establecer que los compuestos NH3, NH2OH, HNO3, NO, el número de 
oxidación del nitrógeno es igual a –3, -1, +5, +2, respectivamente.

Las reacciones REDOX se caracterizan porque ocurre cambio en el número de oxidación de uno o 
dos átomos de los elementos químicos que reaccionan.
Este tipo de reacciones suelen clasificarse en cuatro tipos:

·	 Reacción de combinación o síntesis.
·	 Reacción de descomposición.
·	 Reacción de desplazamiento o sustitución.
·	 Reacción de dismutación o reacción de desproporción.

Reacción de Combinación o Síntesis
Se caracteriza porque al reaccionar dos o más sustancias, éstas dan origen a un sólo producto. 
Generalmente suelen representarse esquemáticamente como:
A + B		   C
Donde A y B son los reactivos y C es el producto
Son ejemplos de este tipo de reacción:
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Reacciones de Descomposición
Son reacciones opuestas a las reacciones de combinación. Como lo dice la palabra descomposición, 
significa que una sola sustancia se descompone en dos o más sustancias diferentes. Esquemáticamente 
se representan como:
AB		  A + B
Son ejemplos de este tipo de reacciones:

 

Existen algunas reacciones de este tipo que no son REDOX por ejemplo:

Lo que significa que para que sea REDOX, es necesario que al menos uno de los productos que 
se obtengan sea elemento químico. Es de señalarse, que para analizar la variación del número de 
oxidación se indican los números de oxidación de los elementos que se oxidan o reducen.

Reacciones de Desplazamiento
Consisten en la sustitución  de un ión o átomo de un compuesto por otro de un elemento diferente. 
Este tipo de reacciones generalmente se clasifican en dos grupos: de desplazamiento simple y de 
doble desplazamiento. La representación esquemática de las reacciones de desplazamiento simple 
es el siguiente: 
A + BC		  AC + B
Las reacciones de desplazamiento de hidrógeno, desplazamiento de metal y desplazamiento de 
halógeno, son reacciones de desplazamiento simple.

Desplazamiento de hidrógeno
Los metales alcalino y alcalinos térreos son los más reactivos de los elementos metálicos capaces 
de desplazar al hidrógeno del agua fría. Así:

 

En cambio, otros metales con menos reactividad como el hierro, zinc, magnesio o el aluminio, son 
capaces de reaccionar con  vapor de agua y así producir gas hidrógeno.

De igual manera para el hierro.
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Otros metales que no desplazan el hidrógeno del agua, si pueden desplazar el hidrógeno de un 
ácido como el  Cd, Co, Ni, Sn y Pb al igual que los antes mencionados. Por ejemplo: el Co y Ni no 
desplazan el hidrógeno del agua, pero si el hidrógeno del ácido.

iónicamente se expresa: 

Desplazamiento de un metal

Un metal libre es capaz de sustituir o desplazar a un metal de un compuesto.  Un ejemplo claro es 
la sustitución del zinc por un metal más activo que él como el sodio, formando un nuevo compuesto 
y liberándose zinc metálico libre. 

En una reacción invertida esto no ocurre.
Para predecir si un metal es capaz de sustituir al hidrógeno u otro metal, es necesario recurrir a la 
serie de actividad de los metales conocida también como serie electroquímica.
Li K Ba Ca Na Mg Al Zn Cr Fe Cd Co Ni Sn Pb H Cu Hg Ag Pt Au
Según esta serie, cualquier metal que se localice a la izquierda del hidrógeno lo desplazará del agua 
o de un ácido; los ubicados a la derecha no reaccionan del todo. 
Este tipo de reacciones es de suma importancia en la metalurgia para separar metales puros partiendo 
de sus minerales. Por ejemplo, el vanadio es extraído  del óxido de vanadio(V) al tratarse con calcio 
metálico.

Desplazamiento del halógeno

Este tipo de sustitución se lleva a cabo entre halógenos, para lo cual existe también una serie de 
actividades: F2 > Cl2 > Br2 > I2
El halógeno más oxidante es el flúor y va disminuyendo a medida que se avanza al yodo en el grupo 
VII A . Así, el flúor puede sustituir a cualquier otro halógeno en disolución:

En forma iónica se expresa: 
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De manera inversa la reacción no ocurre.
Estas reacciones tienen gran aplicación industrial , pues los halógenos se hallan en la naturaleza  
solamente en forma combinada con metales, por ser ellos no metales muy reactivos y de estas sales 
se obtienen los halógenos en estado libre. 

Reacción de dismutación

Es un tipo de reacción en la cual un mismo elemento, en un estado de oxidación, se oxida y también 
se reduce al mismo tiempo.
Esto significa que el elemento dicho presenta tres estados de oxidación. Un ejemplo de este tipo de 
reacción es la descomposición del agua oxigenada (peróxido de hidrógeno)

2.3	 Exotérmicas y endotérmicas 

Las reacciones químicas se caracterizan por una modificación en la energía calorífica. Está quizás 
es la característica más importante de una reacción química.
Según se libere o absorba energía, ocurre una reacción.  Las reacciones químicas pueden ser: 
endotérmicas y exotérmicas.
Las reacciones endotérmicas se caracterizan porque durante la reacción hay una absorción de energía, 
es decir, para que ésta se lleve a cabo se necesita absorber energía del medio y se expresaron el signo 
menos (-). En cambio las reacciones exotérmicas son contrarias a las endotérmicas, estas ocurren 
liberando energía en forma de calor y se expresa con el signo más (+).
Un ejemplo de reacción exotérmica es la que ocurre al unirse un hidrógeno con el oxígeno para 
formar agua, inicialmente hay que aplicar calor para que comience la reacción, pero, ya iniciada 
continúa por sí misma rápidamente, acompañada de gran desprendimiento de calor.

∆Q = + 68.32Kcal.

El signo + indica que la reacción es exotérmica.
Una reacción endotérmica es la que se lleva a cabo al combinarse el carbono con el hidrógeno para 
formar etino, la cual ocurre absorbiendo  calor del medio, mediante el calentamiento:

∆Q = -54.23 Kcal.
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Como el calor de formación de un compuesto, se conoce al número de calorías liberado o absorbido 
cuando un mol de ese compuesto se forma a partir de sus elementos, en el estado de agregación que 
ellos se encuentren, a temperatura ambiente. Por ejemplo: el calor de formación del HI gaseoso es 
-6.20 Kcal.
Un compuesto que posea un calor de formación alto es muy estable térmicamente como el Al2O3 y 
el NaCl. Un compuesto con calor de formación negativo es menos estable aún.

3.	 Ecuación química

3.1.	 Concepto.

Las ecuaciones químicas son una expresión semejante a la de las reacciones químicas. 
Una ecuación química se define como representación abreviada de una ecuación química que consiste 
en una igualdad; a la izquierda de ella se escriben las fórmulas de todas las sustancias iniciales y a 
la derecha, las de las sustancias producidas. Recuérdese que hay diversos tipos de reacciones una 
de las cuales son las reacciones REDOX, estas se caracterizan por la variación en el número de 
oxidación de los átomos de uno o dos elementos químicos diferentes. Por ejemplo:

 

3.2.	 Balanceo

Las reacciones químicas cumplen con la ley de la conservación de la masa, que establece que la suma 
de las masas de los reactivos es igual a la suma de las masas de los productos. Por tanto, siempre 
es necesario cerciorarse de que la ecuación está balanceada. ¿Qué significa esto? Significa que el 
número de cada tipo de átomos es igual en ambos lados de la flecha. Para balancear una ecuación 
química existen tres métodos diferentes:

·	 Balanceo por tanteo o simple inspección.
·	 Balanceo por el Método REDOX o método del electrón-valencia
·	 Balanceo ión – electrón.

Balanceo por tanteo

Este se utiliza para balancear reacciones sencillas como la antes escrita. Para eso se procede así:
1º.	 Se balancean primeramente los metales, colocando coeficientes a las fórmulas químicas 

donde sea necesario para lograr que el número de átomos de cada elemento sea igual en 
ambos miembros de la ecuación.

2º.	 Se balancean los no metales de igual manera.
3º.	 Se balancean los átomos de hidrógeno, así mismo.
4º.	 Se balancean por último los átomos de oxígeno.
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Por ejemplo:

Esta ecuación no está balanceada, ¿cómo saberlo?. Se realiza una simple inspección por cada 
elemento químico. Se empieza el balanceo por los metales, el único metal es el Na; si observamos 
a la derecha e izquierda el Na ya está balanceado, pues hay un átomo de Na a la izquierda y uno 
a la derecha. Luego se balancean los no metales, en nuestro ejemplo, el cloro es el no metal  y ya 
está balanceado. Seguidamente se balancean  los átomos del elemento hidrógeno; a la izquierda 
hay un solo átomo de cloro y a la derecha hay dos átomos, por tanto, es necesario colocar un dos 
como coeficiente del ácido clorhídrico, quedando balanceada de la siguiente manera:

Balanceo por el método Redox

Este método consiste en determinar primeramente el agente oxidante (el que gana electrones) y 
el agente reductor (el que pierde electrones); estos se hallan colocando el número de oxidación 
correspondiente a cada elemento químico, en ambos miembros de la ecuación.
Para balancear ecuaciones químicas se aplican las siguientes reglas:

1.	 Se escribe la ecuación correctamente. Ejemplo: 

2.	 Se colocan a cada elemento químico su número de oxidación.

3.	 Se identifica la sustancia oxidada (la que pierda electrones) y la sustancia reducida (la que 
gana electrones):

S. Oxidada: N
S. Reducida: O

4.	 Se halla la diferencia entre los números de oxidación, tanto en la sustancia oxidada como 
en la reducida.

N (-3 a +2)(pierde 5 e-)
O (0 a -2)(gana 2 e-)

La variación total, se halla tomando en cuenta el subíndice de dicho elemento afectado. En 
el caso del oxígeno, se multiplicará el subíndice 2 por nº de electrones ganados.
2 X 2 = 4, por tanto la variación total es de 4 e-.

5.	 Se realiza un intercambio en las diferencias del número de oxidación y se colocan como 
coeficientes en cada una de las sustancias oxidadas y las reducidas
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6.	 Se balancea la ecuación y se toma como base los coeficientes de oxidación y reducción

Balanceo por el Método Ión – Electrón 
Este es un método muy efectivo y más complejo que los anteriores, donde se combinan iones 
y electrones en las semirreacciones para lograr un balanceo correcto. Esto se logra siguiendo el 
siguiente orden:

1º.	 Se establece un esquema de la reacción , señalando los reactivos y productos, se marcan 
los elementos que, como resultado de la reacción, varían su número de oxidación y se 
halla el oxidante y el reductor. 

Ejemplo: 

Los que varían su número de oxidación son el azufre (S) y el cloro (Cl). De ellos el 
oxidante es el cloro y el reductor el azufre.

2º.	 Se muestran los esquemas de las semirreacciones de oxidación y de reducción, se señalan 
los iones y moléculas de los reactivos, así como de los productos que existen realmente 
en las condiciones de la reacción.

Reducción: 

Oxidación : 
	

3º.	 Se iguala el número de átomos de cada elemento, en los dos miembros de las 
semirreacciones, para ello es necesario considerar que las disoluciones acuosas pueden 
participar en las reacciones, las moléculas de H2O y los iones OH-  o bien H+.

		

4º.	  Se iguala el número total de cargas en ambos miembros de cada semirreacción. Esto se 
logra añadiendo a los miembros de la derecha o izquierda de la semirreacción el número 
que se necesita de electrones.

5º.	 Se eligen los coeficientes para las dos semirreacciones, de tal modo que el número de 
electrones perdidos durante la oxidación, sea igual al número de electrones ganados en la 
reducción.
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6º.	 Se suman las ecuaciones parciales de las semirreacciones y se toman en cuenta los 
coeficientes en la ecuación:

	
La ecuación, en forma molecular, queda balanceada así:

4.	 Aplicaciones de las reacciones químicas en la vida 
cotidiana y su importancia en los cambios químicos 
de la materia.

En nuestra vida diaria, frecuentemente ocurren cambios a nuestro alrededor, de los cuales nos 
percatamos solamente en algunas ocasiones, por ejemplo, los objetos metálicos tales como hierro, 
cobre, aluminio se oxidan al contacto con el oxígeno de la atmósfera o con el oxígeno disuelto en 
agua; los automóviles en su recorrido expiden gases, producto de la combustión del combustible 
(diesel o gasolina); todos los seres vivos exhalamos dióxido de carbono al respirar, etc. Estos 
fenómenos y muchísimos más, son debidos a que se llevan a cabo diferentes tipos de reacciones 
químicas.

Estas son de gran importancia en los cambios químicos de la materia, pues permiten que ésta esté 
en constante transformación y movimiento. Para que la materia realmente sufra un cambio químico 
debe haber ocurrido una reacción química, es decir, es a través de las reacciones químicas como se 
logran los cambios químicos de la materia.
Es por reacción química como ocurre la fotosíntesis de las plantas, produciendo el oxígeno que 
respiramos. Son numerosas las reacciones que ocurren en nuestro organismo a cada momento. Es 
mediante reacciones químicas diversas como se preparan los alimentos, las bebidas y los diferentes 
productos farmacéuticos, alimenticios, cosméticos, pinturas, colorantes, etc.
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5.	 Resumen.

Reacción Química: es la transformación de una  o varias sustancias que dan origen a otra u otras 
de composición química y estructura diferente.

Todas las reacciones químicas se representan mediante ecuaciones químicas.

Existen diversas formas de clasificar las reacciones químicas. Las que no varían su número de 
oxidación (como las de neutralización) y las que varían (REDOX).

Reacción de neutralización: ocurre entre un ácido y una base, produciendo agua y sal.

En las reacciones Redox, hay transferencia de electrones.

El número de oxidación se puede determinar mediante una regla específica.

Las reacciones suelen ser exotérmicas (liberan calor) y endotérmicas (absorben calor).

Ecuación química: es una representación abreviada de una reacción química.

Una ecuación química se debe igualar (balancear), mediante diferentes métodos (por tanteo, redox 
, e ión-electrón).

Las reacciones químicas son de gran importancia en los cambios químicos de la materia.

6.	 Ejercicios

1.	 Establezca la diferencia entre reacción exotérmica y endotérmica.
2.	 ¿Cuándo una reacción es exotérmica?
3.	 Dados los valores del calor de formación de un compuesto, clasifique las reacciones 

		  químicas correctamente.
a)	 NaCl (+98.36Kcal)
b)	 HI (+6.20 Kcal)
c)	 H2S (5.26 Kcal)

4.	 ¿Cuándo una reacción es REDOX?
5.	 Explique cuando una reacción se balancea por tanteo.
6.	 Enumere los pasos para el balanceo de una ecuación química por tanteo.
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7.	 Balancee correctamente las siguientes ecuaciones:
	

8.	 Balancee las ecuaciones químicas siguientes, usando el método Redox:

			 

9.	 Balancee las ecuaciones dadas usando el método de ión-electrón.
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1.	 EL AGUA, LOS ÁCIDOS Y LAS SALES

¿Existe alguna relación entre el agua, los ácidos y las bases?
Para responder a esta pregunta, es necesario tener el conocimiento mínimo de agua, ácido y base.
¿Qué es cada uno de ellas?
¿Cuántas clases de ácidos y bases existen?
¿A qué se le conoce como disociación?
¿En qué consisten  las teorías de Bronsted-Lowry  y  Lewis?

Al finalizar este capítulo, usted estará en la capacidad de responder a estas preguntas.

El Agua
Es la sustancia más abundante en la tierra. Casi las ¾ partes de la superficie terrestre está cubierta 
de agua, formando los océanos, mares, ríos y lagos. Mucha agua se encuentra en estado gaseoso, en 
forma de vapor en la atmósfera; en forma de grandes masas de nieve y hielo está depositada todo 
el año en la cúspide de las altas montañas y en países polares. En el interior de la tierra, también 
hay agua subterránea.
Ella tiene gran importancia en la vida de las plantas, animales y seres humanos. En cualquier 
organismo, el agua representa el medio en cual ocurren procesos químicos que caracterizan la actividad 
vital del organismo, además ella misma participa en una serie de reacciones bioquímicas.

Propiedades Físicas
El agua es un líquido incoloro, inodoro y transparente. Su densidad aumenta al pasar de  sólido a 
líquido, lo contrario de otras sustancias. Al calentarla de 0 a 4 0C su densidad también aumenta. 
Mediante  4 oC el agua posee su máxima densidad, al seguirla calentando disminuye su densidad. 
Esta anormalidad del agua  tiene significado en la vida de la naturaleza, ya que el agua de lagunas, 
ríos y lagos, en lugares fríos, solo se congela en la superficie, pero no a lo interno, por cuanto el 
agua interior llega a 4 ºC y alcanza su mayor densidad, en cambio la capa de agua externa  llega a 
los  0 ºC  y se congela protegiendo a la capa interna de la congelación.
Al pasar el agua de sólido a líquido, disminuye su volumen. La molécula tiene una estructura angular  
tetraédrica en cuya base hay dos protones y en su vértice el núcleo del átomo de oxígeno. La distancia 
ínter nuclear O - H es cerca  de 0.1 mm. De los ocho electrones, que forman la capa más externa 
del átomo de oxígeno en la molécula de agua  H : O : H , dos pares de electrones forman enlaces 
covalentes O-H, y los otros cuatro electrones representan dos pares de  electrones libres.
Las moléculas de agua se unen entre sí mediante enlaces (puentes) de hidrógeno según el esquema 
de la siguiente página:
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En el esquema se muestra cómo los enlaces de hidrógeno se representan por puntos. Debido a esto, 
el agua presenta propiedades como alto valor en la ebullición y la fusión.

Propiedades químicas del agua.
La molécula se diferencia por su gran estabilidad al calentamiento. Sin embargo, mediante  
temperatura mayor a los 1000 ºC, el vapor empieza a separarse en hidrógeno y oxígeno:

El agua es una sustancia muy reactiva. Los óxidos de muchos metales y no metales se combinan con 
el agua, formando ácidos y bases; algunas sales forman con agua cristales hidratados; los metales 
más activos reaccionan con agua, liberándose hidrógeno.
El agua posee también capacidad catalítica. En ausencia de humedad prácticamente no ocurre 
ninguna reacción, por ejemplo, el cloro no reacciona con metales, entre otros.
El agua es capaz de combinarse con  una serie de sustancias, que se encuentran en condiciones 
comunes en estado gaseoso, formando hidratos de gases. Ejemplo: Cl2.8H2O, C2H6.6H2O, entre 
otros, los cuales se precipitan en forma de cristales mediante temperaturas de 0 a 24ºC.
Ciertos procesos importantísimos de sistemas biológicos y químicos  son reacciones ácido-base en 
solución acuosa.

2.	 ÁCIDOS.  CONCEPTO.

A las clases principales de compuestos inorgánicos, según la función, pertenecen los ácidos, las 
bases y las sales.
Los ácidos, según la teoría de la disociación electrolítica son sustancias que se disocian en 
disoluciones con la formación de iones de hidrógeno. Desde el punto de vista de la teoría protónica 
de ácidos y bases, los ácidos se relacionan con las sustancias, capaces de dar hidrógeno, es decir, 
ser donadores de protones (Ácido de Brönsted - Lowry).
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La propiedad química más característica de los ácidos es la capacidad que tienen de reaccionar con 
las bases (de igual manera con los óxidos básicos y anfóteros) formando sales, por ejemplo:

La teoría protónica de ácidos y bases, usa el concepto de par conjugado ácido-base, es decir, un 
ácido y su base conjugada o una base y sus ácido conjugado. El ácido conjugado es el que resulta 
de la adición de un protón a una base. Una base conjugada es lo inverso, es decir, que el ácido 
pierde un protón. De tal manera que toda base tiene un ácido conjugado y todo ácido tiene una base 
conjugada. Por ejemplo, el H2O es la base conjugada del ácido H3O

+, el Cl- es la base conjugada 
del ácido HCl. 

La acidez de la base es determinada por el número de iones hidroxilos susceptibles de ionizarse. Los 
ácidos, al disociarse, forman cationes hidrógeno y aniones ácidos. Estos aniones llamados radicales 
pueden ser diferentes; pero poseen en común que en solución acuosa forman iones hidrógeno. Por 
tanto, los ácidos se definen como compuestos que en disoluciones acuosas forman iones hidrógeno. 
Así, por ejemplo:
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La basicidad del ácido es determinada  por el número de átomos de hidrógeno susceptibles de 
ionizarse.

Existen ácidos fuertes y débiles. Los ácidos fuertes son electrolitos fuertes que por aplicación práctica 
se considerará, se ionizan totalmente en el agua. En su mayoría, estos son ácidos inorgánicos, como 
HCl, H2SO4, HNO3, etc.

Los ácidos débiles son más numerosos que los ácidos fuertes y se disocian (ionizan) en el agua 
solamente en forma limitada, lo cual significa que en el equilibrio, estas disoluciones contienen 
iones  H3O

+, la base conjugada y las moléculas sin ionizar.
Son ácidos débiles el ácido acético, el ácido fórmico, el ácido nitroso, el ácido fluorhídrico, entre 
otros. Por tanto, los ácidos  débiles en equilibrio poseen una constante de ionización ácida (Ka) la 
cual se calcula 

Dividiendo el producto de la concentración de los iones entre las concentración de las moléculas 
sin ionizar.
En el caso del electrolito HA que se disocia en iones H+ y A- la constante de ionización y el grado 
de disociación (es la relación entre el número de moléculas disociadas entre el número total de 
moléculas) se rigen por la ley de Ostwald:

Donde K: Constante de ionización
Cm: Concentración molar del electrolito
a: Grado de ionización

Si a<<1 entonces 1-a » 1 y la ley de Ostwald se simplifica:

Esta última expresión indica que al disminuir la concentración del electrolito, el grado de ionización 
aumenta y viceversa.
Si en una disolución del electrolito HA el grado de disociación es igual a a, las concentraciones de 
los iones H+ y A- en la disolución son iguales:
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Si se sustituye en esta expresión el valor de a, se halla: 
Para los cálculos que se relacionan con la ionización de los ácidos, conviene utilizar el índice de la 
constante de ionización(PK) y no la constante de ionización.
PK = -Log K
Esto permite observar que a medida que crece K, disminuye el PK. Cuando mayor es el PK tanto 
más débiles son los ácidos.
Ejemplo: Nº 1: el grado de disociación del ácido acético en la disolución 0.1m es de 1.32X10-2. 
Encuentre la constante de ionización de este ácido y el valor del PK:

El valor de la constante de disociación del ácido es 1.77X10-5 y el PK es de 4.75

Ejemplo Nº. 2: Calcule la concentración de los iones de hidrógeno en una disolución 0.1m del ácido 
hipocloroso HOCl(K=5X10-8):

También se puede resolver de otra manera:

La concentración de los iones de hidrógeno en el HOCl es de 7X10-5mol/lt.
En las disoluciones de ácidos polibásicos, así como de bases que contienen varios grupos hidroxilo, 
se establecen equilibrios  por etapas correspondientes a las etapas consecutivas de la disociación. 
Así, por ejemplo, la disociación del ácido ortofosfórico se desarrolla en tres etapas:
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Por cuanto K1>>K2>>K3, resulta que, la disolución se desarrolla en máximo grado en la primera 
etapa y al pasar a cada etapa subsiguiente, el grado de disociación, disminuye bruscamente.
Ejemplo: Las constantes de ionización del sulfuro de hidrógeno son K1 = 6 X 10-8 y K2= 1 X10-14 
respectivamente. Calcule la concentración de los iones H+, HS-, S2- en una disolución 0.1m de H2S.
Como la disociación se da preferentemente en la primera etapa, puede despreciarse la concentración 
de los iones H+ formados en la segunda etapa, considerando así que: 

Al igual que los ácidos débiles, las bases débiles se ionizan. Así, por ejemplo: el amoníaco al 
disolverse en agua produce iones amonio iones hidroxilos.

La constante de equilibrio se encuentra: 

De esta ecuación, se puede deducir cualitativamente que el valor del PH, es mayor que 7 por la 
presencia de iones hidroxilos.
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Todos los ácidos tanto débiles como fuertes se ionizan casi totalmente.

2.1	 Tipos de Ácidos

Según se fuerzan los ácidos, se clasifican en ácidos fuertes y ácidos débiles. Los ácidos fuertes más 
importantes son: el ácido nítrico, el ácido  sulfúrico y el ácido clorhídrico.
Con respecto a la presencia del oxígeno, se distinguen ácidos oxigenados (HNO3, H2SO4, H3PO4, 
etc.) y ácidos no oxigenados (HCL, H2S, HCN,etc.).
De acuerdo con el número de átomos de hidrógeno en la molécula del ácido, capaz de ser sustituido 
por los átomos del metal, dando como resultado la formación de una sal, los ácidos pueden ser 
monopróticos, dipróticos y  polipróticos. Son monopróticos: el ácido clorhídrico (HCl), ácido 
bromhídrico (HBr), ácido  fluorhídrico (HF), ácido acético (CH3COOH), ácido nitroso (HNO2), 
ácido nítrico (HNO3), entre otros.
Son dipróticos: el ácido sulfúrico (H2SO4), ácido sulfhídrico(H2S), ácido carbónico(H2CO3), ácido 
oxálico (C2H2O4), ácido sulfuroso (H2SO3),etc.
Los polipróticos son como: ácido fosfórico (H3PO4),ácido arsénico (H3AsO4), ácido antimónico 
(H3SbO4) y otros.

2.2.	 Disociación Electrolítica

Los electrolitos son sustancias que en soluciones acuosas son buenas conductoras de la electricidad. 
Tales sustancias pueden ser: sales, ácidos y bases, en cambio, todas aquellas sustancias cuyas 
soluciones acuosas no conducen la corriente eléctrica, son llamadas no electrolitos.
La teoría de la disociación electrolítica, trata acerca del comportamiento iónico en las diferentes 
sustancias, en disoluciones acuosas.
Los iones que se forman mediante la disociación de los diferentes electrolitos tienen distinto carácter. 
Las moléculas de sales, cuando se disocian, siempre son conducidas a la formación de cationes 
metálicos y aniones, constituidos por el ión poliatómico negativo(radical) ácido. Según la teoría de 
la disociación electrolítica, las sales se definen como compuestos que en disolución acuosa forman 
iones metálicos y radicales ácidos. Por ejemplo:

Concentración del ácido (a inicio)
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3.	 BASES.

Las bases en disolución acuosa se disocian en cationes metálicos y aniones hidroxilos (OH-). De tal 
manera que las bases se definen como compuestos que en disolución acuosa forman iones oxhidrilos 
(OH-). Ejemplo:.

4.	 NEUTRALIZACIÓN

Es un proceso químico que consiste en la obtención de una sal y agua al combinarse un ácido con 
una base. El carácter que define una reacción de neutralización es la formación de agua cuando los 
ácidos en solución acuosa producen iones hidroxonio (H3O

+) y las bases iones hidroxilo (OH-), los 
cuales se unen y originan así las moléculas de agua. Son las moléculas de agua las responsables de la 
neutralización, pues los otros iones, al estar libres, se unen formando sal. El punto de neutralización 
es cuando el pH llega a tener un valor de 7. Por ejemplo, al reaccionar ácido clorhídrico (HCl) con 
hidróxido de sodio (NaOH), se forma una sal llamada cloruro de sodio (NaCl) y agua (H2O). 

Forma Molecular:     

Forma Iónica:          

5. 	 Teorías de Brönsted – Lowry	

La teoría de Arrhenius presenta ciertas limitaciones, ya que se refiere únicamente a la química de 
disolución no acuosa. Por ejemplo: según la teoría de Arrhenius, el amoníaco (NH3) no es una base, 
pues en su disociación no se forman los grupos hidroxilos (OH-). Es en 1923, cuando el danés, 
Brönsted y el británico Löwry proponen su teoría conocida como la teoría de Brönsted – Löwry, 
la cual es considerada una extensión de la Arrhenius. Esta teoría de Brönsted – Löwry define a los 
ácidos como sustancias que están formadas por iones o moléculas que ceden protones y las bases 
capaces de aceptar protones. 

La disociación de un ácido, por la teoría de Brönsted – Löwry es así:

Las bases se disocian: 
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Aquí, observamos que el amoníaco(NH3) es una base.

Para que el ácido se comporte así, es necesario que haya una base que acepte el protón cedido por 
el ácido, esta sustancia se denomina  base conjugada del ácido. De manera semejante, cuando una 
base acepta un protón, se transforma en el ácido conjugado de la base.

6.	 Teoría de Lewis sobre los ácidos y las bases.

En el mismo momento en que Brönsted – Löwry publicaron su teoría, el científico de EEUU. Gilbert 
N. Lewis, establece un sistema de conceptos en el que los ácidos están en función de la dotación 
electrónica. Según la teoría de Lewis, un ácido es una sustancia que tiene capacidad de aceptar 
pares externos de e- de otras sustancias, mientras que las bases son dotadas de pares de e- externos 
capaces de formar enlaces covalentes con otras partículas.

7.	 EL AGUA Y SUS PROPIEDADES ÁCIDO-BASE.

El agua posee la capacidad de actuar como ácido y como base. Ella se comporta como base en 
reacciones con ácidos y como ácido con bases. El agua es un electrolito muy débil y ello le concede 
ser mala conductora de la corriente eléctrica aunque experimenta una ionización pequeñísima:

De una manera diferente, ésta se puede expresar  también así: 

La concentración de los iones hidrógenos[H+] indica la acidez  y también la basicidad de la disolución. 
El agua al auto ionizarse, tiene su constante de equilibrio:
 

Como son muy pocas las moléculas que se ionizan, se puede considerar  que la concentración de 
agua es constante:
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Donde Kp : Constante del producto iónico.

Para el agua pura y todas aquellas sustancias disueltas, se cumple la relación:

Cuando [H+] = [OH-]la disolución acuosa es neutra.

Si [H+] > [OH-] La disolución es ácida.
Si [H+] < [OH-]La disolución es básica

Si una disolución tiene [H+] = 1.0 x 10-6 m y se necesita hallar la concentración de hidroxilos 
[OH-]

8.	 CONCEPTO ELEMENTAL DEL PH.

En el año de 1909, el bioquímico Danés Soren Peer Lauritz Sorensen propuso expresar la 
concentración del ión hidrógeno por pH, ya que las concentraciones de iones H+ y OH-con frecuencia 
son números pequeñísimos y resulta muy difícil trabajar con ellos.

Las disoluciones ácidas y básicas se identifican con sus valores de PH a 25 ºC, así:
Disoluciones ácidas pH, < 7.00.
Disoluciones básicas pH > 7.00.
Disoluciones neutras pH = 7.00.

Aquí, se observa que a medida que aumenta la concentración de iones hidrógeno, el pH disminuye 
y viceversa. Los valores del pH pueden ser menores que 1y mayores que 14, pero por lo general 
oscila entre 1 y 14.Estos valores se miden en el laboratorio con un aparato llamado potenciómetro, 
conocido también como pH – metro.

El PH se define como el logaritmo negativo de la concentración de iones hidrógeno expresado en 
molares: pH = -Log [H+]

Usando la ecuación pH + pOH = 14.00, podemos expresar la relación entre la concentración de 
iones [H+] y la concentración de iones [OH-]
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Ejercicio:	 El pH de la leche es de 6.5. Calcule la concentración de iones hidrógeno  de la 
		  leche y la concentración de iones hidroxilos.

Partimos del concepto de pH: 
pH = - Log[H+]
Sustituimos  el valor del pH: 
6.5 = - Log [H+]

Se encuentra el antilogaritmo de 6.5 y así se determina la concentración de iones hidrógeno.

[H+] = - antilog 6.5
[H+] = 3.16 x 10-7 mol/lt

Ahora, se calcula la concentración de iones OH-

pH + pH = 14
POH = 14 – 6.5 = 7.5
[OH-] = - antilog 7.5
[OH-] = 3.16 x 10-8

8.1	 Aplicaciones del pH en la agricultura e industria.

En  suelo  presenta determinado valor del pH, el cual ejerce gran influencia en el desarrollo de las 
plantas y microorganismos del suelo, también influye grandemente en la velocidad y tendencia 
de los procesos químicos y bioquímicos que se dan en el suelo.

La reacción del suelo ejerce influencia en la eficacia que puedan tener los fertilizantes, cuando estos 
se aplican al suelo. De igual manera, los fertilizantes pueden cambiar la reacción de solución del 
suelo, estos pueden alcalinizarla o acidificarla. Los suelos ácidos se usan para cultivos diversos, así 
como también los suelos alcalinos lo son para otros tipos de cultivos. De tal manera que determinar 
la reacción de la solución del suelo es de gran importancia en la agricultura, para saber si el tipo de 
reacción del suelo es apropiado para el cultivo que se requiere.

En la industria, el determinar el medio de una reacción química, permite desplazar a un extremo 
u otro según se necesite. Pues al añadir iones OH- a una solución, aumenta el PH y por tanto el 
equilibrio se desplaza hacia un extremo. Esto, por ejemplo, sucede con el hidróxido de magnesio, 
el cual al aumentar el valor del P, disminuye su solubilidad.
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9.	 Resumen

Las moléculas de agua se unen entre sí, mediante enlaces de hidrógeno.

El agua es una sustancia muy reactiva.

Los óxidos de muchos metales y no metales, se combinan con el agua, formando ácidos y bases.

Algunas sales forman con agua cristales hidratados,
Los metales más activos reaccionan con agua liberándose hidrógeno.

Los ácidos según Arrhenius, son sustancias que se disocian en disoluciones, con la formación de 
iones hidrógeno y las bases en disolución acuosa, forman iones hidroxilos (OH)-.

Según Lewis, los ácidos son sustancias que tienen capacidad de aceptar pares externos de electrones 
de otras sustancias y las bases son dotadas de pares de electrones externos, capaces de formar enlaces 
covalentes con otras partículas.

Cada ácido tiene su base conjugada y cada base tiene su ácido conjugado.

El ácido conjugado es el que resulta de la adición de un protón a una base. Una base es lo 
inverso.

La constante de ionización es el producto entre el número de moléculas disociadas entre el número 
total de moléculas.

El pH se define como el logaritmo negativo de la concentración de iones hidrógeno:

pH = -log [ H+ ] 

Las disoluciones ácidas tienen un pH < 7.00

Las disoluciones básicas tienen un pH > 7.00

Las disoluciones neutras tienen un pH = 0

Los valores del pH se miden cualitativamente con tira de papel pH y los valores cuantitativos con 
un instrumento llamado pH-metro.

Conocer el valor de pH del suelo es importante en la agricultura para mejorar los cultivos. También 
es importante saber el valor del pH en la industria, para desplazar la reacción a un extremo u otro 
según se necesite.
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10.	 EJERCICIOS

1.	 Dadas las reacciones en disolución acuosa, identifique los pares conjugados ácido – base.

a.	

b.	

c.	

d.	

e.	

2.	 En cierta disolución monacal (k = 1.0 x 10-14),  la concentración de iones hidroxilos es de 
0.03 m. Calcule:

a.	 La concentración de los iones hidrógeno.
b.	 El valor del pH
c.	 ¿Cómo es el medio? ¿neutro? ó ¿básico?

3.	 Encuentre la concentración de iones hidroxilos en una disolución de HCl, que tiene una 
concentración de iones H+ de 1.5 m.

4.	 La concentración de iones OH- de una muestra sanguínea es de 2.5 x 10-7 m. ¿Cuál es el pH 
de la sangre?.

5.	 En una disolución de K2O, la concentración es de 1.8 x 10-4 m. Calcule el valor del pH en 
dicha disolución.

6.	 El valor del pH del jugo de naranja es de 3.5. Halle:
		 a.	 La concentración de iones H+

		 b.	 La concentración de iones OH-

7.	 La leche de magnesia es un laxante usado para neutralizar la acidez y agrura, cuyo valor de 
pH es 10.6. Encuentre la concentración de iones H+ y iones OH-

8.	 El ácido nítrico es indispensable en la producción de fertilizantes, fármacos, explosivos y 
colorantes. Encuentre el valor del pH de una disolución de HNO3, que tiene una concentración 
de iones H+ de 0.8 m.

9.	 Encuentre el valor del pH de una disolución:
	 a.	 1.32 x 10-4 m de  CH3COOH
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b.	 2.0 x 10-3 m de HCl
c.	 0.03 m de Ca(OH)2
d.	 0.02 m de Ba(OH)2 

10.	Dada la reacción química, diga si la constante de equilibrio es menor, mayor o igual a 1:

11.	¿Cuál es el valor del pH de una disolución de HCl 0.11m, cuya constante es de 5.7 x 10-4?.

12.	Se sabe que el valor del pH de una disolución de ácido débil  0.05 m es 3.5. Encuentre la 
constante K de dicho ácido.

13.	¿Cuál es el valor del pH de una disolución 0.35m de amoníaco?.
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El benceno sirve de materia prima para la síntesis de un sin número de compuestos orgánicos 
como el nitrobenceno, clorobenceno,  etc. Es usado en calidad de disolvente  y como aditivo al 
combustible para motores.

Derivados del Benceno

El benceno también posee una serie homóloga,  al igual que los hidrocarburos. Los homólogos del 
benceno son considerados  productos de sustitución,  de uno de varios átomos de hidrógeno, en su 
molécula, por diferentes radicales hidrocarburos. Los derivados monosustituidos  del benceno no 
tienen isómeros, pues todos los átomos de carbono en el benceno son equivalentes 

El nombre del derivado bencénico monosustituido se designa utilizando como prefijo el grupo 
sustituyente y luego la palabra benceno. Ejemplo de monosustituidos:
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Los bencenos disustituidos existen en forma de tres isómeros, los cuales se diferencian por la 
disposición mutua de los grupos sustituyentes. La posición del sustituyente es indicada con los 
prefijos orto (o), meta (m) y para (p) o bien se designa con las cifras, así:

Por ejemplo: Los grupos sustituyentes pueden ser iguales.
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Los grupos sustituyentes pueden ser diferentes, en este caso se ordenan y escriben a continuación  
del prefijo adecuado:

Los bencenos trisustituidos con sustituyentes iguales tienen tres isómeros:

De igual manera y en el mismo número de isómeros tienen los tetrasustituidos. Los penta y 
hexasustituidos no tienen isómeros, por la misma razón  que los monosutituidos.

En casos complejos, en que hay presencia de hidrocarburos  alifáticos y aromáticos, se considera al 
benceno como grupo sustituyente, o sea, la cadena principal es la cadena alifática. Los grupos obtenidos, 
al retirar uno o dos hidrógenos de sus moléculas, reciben el nombre de grupos arílicos (Ar), de forma 
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semejante a los grupos alquílicos. El arilo de mayor importancia  es el fenil  o fenilo, el cual se 
obtiene al reemplazar  cualquiera de los hidrógenos  del anillo bencénico.

Ejemplo:

3.2.2.	 Ejercicios

1.	 ¿Cuál es la característica fundamental de la estructura del benceno?
2.	 Escriba el nombre correcto de los siguientes hidrocarburos aromáticos.

3.	 Escriba correctamente las formas estructurales para:

a.	 m – iodo anilina.
b.	 p – etil tolueno.
c.	 o – dinitrobenceno.
d.	 2 – bromo – maxileno.
e.	 2 –fenil butano.
f.	 2 – bromo – xileno.
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g.	 3 – etil – 4 – fenil – 2 – centeno
h.	 p – nitroestireno
i.	 2 – cloro – 3 – nitrotolueno

4.	 ¿Cómo halogenaría usted un benceno?Explique .

5.	 ¿Cómo se llaman los derivados del benceno que no poseen isómeros? Y ¿por  qué no tienen?

6.	 ¿De dónde se obtienen fundamentalmente los hidrocarburos aromáticos?

3.2.3	 Compuestos Orgánicos Halogenados 

Son aquellos compuestos en cuyas moléculas uno o más átomos de hidrógeno han sido sustituidos 
por halógenos, derivados clorados, fluorados, bromados y yodados. Según el número de átomos 
de halógeno, estos compuestos pueden ser : mono, di , poli-halogenados. Los monohalogendos  a 
su vez se dividen en: halogenuros de alquilo(derivados de alcanos), halogenuros de cicloalquilo 
(derivados de cicloalcanos) y halogenuros de arilos(derivados de los compuestos aromáticos). La 
fórmula general de los compuestos halogenados es CnH2n+1X (donde  X = F, Cl, Br, I).

Nomenclatura

Según la nomenclatura racional, los compuesto halogenados se nombran escribiendo primero el 
nombre del halógeno, en forma de adjetivo, delante del radical hidrocarbonado, o bien después del 
nombre del radical. 
Por ejemplo:
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Según la IUPAC, se nombran poniendo delante del nombre del hidrocarburo, el nombre del halógeno 
y la cifra, que indica su posición. La selección  de la cadena principal  y su numeración, se determinan 
por el grupo funcional(el halógeno). Así:

 

Obtención 

Los compuestos halogenados se pueden obtener  usando métodos diferentes, por:

1º.	 Halogenación directa de los alcanos.
2º.	 Acción del cloro  o bromo sobre los alquenos.

3º.	 Adición de los halogenuros de hidrógeno a los alquenos.

4º.	 Acción de los halogenuros de hidrógeno o derivados halogenados del fósforo sobre 
alcoholes:

Propiedades Físicas 

a.	 A medida que aumenta el radical en la serie homóloga y el número atómico del halógeno, 
el PE crece. Los derivados yodados tienen PE mas altos y más elevadas densidades.

b.	 Los cloruros alifáticos son más livianos que el agua, los bromuros y yoduros son más 
pesados.

c.	 Al aumentar los radicales hidrocarbúricos la densidad disminuye.
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d.	 La mayoría de ellos son líquidos incoloros con olor característico, los derivados poliyodados 
son sólidos con color amarillo.

e.	 Todos son prácticamente insolubles en agua, pero solubles en solventes orgánicos: 
hidrocarburos, alcoholes, éteres y son insolubles en ácido sulfúrico concentrado.

f.	 Algunos son anestésicos, como cloruro de etilo y cloroformo, otros tienen propiedades 
antisépticas como el yodoformo.

Propiedades Químicas
En las moléculas de los derivados halogenados, el átomo del halógeno es más electronegativo  que 
el átomo de carbono.

El reactivo nucleofílico ataca a la molécula enlazándola con el átomo de carbono que tiene menor 
densidad electrónica, desplazando así al halógeno.  Estas reacciones son reacciones de sustitución 
nucleofílica.

Las reacciones más importantes de los derivados halogenados son:

1º.	 La hidrólisis: se lleva acabo en medios alcalinos y ácidos. Los derivados monohalogenados  
forman alcoholes y los polihalogenados,  que poseen dos átomos de halógeno y un átomode 
carbono,  se forman aldehídos o cetonas; en la hidrólisis  de los derivados  trihalogenados  
similares se forman  ácidos. La hidrólisis de los derivados polihalogenados, en los que los 
átomos de halógeno  están en diferentes átomos de carbono, forman  alcoholes poliatómicos:

2º.	 Reaccionan con alcoholatos de metales alcalinos formando éteres:

3º.	 El cambio de un halógeno por un grupo –CN con la formación de los nítricos al reaccionar 
con cianuro de potasio:
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3.2.4	 Compuestos Orgánicos Oxigenados

Son aquellos compuestos que poseen un enlace simple carbono – oxígeno. Estos compuestos se 
clasifican en alcoholes, fenoles, aldehídos, cetonas y ácidos carboxílicos.

Los alcoholes son productos que resultan de la sustitución del hidrógeno en los hidrocarburos por 
el grupo hidroxilo, cuya fórmula general es: R – OH.

Los fenoles son compuestos en que el grupo hidroxilo está unido al carbono del anillo bencénico.

Existen también alcoholes aromáticos, cuyo grupo hidroxilo se encuentra en la cadena lateral.

Alcoholes

Según el radical hidrocarbúrico, los alcoholes alifáticos se clasifican en: saturados y no 
saturados. 

Ejemplo:

	

De acuerdo con el número de grupos hidroxilos en la molécula, los alcoholes se dividen en: 
monoatómicos, diatómicos y triatómicos.

Alcoholes Monoatómicos	 CH3 – CH2OH
Alcoholes Diatómicos		 HOCH2 – CH2OH
				    Etilenglicol.

Alcoholes Triatómicos	 HOCH2 – CH(OH) – CH2OH
				G   licerina.

Los alcoholes monoatómicos se clasifican según con la clase de carbono al cual se encuentra unido 
el grupo  -OH, en: primarios, secundarios y terciarios.
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 Ejemplo:

Los alcoholes pueden ser cíclicos o aromáticos:

Fenoles

Estos se clasifican de acuerdo con el número de grupos hidroxilos presentes en las moléculas en: 
monohidroxilfenoles, dihidroxilfenoles, trihidroxilfenoles...polihidroxilfenoles.
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Hay fenoles con mas de un anillo aromático. Ejemplo:

Nomenclatura de los Alcoholes

Para nombrar los alcoholes según la IUPAC se procede así:
1º.	 Se encuentra la cadena principal que es mas larga, que incluya el carbono y que contenga 

el grupo OH.
2º.	 Se encuentra la cadena principal, empezando por el extremo, que contenga  el grupo hidroxilo. 

El grupo OH predomina en numeración sobre cualquier enlace múltiple.
3º.	 Se colocan los números  y los nombres de los grupos sustituyentes  y a continuación  la cifra 

que designa el nombre del hidrocarburo, añadiéndole la terminación ol.

Propiedades Físicas 
·	 Los alcoholes monohidroxílicos primarios y secundarios, hasta nueve carbonos, son líquidos 

a temperatura ambiente, los otros son sólidos al igual que los alcoholes terciarios.
·	 Los alcoholes son moléculas polares.
·	 Los primeros tres alcoholes monohidroxílicos  y gran parte de los polihidroxílicos, son 

solubles en agua.
·	 Tienen  PE superiores a los  de los hidrocarburos correspondientes, debido a la presencia de  

enlaces de hidrógeno.
·	 Los alcoholes monohidroxílicos son menos densos que el agua, mientras que los polihidroxílicos 

son solubles en agua.  




