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MÓDULO 2: QUÍMICA 

La química como ciencia que estudia la composición, estructura y propiedades de la materia, 

así como los cambios que experimenta, la energía que los produce y las leyes que los rigen, 

se relaciona con la medicina en múltiples procesos, comenzando con el estudio del ser vivo 

por considerarse materia y energía unida.  

Propósito 

Proporcionar a los aspirantes conocimientos básicos de Química que permitan explicar 

algunos fenómenos estudiados por la Ciencia Médica mediante la resolución de problemas.  

Objetivos 

¶ Interpretar la presencia de la Química en los fenómenos naturales. 

¶ Reconocer fenómenos químicos, a partir de las herramientas conceptuales 

pertinentes.  

¶ Diferenciar los tipos de cambios: físicos, químicos y fisicoquímicos, en los fenómenos 

biológicos. 

¶ Reconocer el carácter dinámico de la Química como disciplina. 

¶ Aplicar correctamente los conceptos básicos de la disciplina en la resolución de 

situaciones problemáticas. 

¶ Apropiarse del lenguaje propio de la Química. 

Propuesta de Contenidos 

1. Materia y energía. Propiedades de la materia. Estados de agregación de la materia. 

Cambios de estado. Clasificación de los sistemas materiales. Métodos de separación y 

fraccionamiento. Sustancias y mezclas. Clasificación de las sustancias puras.  

2. Teoría atómica-molecular. Atomicidad. Masa atómica y molecular. Concepto de mol. 

Número de Avogadro. Volumen molar. Composición centesimal. Fórmulas mínima y 

molecular.  

3. Estructura atómica. Partículas fundamentales. Modelos atómicos. Número atómico y 

número másico. Isótopos. Orbitales atómicos. Números cuánticos. Configuración 

electrónica.  

4. Tabla periódica y enlace químico. Tabla periódica. Propiedades periódicas. Uniones 

interatómicos: iónico y covalente. Teoría del octeto. Estructura de Lewis. Electronegatividad 

y polaridad de enlace. Fuerzas intermoleculares. 

5. Reacciones y ecuaciones químicas. Ecuación química. Formulación y nomenclatura 

de compuestos inorgánicos. Compuestos binarios, ternarios y cuaternarios. Reacción 
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química. Tipos de reacciones químicas. Reacciones redox. Energía de las reacciones 

químicas. Estequiometría. Reactivo limitante, pureza de los reactivos, rendimiento de una 

reacción química.  

Formación de compuestos inorgánicos: Óxidos. Halogenuros. Hidróxidos. Ácidos. Sales. 

Estequiometría. Reacciones de óxido-reducción. Potencial redox. 

6. Soluciones. Soluto y solvente. Clasificación de las soluciones. Solubilidad. Factores que 

afectan la solubilidad. Concentración de las soluciones. Unidades físicas y químicas de 

concentración. Diluciones.  

7. Cinética y equilibrio. Velocidad de una reacción química. Factores que modifican la 

velocidad de una reacción. Catalizadores. Energía de activación. Equilibrio químico. 

Constante de equilibrio. Factores que afectan el equilibrio. Ionización. Disociación del agua. 

Electrolitos. Ácidos y bases, fuertes y débiles. Teorías ácido-base. Concepto y cálculo de 

pH. Concepto de soluciones buffer. Buffers biológicos. 

8. Nociones de química orgánica y biomoléculas. El átomo de carbono. Hibridación de 

orbitales del carbono. Orbitales moleculares. Compuestos orgánicos: alifáticos, cíclicos y 

aromáticos. Grupos funcionales y familias de compuestos: alcoholes, fenoles, aldehídos, 

cetonas, ácidos, éteres, ésteres, aminas, amidas, nitrilos. Compuestos poli funcionales. 

Isomería: estructural y espacial. Nociones elementales sobre estructura de sustancias 

biológicas: glúcidos, lípidos, proteínas y ácidos nucleicos. 
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¡Bienvenidos al Módulo de Química! 

Estimado aspirante, bienvenido al m·dulo de Qu²micaé esta ciencia asombrosa que 

te mostrará el mundo de los átomos y las moléculas que forman parte de la materia, como así 

también de la manera en la que interactúan, cambiándola. La química además de ser 

emocionante es también la ciencia que ha mejorado nuestra calidad de vida. Basta 

simplemente con observar a nuestro alrededor: nuestra ropa, nuestros alimentos, los 

medicamentos a los que recurrimos cuando estamos enfermos son solo algunos de los 

aportes de la química a nuestra vida.  

En este material encontraras conceptos teóricos y ejercicios que esperamos te ayuden 

a comprender los principios básicos de la Química. Atravesaremos conceptos básicos de 

química general que implican desde la composición de la materia a sus reacciones químicas, 

incluyendo la nomenclatura o sea el lenguaje de la química. En la última parte estudiaremos 

contenidos básicos de otra gran química: la química orgánica.  

Para un mejor aprovechamiento, te sugerimos que leas el módulo antes de cada clase 

y que lo complementes con la bibliografía que se encuentra citada al final del módulo.  

Finalmente recordá que estamos para acompañarte en este trayecto y esperamos que 

sea una experiencia provechosa para ambos: ustedes y nosotros.  

¡Muchos éxitos! 

 

Dra. Evangelina González 

Coordinador Módulo de Química 
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QUÍMICA 
 

Todo lo que nos rodea resulta 

ser objeto del estudio de la 

química y no existe ninguna 

ciencia que sea tan amplia y 

extensa. Además está 

íntimamente involucrada en otras ciencias, como la medicina, biología, geología y astronomía, 

pues estudia la estructura y constitución desde los genes hasta los astros. El objeto de la 

Química es tan amplio, que no es posible que nadie pueda conocer todo lo que se ha 

descubierto, de ahí que se deba subdividir esta disciplina en varias áreas del conocimiento. 

La química se divide en dos grupos bien definidos, la química orgánica y la química 

inorgánica. La química orgánica es la encargada de estudiar las reacciones químicas y la 

combinación de los átomos de carbono, hidrocarburos y los derivados de ambos, alcanzando 

a todos los elementos naturales y los tejidos orgánicos (de seres vivos). Intenta brindar 

soluciones para mejorar la calidad de vida del ser humano, en campos como la higiene, la 

salud y la utilización de nuevos materiales que no sean nocivos para la ecología del entorno. 

Por su parte, la química inorgánica estudia a los minerales y los productos artificiales 

conseguidos a partir de reacciones químicas. 

Existen otras clasificaciones que definen más detalladamente el espacio de estudio: 

la bioquímica (que se especializa en la investigación de las sustancias presentes en entidades 

biológicas), la Química física (destinada al estudio de cuestiones energéticas de los sistemas 

químicos), la química analítica (metodología y técnicas con finalidad de cuantificar la 

materia) y la neuroquímica (estudio de las sustancia y sus interacciones en el sistema 

nervioso), entre otras. 

La química es ciencia que la encontramos en todos los espacios de la vida, nos es difícil 

imaginar nuestra realidad sin anestesia en las cirugías o en las extracciones dentarias, sin los 

medios de transporte artificiales, sin colores en nuestras ropas y las construcciones sin hierro, 

aluminio o cemento. 

Los cambios que estudia la química involucran entidades fundamentales que se encuentran 

en el átomo que se denominan electrones (e-), y dentro de estos los más externos son los 

que participan en las reacciones químicas. A continuación se muestran algunas de las tantas 

contribuciones de la química a la vida cotidiana: a la izquierda se muestra la secuenciación 

del ácidodesoxirribonuleico (ADN) con el que se pueden identificar genes responsables de 

muchas enfermedades, en el centro, una celda fotovoltaica donde la energía solar se 

transforma en energía eléctrica, a la derecha un pez modificado genéticamente. 

La Química, del egipcio Chemi o Kimi, es la ciencia que se 

dedica al estudio de la estructura, las propiedades, la 

composición y la transformación de la materia. 
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MATERIA  

La materia es todo aquello que tiene masa y ocupa un lugar en el espacio. La masa es la 

medida de la cantidad de materia contenida en una muestra de cualquier material. Mientras 

más masa tenga un objeto, más fuerza se requerirá para ponerlo en movimiento. Debido a 

que todos los cuerpos en el universo cumplen con la definición de materia, todos están 

formados por materia.  

 

Sistema Material  

Un sistema material es una porción del espacio que se aísla, real o imaginariamente, y que 

será sometida a examen u observación. Así un sistema puede ser un quirófano (delimitado 

por las cuatro paredes), un tubo de ensayo, un frente de aire (frio o caliente) que se desplaza 

en la atmósfera, una ciudad, una célula, una pecera o un lago.  

Los sistemas materiales pueden ser 

homogéneos, heterogéneos e 

inhomogéneos. Cuando un sistema 

material posee las mismas propiedades 

intensivas en cualquier punto de su 

masa se dice que es un sistema material 

homogéneo.  

En otros casos nos encontramos con sistemas materiales que no poseen esta característica 

y presentan cambios en sus propiedades intensivas, se trata de sistemas denominados 

heterogéneos conformados por dos o más fases que poseen superficies que las delimitan. 

Dentro de cada fase se cumple que las propiedades intensivas son iguales en cualquier punto 

de su masa o sea que una fase se puede definir como un sistema material homogéneo. Al 

atravesar la superficie que delimita dos fases las propiedades intensivas del sistema cambian 

bruscamente. 

Los sistemas materiales inhomogéneos son sistemas materiales muy particulares ya que sus 

propiedades intensivas varían como en los sistemas heterogéneos pero no bruscamente sino 

gradualmente y no existe superficie que delimite diferentes fases. Por ejemplo la atmósfera 

terrestre posee diferente composición según la altura con respecto a la superficie de la tierra; 

Propiedad extensiva: propiedad que 

depende de la cantidad de materia que se 

considere. Ejemplo: la masa, el volumen. 

Propiedad intensiva no depende de cuánta 

materia se considere. Ejemplo: densidad, 

punto de ebullición. 
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este cambio en la composición también llevará a que se modifiquen las propiedades intensivas 

más allá de que se presente como un sistema de una sola fase, o sea homogéneo. 

Disoluciones 

Las mezclas homogéneas de dos o más componentes forman una solución o disolución. El 

estado de una solución puede ser: sólida, liquida o gaseosa.  

Una fase homogénea de composición uniforme e invariable constituye una sustancia pura. 

Si tuviera una composición variable estaríamos en presencia de una mezcla homogénea que 

a su vez se denomina disolución.  

Resumiendo, una mezcla es un sistema material conformado por más de una sustancia pura. 

Puede ser heterogénea u homogénea (disolución). Los componentes de una mezcla se 

pueden separar por procedimientos físicos. 

A modo de resumen se presenta el siguiente cuadro  
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EL ÁTOMO 

Modelos átómicos 

1) Modelo de Thompson 

Thompson supuso el átomo como una esfera homogénea e indivisible cargada positivamente 

en la que se encuentran incrustados los electrones. 

 

 
 

2) Modelo de Rutherford 

Esto le condujo a proponer en 1911 un nuevo modelo atómico en el que se afirmaba que los 

átomos estaban constituidos por 2 zonas bien diferenciadas: 

Una de carga positiva con el 99,9% de la masa muy concentrada y por tanto de gran densidad 

a la que llamó núcleo. Otra rodeando al núcleo a la que llamó "corteza", constituida por todos 

sus electrones, girando a gran velocidad alrededor de un núcleo muy pequeño. 

La figura representa (no a escala) la propuesta de Rutherford. 

 

Para Rutherford las órbitas donde se movían los electrones no estaban bien delimitadas, 

formaban una estructura compleja fuera del núcleo con un tamaño y forma no bien definida. 

Pero si es de resaltar las conclusiones contundentes en cuanto al interior de un átomo, el cual 

era prácticamente vacío. 

Este modelo presenta una dificultad desde el punto de vista de la Física Clásica. Una partícula 

cargada y acelerada, como sería el caso de los electrones orbitando alrededor del núcleo, 

produciría radiación electromagnética, perdiendo energía y finalmente caería sobre el núcleo. 
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Por tanto, se trata de un modelo físicamente inestable, desde el punto de vista de la física 

clásica. 

 

3) Modelo de Bohr 

Las ideas previas de Max Plank sobre la teoría de la discontinuidad de la energía (Teoría de 

los cuantos) sirvió a Bohr para elaborar su teoría. 

- Propuso un átomo con ciertos niveles de energía bien definidos, donde los electrones 

solo pueden girar en ciertas órbitas de radios determinados.  

- Estas órbitas son estacionarias, en ellas el electrón no emite energía: la energía 

cinética del electrón equilibra exactamente la atracción electrostática entre las cargas 

opuestas de núcleo y electrón. 

- El electrón solo puede tomar así los valores de energía correspondientes a esas 

órbitas. Los saltos de los electrones desde niveles de mayor energía a otros de menor energía 

o viceversa suponen, respectivamente, una emisión o una absorción de energía 

electromagnética, E=  (fotones de luz). 

Este modelo explicaba el comportamiento del átomo de hidrógeno, sin embargo evidenciaba 

defectos al no poder explicar los espectros de átomos más complejos. La idea de que los 

electrones se mueven alrededor del núcleo en órbitas definidas tuvo que ser desechada. Las 

nuevas propuestas sobre el átomo están basadas en la mecánica cuántica, que sin lugar a 

duda el propio Bohr contribuyó a desarrollar 

 

4) Modelo cuántico de Schrödinger (y Dirac) 

Este modelo permite describir la 

distribución de los electrones en el 

átomo. En particular, se refiere a los 

números que caracterizan los estados 

propios estacionarios de un electrón de un átomo (hidrogenoide). Estos números se 

corresponden a las soluciones de la ecuación de Schrödinger, de donde se obtienen 

los orbitales atómicos: Principal (n), Secundario o Azimutal (l) y el Magnético o Azimutal (m); 

La zona (espacio) que puede ocupar un 

electrón dentro de un átomo se denomina 

orbital atómico. 
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con la corrección de los efectos relativistas de la ecuación de Dirac aparece el cuarto número 

cuántico: de Spin (s). Estos números cuánticos se describen a continuación: 

 
Número cuántico principal (n): 

Este número cuántico está relacionado tanto con la energía como con la distancia media entre 

el núcleo y el electrón (el volumen del orbital), medida en niveles energéticos. Los valores de 

este número, que corresponde al número del nivel energético, varían teóricamente entre 1 e 

infinito, pero solo se conocen átomos que tengan hasta 8 niveles energéticos. 

N = 1, 2, 3é 

 

Número cuántico secundario o azimutal (l): 

Indica la forma de los orbitales y el subnivel de energía en el que se encuentra el electrón. 

l= 0, 1, 2, 3, 4, 5, ..., n-1 

Si: 

l = 0: orbital "s" (forma circular)  

l = 1: orbital "p" (forma semicircular achatada)  

l = 2: orbital "d" (forma lobular, con anillo nodal)  

l = 3: orbital "f" (lobulares con nodos radiales)  

 

Como l depende n se determina a modo de ejemplo para: 

- n=1, l tomará solo el valor de l ҐлΣ ŎƻǊǊŜǎǇƻƴŘƛŜƴǘŜ ŀƭ ƻǊōƛǘŀƭ άsέ 

 

 

-  

 

 

 

-  

 

 

 
Número cuántico magnético (m): 

Indica la orientación espacial del subnivel de energía, m puede tomar 

los valores dependientes de l: 

 

m = -l,..., 0,..., l 

 

Los orbitales s (l=0) son esféricos y el volumen depende del valor de n. 
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l = 0, corresponde al orbital ñsò 

 

 

Los orbitales p (l=1) son 3, tienen forma de dos lóbulos unidos por los extremos y orientados 

en la dirección de los 3 ejes (x, y, z) del espacio. 

 

Número cuántico de espín (s): 
 
Indica el sentido de giro del campo magnético que produce 

el electrón al girar sobre su eje. Toma valores ½ y -½. 

 

 

ENERGÍA 

La energía se define como la capacidad de realizar trabajo o transferir calor.  

Las transformaciones que suceden en los sistemas materiales pueden describirse mediante 

los cambios que se producen en la energía de dichos sistemas. 

En todas las transformaciones de energía se cumple el principio de conservación de la 

energía: La energía puede transformarse de unas formas en otras o transfiere de unos 

cuerpos a otros pero, en conjunto, permanece constante. 

 

La energía y sus formas: 

¶ Energía mecánica: Es la que poseen los cuerpos por el hecho de moverse a una 

determinada velocidad (cinética) o de encontrarse desplazados de su posición (potencial). 

¶ Energía térmica: Esta energía se debe al movimiento de los átomos o moléculas que 

componen un cuerpo. La temperatura es la medida de esta energía. 

¶ Energía eléctrica: Es la que produce por ejemplo una pila o una batería de un coche. 

¶ Energía electromagnética: Es la que transportan las llamadas ondas electromagnéticas, 

como la luz, las ondas de radio, y TV, las microondas, etc. 
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¶ Energía interna: Bajo esta denominación se engloban todas las formas de energía 

existentes en el interior de un cuerpo. 

¶ Energía química: Es la energía que se desprende o absorbe de las reacciones químicas, 

como, por ejemplo, en una reacción de combustión. 

¶ Energía nuclear: Es la que se genera en los procesos de fisión nuclear (ruptura del núcleo 

atómico) o de fusión nuclear (unión de dos o más núcleos atómicos). 
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ACTIVIDADES 

1. Indicar cuáles de los siguientes sistemas son heterogéneos y cuales homogéneos, 

mencionando cuantas fases hay en cada uno, cuantos componentes hay y cuáles son estos: 

 a) Aire filtrado 

 b) Aire con partículas de carbón suspendidas. 

 c) Oxígeno líquido 

 d) Oxígeno líquido y aire gaseoso en contacto. 

 

2. Dar el número de fases, e indicar cuales son, en cada uno de los sistemas siguientes: 

 a) Azufre, agua líquida, vapor de agua y hielo 

 b) Vapor de agua tres trozos de hielo y dos trozos de hierro 

 c) Aceite y agua liquida 

 d) Azúcar parcialmente disuelta en agua 

 e) Nitrógeno, oxígeno y virutas de hierro 

 f) Sal disuelta en agua 

 

3. Cuáles de los siguientes sistemas son soluciones y cuales sustancias puras: 

 a) Agua y alcohol 

 b) Oxido de magnesio 

 c) Vino filtrado 

 d) Mercurio 

 e) Agua corriente filtrada 

 f) Aire 

 g) Hielo 

 h) Agua de mar 

 

4. Indicar cuáles son sustancias compuestas y cuales sustancias simples o elementales. 

 a) Hidróxido de calcio. 

 b) Cloruro de potasio. 

 c) Ácido sulfúrico. 

 d) Sulfato de sodio 

 e) Cloro 

 f) Manganeso 

 g) Óxido de cinc 

 h) Cobre 

 i) Nitrógeno 

 j) Amoniaco 

 

5. Para un sistema formado por oxígeno y helio gaseoso, indicar cuáles de las siguientes 

afirmaciones son correctas justificando la respuesta: 

 a) Hay dos fases 

 b) Es heterogéneo 
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6. ¿Cuáles de las siguientes proposiciones corresponde a una mezcla de agua líquida y dos 

trozos de hierro? Justificar la respuesta. 

 a) Es homogéneo 

 b) Hay una fase discontinua 

 c) Hay dos compuestos 

 d) hay tres fases 

 e) Las fases son separables por filtración 

 

7. Marcar cuáles de las siguientes características corresponde a una sustancia pura 

explicando la elección: 

 a) Es homogénea 

 b) Tiene la misma densidad en todos sus puntos. 

 

8. Por mezclado de las siguientes sustancias, en qué casos se obtienen sistemas 

homogéneos. 

 a) Nitrógeno e hidrogeno gaseoso 

 b) Agua y aceite 

 c) Sal común y agua 

 d) Carbón y kerosene 

 e) Agua y alcohol  

 

9. Para un sistema formado por oxígeno y helio gaseoso, indicar cuáles de las siguientes 

afirmaciones son correctas justificando la respuesta: 

 a) Hay dos fases 

 b) Es heterogéneo 

 c) hay dos sustancias simples 

 

10. ¿Cuáles de las siguientes proposiciones corresponde a una mezcla de agua líquida y dos 

trozos de hierro? Justificar la respuesta. 

 a) Es homogéneo 

 b) Hay una fase discontinua 

c) Hay dos compuestos 

 d) hay tres fases 

 e) Las fases son separables por filtración 

 

11. Marcar cuáles de las siguientes características corresponde a una sustancia pura 

explicando la elección: 

 a) Es homogénea 

 b) Tiene la misma densidad en todos sus puntos. 

 c) Es siempre sólida 

 d) Está formada por dos o más elementos 
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12. Indicar y justificar cuales de las siguientes afirmaciones se refieren a una solución: 

 a) la masa es constante 

 b) El peso específico es igual en todos sus puntos 

 c) Los componentes se pueden separar por fraccionamiento 

 d) Es siempre líquido 

 e) Está constituida por dos o más sustancias 

 f) Siempre está formada por sustancias elementales 

 g) Tiene una sola fase 

 

13. Proponer ejemplos de sistemas materiales compuestos por: 

 a) 3 fases y 4 componentes 

 b) 1 fase y 2 componentes 

 c) 2 fases y 1 componente 

 d) 1 fase y 4 componentes 

 

14. Definir: 

 a) Fase 

 b) Interfase 

 

15. Indicar y justificar cuáles de los siguientes sistemas son sustancias simples y cuáles 

compuestas:  

a) oxígeno (O2)  

b) agua (H2O)  

c) azufre (S)  

d) óxido de zinc (ZnO) 
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ESTRUCTURA ATÓMICA 

Configuración electrónica 

Al referirnos a la configuración electrónica (o periódica) estamos hablando de la descripción 

de la ubicación de los electrones en los distintos niveles (con subniveles y orbitales) de un 

determinado átomo.  

Configurar significa "ordenar" o "acomodar", y electrónico deriva de "electrón"; así, 

configuración electrónica es la manera ordenada de repartir los electrones en los niveles y 

subniveles de energía. 

Para comprender (visualizar o graficar) el mapa de configuración electrónica (o periódica) es 

necesario revisar los siguientes conceptos. 

 

DIAGRAMA DE PAULING 

Distribución de los electrones en los distintos niveles (periodos) y en los subniveles 

Para determinar la configuración 

electrónica de un elemento sólo hay que 

saber cuántos electrones debemos 

acomodar y distribuir en los subniveles 

empezando con los de menor energía e 

ir llenando hasta que todos los 

electrones estén ubicados donde les 

corresponde, el dato del número de electrones de un átomo lo obtenemos del número atómico 

(Z). Recordemos que partiendo desde el subnivel s, hacia p, d o f se aumenta el nivel de 

energía. 

Insistiendo en el concepto inicial, repetimos que la configuración electrónica de un átomo es 

la distribución de sus electrones en los distintos niveles, subniveles y orbitales. Los electrones 

se van situando en los diferentes niveles y subniveles por orden de energía creciente 

(partiendo desde el más cercano al núcleo) hasta completarlos. 

Recordemos que alrededor del núcleo puede haber un máximo de siete capas atómicas o 

niveles de energía donde giran los electrones, y cada capa tiene un número limitado de ellos. 

La forma en que se completan los niveles y subniveles está dada por la secuencia que se 

grafica en el esquema conocido como regla de las diagonales (diagrama de Pauling). 

Es importante saber cuántos electrones existen en el nivel más externo de un átomo pues son 

los que intervienen en los enlaces con otros átomos para formar compuestos.  

 

El número atómico (Z) es la cantidad de 

protones y por lo tanto de electrones que hay 

en el núcleo de un átomo. Todos los átomos de 

un mismo elemento tienen el mismo número 

atómico, y por lo tanto, también la misma 

cantidad de electrones 
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Regla de las diagonales (utilización del diagrama de Pauling) 

Sirve para determinar el mapa de 

configuración electrónica (o periódica) de un 

elemento. 

En otras palabras, la secuencia de ocupación 

de los niveles y subniveles la podemos graficar 

usando la regla de la diagonal, para ello 

debemos seguir la flecha del esquema de la 

derecha del diagrama de Pauling, 

comenzando en 1s; siguiendo la flecha 

podremos ir completando los subniveles con 

los electrones en forma correcta (hasta 

alcanzar el número atómico que nos soliciten). 

 

 

Ejemplo: 

Representar la configuración electrónica del elemento fósforo (Z = 15) 

1s2 2s2 2p6 3s2 3p3 

Información que extraemos de esta configuración: 

El último nivel es el 3: n =3 (3º periodo) 

Subnivel ñpò (bloque ñpò en la tabla peri·dica): l = 1 

Se ubica en el 3er lugar del bloque ñpò y contiene 5 electrones en ¼ltimo nivel (ñcapa de 

valenciaò) de los cuales 3 se encuentran desapareados, cuando el §tomo est§ en su estado 

elemental. 

 

TABLA PERIÓDICA 

Introducción 

Los átomos de todos los elementos químicos naturales y sintéticos que existen se encuentran 

organizados en una tabla conocida como Tabla Periódica. En la misma, los elementos siguen 

un orden de números enteros que corresponde al número atómico que cada uno de ellos 

contiene.  

La tabla periódica actual no es la primera que fue realizada sino que se habían intentado 

ordenar los distintos elementos según diferentes criterios pero nunca se consiguió una 

disposición coherente. Fue en el año 1869 que Mendeleiev agrupó los elementos conocidos 

siguiendo un orden creciente de sus pesos atómicos, de forma tal que aquellos elementos con 
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propiedades similares quedasen en una misma columna. Así obtuvo una pequeña tabla 

periódica con siete columnas. Hoy en día podemos ver que la disposición de los elementos 

en aquella tabla fue una genialidad, ya que se contaban con muy pocos datos sobre cada 

elemento. Además Mendeleiev predijo la existencia de elementos que aún no se conocían 

dejando en su pequeña tabla huecos correspondientes a esos elementos. Es por esa razón 

que a Dimitri Mendeleiev se lo conoce como el padre de la tabla periódica de los elementos. 

 

La tabla periódica de los elementos nos brinda información sobre todos los elementos 

existentes hasta el momento. Entre los datos que ofrece se encuentran como más relevantes 

en el cursado de Química General e Inorgánica, como ser: 

 

 

 

 

 

 

 

 

Grupos y períodos 

El sistema periódico consta de filas (líneas horizontales) llamadas períodos (niveles de 

energía) y de columnas (líneas verticales) llamadas grupos. 

Los elementos conocidos hasta el momento se organizan en siete períodos y dieciocho 

grupos. Tenemos ocho grupos largos y diez cortos. También nos encontramos con dos filas 
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que habitualmente se colocan fuera de la tabla periódica, las denominadas 'Tierras Raras' o 

'Metales de transición externa', por propiedades esos elementos deberían estar en el Lantano 

y en el Actinio, cada una de las filas en uno de ellos; por dicho motivo, los elementos que 

tienen propiedades similares al lantano se denominan lantánidos (primera de las dos filas) y 

los otros (segunda fila de las dos) con propiedades parecidas al Actinio, actínidos. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 
 
 

 
 
 
PROPIEDADES GENERALES 

Propiedades de los metales. 

Por regla general los metales tienen las siguientes propiedades: 

¶ Son buenos conductores de la 

electricidad. 

¶ Son buenos conductores del calor. 

¶ Son resistentes y duros. 

¶ Son brillantes cuando se frotan o al 

corte. 

¶ Son maleables, se convierten con 

facilidad en láminas muy finas. 

¶ Son dúctiles, se transforman con 

facilidad en hilos finos. 

¶ Se producen sonidos característicos 

(sonido metálico) cuando son golpeados. 

¶ Tienen altos puntos de fusión y de 

ebullición. 

¶ Poseen elevadas densidades; es decir, 

tienen mucha masa para su tamaño: 

tienen muchos átomos juntos en un 

pequeño volumen. 

¶ Algunos metales tienen propiedades 

magnéticas: son atraídos por los imanes. 

¶ Pueden formar aleaciones cuando se 

mezclan diferentes metales. Las aleaciones 

suman las propiedades de los metales que 
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se combinan. Así, si un metal es ligero y 

frágil, mientras que el otro es pesado y 

resistente, la combinación de ambos 

podrías darnos una aleación ligera y 

resistente. 

¶ Tienen tendencia a formar iones 

positivos. 

¶ Hay algunas excepciones a las 

propiedades generales enunciadas 

anteriormente: 

¶ El mercurio es un metal pero es líquido a 

temperatura ambiente. 

¶ El sodio es metal pero es blando (se 

raya con facilidad) y flota (baja densidad) 

 

Propiedades de los no metales: 
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V Son malos conductores de la electricidad. 

V Son malos conductores del calor. 

V Son poco resistentes y se desgastan con facilidad. 

V No reflejan la luz como los metales, no tienen el denominado brillo metálico. 

V Su superficie no es tan lisa como en los metales. 

V Son frágiles, se rompen con facilidad. 

V Tienen baja densidad. 

V No son atraídos por los imanes. 

V Tienen tendencia a formar iones negativos. 

V Hay algunas excepciones a las propiedades generales enunciadas anteriormente: 

V El diamante es un no metal pero presenta una gran dureza. 

V El grafito es un no metal pero conduce la electricidad. 

 

Semimetales o metaloides. 

Se encuentran entre lo metales y los no metales (B, Si, Ge, As, Sb, Te, Po). Son sólidos a 

temperatura ambiente y forman iones positivos con dificultad. Según las circunstancias tienen 

uno u otro comportamiento. 

 

Hidrógeno. 

Aunque lo consideremos un no metal, no tiene las características propias de ningún grupo, ni 

se le puede asignar una posición en el sistema periódico: puede formar iones positivos o iones 

negativos. 

 

Gases Nobles o Gases Inertes. 

La característica fundamental es que en condiciones normales son inertes, no reaccionan con 

ningún elemento ni forman iones. 
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ENLACE QUÍMICO 

Los enlaces químicos, son las fuerzas que mantienen unidos a los átomos. 

Cuando los átomos se enlazan entre sí, ceden, aceptan o comparten electrones. Los 

electrones de valencia (del último nivel energético) son quienes determinan de qué forma se 

unirá un átomo con otro y las características que tendrá ese enlace. 

Los elementos en general tienden a buscar su estabilidad y lo consiguen cuando adquieren la 

estructura electrónica similar al gas noble más cercano. 

REGLA DEL OCTETO: al producirse las uniones químicas entre átomos, cada uno de ellos 

adquiere la estructura electrónica del gas inerte más cercano en la tabla periódica. Quedando 

el último nivel de energía de cada uno de éstos átomos con ocho electrones (excepto los 

átomos que se encuentran cerca del Helio, que completan su último nivel con sólo dos 

electrones). Por ésta razón se denomina a ésta REGLA DEL OCTETO. Hay excepciones a 

esta regla de un gran número de sustancias, en las que no ahondaremos.  

Enlace iónico 

Es el enlace que se da entre elementos de electronegatividades muy diferentes. Se produce 

una cesión de electrones del elemento menos electronegativo al más electronegativo y se 

forman los respectivos iones positivos (los que pierden electrones) y negativos (los átomos 

que ganan los electrones). 

Este tipo de enlace suele darse entre elementos que están a un extremo y otro de la tabla 

periódica. O sea, el enlace se produce entre elementos muy electronegativos (no metales) y 

elementos poco electronegativos (metales).En ésta unión un elementos cede electrones 

(metales), y el otro recibe electrones (no metales). En el intercambio de electrones se generan 

iones, por lo que la unión se produce por la fuerza de atracción entre las cargas positivas y 

las cargas negativas que se forman; es decir, la fuerza de atracción entre los cationes y los 

aniones. 

Ejemplo: unión entre POTASIO, Z = 19- (metal) y CLORO, Z=17- (no metal) 
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Se puede observar lo antes visto en la configuración electrónica haciendo ahora, con los 

electrones del último nivel energético, el diagrama de puntos (estructura de punto): 

 

 

 

 

 

 

 

En una estructura de Lewis cada electrón de valencia se representa por un punto que se dibuja 

alrededor del símbolo del elemento. 

Enlace covalente 

Es el enlace que se da entre elementos de electronegatividades altas y muy parecidas, en 

estos casos ninguno de los átomos tiene más posibilidades que el otro de perder o ganar los 

electrones. La forma de cumplir la regla de octeto se comparte electrones entre dos átomos. 

Cada par de electrones que se comparten es un enlace. 

Este tipo de enlace se produce entre elementos muy electronegativos (no metales).Los 

electrones que se comparten se encuentran localizados entre los núcleos de los átomos que 

se unen; de ahí proviene la fuerza de atracción entre las cargas positivas de los núcleos y las 

cargas negativas de los electrones que se enlazan. 

Veamos por ejemplo el compuesto que forman del Hidrógeno y Azufre 

El Hidrógeno (Z=1), por su cercanía, tenderá a tener la estructura electrónica del He (Z=2) 

 

 

 

Mientras que el azufre buscará la estructura electrónica del argón 

 
 

El hidrógeno deberá compartir un electrón, mientras que el azufre dos electrones (uno con 

cada hidrógeno) quedando la estructura de Lewis de la siguiente manera: 

 

 

  



QUÍMICA 

Facultad de Ciencias Médicas / UNSE 
 27 

Propiedades 

Son las habituales de los enlaces covalentes: 

¶ Temperaturas de fusión (cambiar de estado sólido a líquido) bajas. A temperatura 

ambiente se encuentran en estado gaseoso, líquido (volátil) o sólido de bajo punto de fusión. 

¶ Las temperaturas de ebullición son igualmente bajas. 

¶ No conducen la electricidad en ningún estado físico. 

¶ Son muy malos conductores del calor. 

¶ La mayoría son poco solubles en agua. Cuando se disuelven en agua no se forman iones 

dado que el enlace covalente no los forma, por tanto, si se disuelven tampoco conducen la 

electricidad. 

¶ En los sólidos covalentes: 

ü No conducen el calor ni la electricidad. 

ü Son insolubles en agua. 

ü Presentan temperaturas de fusión y ebullición muy elevadas. 

ü Son muy duros (resistencia a ser rayado). 
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ACTIVIDADES 

 

1. Un átomo tiene Z= 19. Escriba su configuración electrónica e indique de que 

elemento se trata. 

 

2. Señale el nombre y símbolo de los elementos cuyas configuraciones electrónicas 

son: 

a) 1s2 2s2 2p2 

b) 1s2 2s2 2p6 3s2 

c) 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 

d) 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d1 

 

3. Indica el período y grupo de cada uno de los siguientes elementos e identifícalos 

como representativo o de transición: 

a. flúor 

b. magnesio 

c. calcio 

d. oro 

 

4.  El estroncio es un elemento que da color rojo brillante a los fuegos artificiales. 

a. ¿En qué grupo se encuentra? 

b. ¿Cuál es el nombre de esta familia química? 

c. Para el mismo grupo, ¿qué elemento está en el período 3? 

d. ¿Qué metal alcalino, halógeno y gas noble están en el mismo período que el 

estroncio? 

 

5.  Indica si cada uno de los siguientes elementos es un metal, no metal o metaloide. 

a. Carbono 

b. Arsénico 

c. Aluminio 

d. Oxígeno 

e. Cloro 

 

6. Basándote en las siguientes propiedades enunciadas, identifica para cada inciso si 

elelemento que posee esa propiedad es un metal o un no metal: 

a. buen conductor de electricidad 

b. se presenta como gas a temperatura ambiente 

c. muy dúctil y maleable 

d. alto punto de fusión 

e. mal conductor eléctrico. 
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7.  Para cada par de los siguientes elementos: Ar y K; Ca y Sr; K y Cl, indica cuál presenta: 

a. mayor masa 

b. menor número atómico. 

c. mayor número de electrones. 

 

8.  De los elementos Mg, Ca, Br, Kr, cuál: 

a. es un gas noble 

b. es un no metal. 

c. se encuentra en el grupo 2, período 4. 

d. posee más electrones en su última capa. 

 

9.  Cuatro elementos A, B, C y D tienen números atómicos 6, 9, 13 y 19. 

a. Indica el grupo y el período al que pertenecen. 

b. Indica el número de electrones de valencia que tendrá cada uno. 

c. Clasifícalos como metales o no metales. 

d. ¿Cuántos protones, neutrones y electrones tendrá cada uno? 

e. Escribe la configuración electrónica de cada uno de ellos. 

 

10. Indica si las siguientes afirmaciones sobre la Tabla Periódica son verdaderas o 

falsas.Justifica tus respuestas. 

a. En la tabla periódica se ordena a los elementos estrictamente según sus masas 

atómicas crecientes. 

b. En la tabla periódica los grupos conforman conjuntos de elementos de similar 

configuración electrónica en sus últimos niveles. 

c. En un período, dos elementos consecutivos difieren en un protón. 

d. El elemento más electronegativo de la tabla periódica es el Helio. 

e. En la tabla periódica se ordenan a los elementos estrictamente según sus números 

atómicos crecientes. 

 

11.  Agrupa en pares los siguientes elementos de tal forma que sus propiedades físicas y 

químicas sean semejantes. Fundamenta. 

Mg; F; K; P; Na; Cl; As; Ca; Al; Cu; Ga; Ag; 

12.  Observando los datos que la tabla periódica presenta para cada una de las siguientes 

ternas de elementos, da una justificación a partir de sus configuraciones electrónicas, para 

que integren igual grupo (propiedades semejantes): 

a. Magnesio, bario y calcio 

b. Argón, xenón, neón 

c. Bromo, iodo, flúor 

d. Hierro, cobalto, níquel 

 

13.  Halla al elemento al cual pertenece la siguiente configuración electrónica: 



QUÍMICA 

Facultad de Ciencias Médicas / UNSE 
 30 

1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d5 

14. a) Explique qué es un enlace iónico. 

b) Dé el nombre de cinco metales y cinco no metales que puedan formar compuestos 

iónicos con facilidad. Escriba las fórmulas y los nombres de los compuestos que se formarían 

al combinar estos metales y no metales. 

 

15.  Con los símbolos de puntos de Lewis muestre la transferencia de electrones entre los 

siguientes átomos para formar cationes y aniones: a) Na y F, b) K y S, c) Ba y O, y d) Al y N. 

16.  Clasifique las siguientes sustancias como compuestos iónicos o como compuestos 

covalentes: CH4, KF, CO, SiCl4, BaCl2. 

 

17. ¿Cuáles de los compuestos siguientes son iónicos? ¿Cuáles son covalentes? RbCl, 

PF5, BrF3. 

 

18.  Analice la siguiente representación y luego responda: 

Mg2+[Cl-][Cl-] 

a) ¿A qué tipo de unión corresponde? 

b) ¿Cómo se realiza esta unión? 

 

19. Proponga estructuras de Lewis para las siguientes especies:  

a. BeCl2 

b. SO2 

c.SO2Cl2 

e. NH2OH  

f. HClO3 

g. HNO2 

 

20.  ¿En cuál de los compuestos siguientes el enlace es iónico?  

a. HCl  

b. CH4 

c. H2O  

d. H2O2 

e. NaH 

 

 

 

 

 



QUÍMICA 

Facultad de Ciencias Médicas / UNSE 
 31 

NOMENCLATURA DE COMPUESTOS INORGÁNICOS 

Todos los compuestos químicos se representan por medio de fórmulas químicas y la forma 

de nombrarlos o la asignación de nombres a los distintos compuestos se denomina 

nomenclatura. Las reglas y normas fueron establecidas por la Unión Internacional de 

Química Pura y Aplicada (IUPAC).  

Como se dijo anteriormente, para representar una sustancia química se utiliza una fórmula 

química, que indica los átomos que la forman así como el número o proporción de estos 

átomos en dicha sustancia. Por ejemplo, la fórmula del agua(H2O), indica que está formada 

por hidrógeno y oxígeno, y además que por cada átomo de oxígeno existen dos átomos de 

hidrógeno. 

El objetivo de la formulación y nomenclatura química es que, a partir del nombre de un 

compuesto, se pueda determinar su fórmula y viceversa. Con la fórmula, se pueden obtener 

datos de importancia cuantitativa y estructural en la química y disciplinas relacionadas. 

 

Términos necesarios para la formulación de los compuestos  

ü Electroneutralidad: Si bien los compuestos pueden estar formados por iones (partículas 

con carga), son eléctricamente neutros. Es decir, la carga total que aporten todos los átomos 

en un compuesto, tiene que ser  nula, por lo tanto debe haber tantas cargas positivas como 

negativas. 

ü Valencia: Es la capacidad que tiene un átomo de un elemento para combinarse con los 

átomos de otros elementos y formar compuestos. La valencia es un número entero que indica 

el número de electrones que gana, pierde o comparte un átomo con otros. 

ü Número de Oxidación: El número de oxidación es un número entero positivo o negativo 

que indica la cantidad de electrones ganados o perdidos por un átomo. Por tanto, el número 

de oxidación será positivo, si el átomo pierde electrones o los comparte con un átomo que 

tenga tendencia a captarlos; y será negativo cuando el átomo gane electrones o los comparta 

con otro que tienda a cederlos. 

 

Sistemas de Nomenclatura 

Los sistemas de nomenclatura de compuestos inorgánicos que se verán son: 

 

Nomenclatura Stock 

Según este sistema, cuando el elemento que forma el compuesto tiene más de un número de 

oxidación, éste se indica al final del nombre, expresado en números romanos y entre 

paréntesis. Por ejemplo, Fe (OH)2: Hidróxido de hierro (II), Fe(OH)3: Hidróxido de hierro (III) 

 

Nomenclatura Sistemática 
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En este sistema se utilizan prefijos griegos (mono, di, tri, tetra, penta, hexa, hepta, etc.) para 

indicar la cantidad de átomos que forman parte de la molécula. Por ejemplo, Cl2O3: trióxido de 

dicloro. 

 

Nomenclatura Tradicional 

Esta nomenclatura es uno de los sistemas más antiguos que aún se emplea. Cuando un 

elemento presenta más de un número de oxidación, se utilizan prefijos (hipo, per) y sufijos 

(oso e ico).  

 

Fórmulas Químicas 

Cada elemento tiene un símbolo químico, y cada compuesto tiene su fórmula química. La 

fórmula muestra la relación (estequiométrica) entre los distintos átomos constituyentes.  

Así por ejemplo la fórmula del agua está constituida por dos átomos de hidrógeno y un átomo 

de oxígeno. 

 

Ecuaciones Químicas 

Las reacciones químicas se utilizan para describir las reacciones químicas. La ecuación 

química está ajustada cuando el número de átomos de cada elemento que aparece a cada 

de la flecha es el mismo.

 

 

 

Ejemplo de una reacción química 
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COMPUESTOS INORGÁNICOS 

 

Óxidos 

A esta clase pertenecen aquellos elementos naturales en los que el oxígeno se combina con 

uno o más metales. Los óxidos simples, compuestos de un metal y oxígeno, presentan 

diferentes relaciones X/O (metal/oxígeno), tales como X2O, XO, X2O3.  

 

A. Óxidos Básicos: se obtienen de la reacción entre el oxígeno y un metal 

Ejemplos: 
 

 

B. Óxidos Ácidos: se obtienen de la reacción entre el oxígeno y un no metal.  

Ejemplos: 

 

PERÓXIDOS 

Metal (grupo IA, IIA) + Ion peróxido (O2
2-) = Peróxido 

× Se escribe el símbolo del metal seguido del ion peróxido. 

× Se deben colocar los subíndices siguiendo el principio de electroneutralidad. 

El subíndice característico del ion peróxido nunca se debe simplificar 

Ejemplos:   

H2O2 Peróxido de Hidrógeno  

   BaO2  Peróxido de Bario 

HIDRUROS METÁLICOS 

Se obtienen de la reacción de un metal con el hidrógeno 

Metal  +  hidrógeno = Hidruro Metálico (MHn) 
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El hidrógeno actúa como no metal, con número de oxidación (1-).  

El número de átomos de hidrógeno (n) será igual al número de oxidación del metal, 

cumpliéndose así el principio de neutralidad. 

Se escribe el símbolo del metal seguido del hidrógeno. 

Ejemplo:  

FeH2    Nom. Stock: Hidruro de hierro (II),  

Nom. Tradicional: Hidruro ferroso 

      Nom. Sistemática: dihidruro   

 

HIDRÁCIDOS 

Tienen comportamiento ácido en medio acuoso. 

Son compuestos binarios que resultan de la combinación de algunos no metales con el 

hidrógeno. Entre los no metales que forman hidruros tenemos: Cloro, Flúor, Bromo y Yodo 

todos con número de oxidación 1 (-) y el Azufre con número de oxidación 2 (-).  

Nomenclatura: se los nombra como con la terminaci·n ñhídricoò 

 

Ej: Cl2 + H2 ---------2 HCl  ácido clorhídrico 

 S + H2 --------- H2S  ácido sulfhídrico 

 

HIDRUROS NO METÁLICOS 

¶ Se escribe el hidrógeno seguido del no metal  

¶ Hay no metales como el nitrógeno, fósforo, arsénico, antimonio, carbono, silicio y boro que 

forman compuestos con el hidrógeno y que reciben nombres 

¶ especiales. 

¶ Nitrógeno, fósforo, arsénico, antimonio y el boro actúan con número de oxidación (3-) 

mientras que el carbono y el silicio lo hacen con número de oxidación (4-). 

¶ El número de oxidación del hidrógeno (1+). 

¶ El número de átomos de hidrógeno será igual al número de oxidación del no metal, 

cumpliéndose así el principio de neutralidad. 

¶ Nomenclatura tradicional: tienen nombres triviales que no siguen ninguna regla general 

Ejemplos Nomenclatura sistemática  Nomenclatura tradicional 

NH3  Trihidruro de nitrógeno   Amoniaco 

PH3  Trihidruro de fósforo    Fosfina 

AsH3  Trihidruro de arsénico   Arsina 

BH3  Trihidruro de boro    Borano 

SbH3  Trihidruro de antimonio 
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 Estibina 

CH4  Tetrahidruro de carbono   Metano 

SiH4  Tetrahidruro de silicio    Silano 

 

HIDRÓXIDOS 

Las estructuras de las sustancias de este grupo se caracterizan por la presencia de los 

aniones oxidrilos (OH)-en sus estructuras. Es la presencia de los grupos (OH)- la que explica 

que los enlaces de este grupo sean, generalmente, más débiles que los de los óxidos. 

Se forman a partir de la reacción entre óxidos básicos con el agua. 

 

 

Ejemplos: 

 

ÁCIDOS (Oxácidos) 

Son el resultado de la reacción entre los óxidos ácidos con el agua. 

Observación: en estos compuestos solo trabajaremos con la nomenclatura tradicional! 

Los ácidos son compuestos que están formados en su estructura por hidrógeno y no metal o 

por hidrógeno no metal y oxígeno. 

Ejemplos de formación de oxácidos:

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Ácidos especiales 

a) Los elementos Fósforo, Arsénico y Antimonio, entre otros, tienen la capacidad que en 

sus óxidos pueden sumar mas de una molécula de agua. Así es que aparecerán como prefijos 

ñmetaò, ñortoò y ñpiroò, dependiendo de la cantidad de agua que sumen. 

Ejemplo: Cuando el fósforo (P) actúa con 5+ 
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el término ñortoò puede o no estar escrito, pero se debe asumir que el nombre fosforoso o 

fosfórico corresponde al ortofosforoso o ortofosfórico. 

 

b) El Cromo presenta nº de oxidación 2+, 3+,6+, pero solo con el último actúa como no metal. 

Los ácidos que forma son los siguientes: 

   H2CrO4 Ácido crómico 

H2Cr2O7 Ácido dicrómico 

 

El Manganeso presenta nº de oxidación 2+, 3+, 4+, 6+ y 7+, pero solo con los tres últimos 

actúa como no metal. Los ácidos que forma son los siguientes: 

   H2MnO3 Ácido manganoso 

H2MnO4 Ácido mangánico 

HMnO4 Ácido permangánico 

 

2) SALES 

Sales binarias (neutras) 

Resultan de sustituir todos los hidrógenos, presentes en un hidrácido, por metales. O bien de 

un hidrácido que reacciona con un hidróxido. Para nombrar la sal cambiamos la terminación 

hídrico por uro en el anión. 

 

Metal  + No Metal  = Sal Binaria (MxXn) 

 

Los no metales (X) presentes son aquellos que forman hidrácidos (elementos de los grupos 

VIA y VIIA). 

Los no metales siempre actúan con el menor número de oxidación negativo. 

Los metales siempre actúan con número de oxidación positivo. 

Ejemplos:  

 

2HCl + Fe(OH)2 ­ FeCl2  + 2H2O 

Ácido clorhídrico Hidróxido ferroso Cloruro ferroso 

 

3HCl + Fe(OH)3 ­ FeCl3  + 3H2O 
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      Cloruro férrico     

 

Sales oxigenadas 

Las sales oxigenadas neutras son compuestos ternarios que provienen de la reacción de un 

oxácido con un hidróxido. Usando la nomenclatura tradicional se cambia la terminación oso 

por ito e ico por ato. 

Ejemplo  

  

HNO3  + Na(OH) ­  NaNO3  + H2O 

 Ácido nítrico     Hidróxido de sodio  Nitrato de sodio 

 

  2 Al(OH)3 + 3 H2CO3 ­ Al2(CO3)3 +  6 H2O 

 Hidróxido de aluminio Acido carbónico  Carbonato de aluminio 

 

Sales oxigenadas ácidas  

Es condición necesaria que ácido contenga mas de hidrógeno para poder formar una sal 

ácida. Resultan de reemplazar uno ó 

más hidrógenos de los ácidos oxigenados, por metales. 

Se escribe el símbolo del metal seguido del hidrógeno más el no metal y el oxígeno 

× El subíndice del metal coincide con el nº de oxidación del anión ácido (el nº de cargas 

negativas) y viceversa. 

× Se usan prefijos para indicar la cantidad de hidrógenos no reemplazados. 

 

Ejemplos:   

 

Fe(OH)2 + 2H2SO3 ­ Fe(HSO3)2 +   2H2O 

Sulfito Ácido Ferroso  

Fe(OH)3 + 3H3PO4  ­ Fe(H2PO4)3 +  3H2O 

Fosfato Diácido Férrico 
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ACTIVIDADES 

 

1. Dar el nombre tradicional y el nombre de la IUPAC (o sistema de Stock) para: 

a) MgO  b) MnO2  c) Al2O3 

d) Sb2O3  e) Au2O   

  

2. Escribir la fórmula de: 

a) óxido de mercurio(I)   b) óxido de oro(III)    

c) óxido cúprico    d) óxido de plomo(IV) 

e) dióxido de carbono   f) óxido platínico 

g) trióxido de azufre    h) trióxido de difósforo 

 

3. Escribir el nombre tradicional y moderno de las siguientes bases: 

a) Cu(OH)2 b) Fe(OH)2 c) Fe(OH)3 d) Hg(OH)2 e) Ba(OH)2  

f) Au(OH)3 g) Pb(OH)4  h) Cr(OH)2 i) Sn(OH)4 j) Sn(OH)2 

 

4. Dar el nombre y la fórmula del producto de la reacción de los siguientes óxidos de 

metales con el agua:  

a) K2O + ééééééé  Ÿ éééééééé.  

b) Na2O + ééééééé.  Ÿ éééééééé.  

 

5. Dar el nombre y la fórmula del producto de la reacción de los siguientes óxidos de 

metales con el agua:  

a) BaO  b) CaO c) Al2O3 d) Na2O  e) FeO  f) CrO 

 

6.  Escribir las fórmulas de los siguientes ácidos:  

a) ácido bórico  b) ácido sulfúrico  c) ácido nitroso  d) ácido fosforoso  

e) ácido clórico  f) ácido hipocloroso  g) ácido clorhídrico  h) ácido sulfhídrico  

 

7.  Escribe la fórmula a los siguientes compuestos 

a. Ácido clorhídrico  b. Ioduro de hidrógeno  c. óxido de estroncio 

d. hidruro de aluminio  e. sulfuro de hidrógeno  f. oxido de potasio 

g. óxido hipoiodoso  h. ácido bromhídrico   i. oxido de bario 

j. hidruro de cesio  k. óxido áurico   l. óxido hiposelenioso 

ll. óxido sulfuroso  m. oxido de calcio   n. hidruro de plata 

ñ. óxido nitroso  o. oxido de cadmio   p. óxido periódico 

q. óxido sulfúrico  r. telenuro de hidrógeno  s. oxido de oro (I) 

t. oxido de cobalto (III)  
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8.  Escriba el nombre de los siguientes compuestos: 

a. HF     b. HgO     c. BaH2 

d. CO2     e. Rb2O    f. I2O 

g. SO2     h. Br2O7    i. As2O5 

j. Na2O     k. ZnO     l. PtO2 

ll. SiO2     m. CsH    n. HI 

ñ. CdH2    o. HCl     p. I2O 

q. CuO     r. Au2O3    s. LiH 

t. SO2     u. H2Se    v. Cl2O3 

 

9.  Dar el nombre moderno de las siguientes sales:  

a) NaClO3  b) Fe (ClO4)2  c) NH4BrO3  d) Mg(IO3)2 

e) Hg(BrO3)2  f) ZnSO4  g) Ba(NO3)2  h) MnI2 

 

10.  Escribir la fórmula de cada sal  

a) sulfato de amonio   b) nitrato de cromo (III)  

c) clorato de lítio  d) sulfito de cobalto(II)  

 

11. Escribe la fórmula de:  

a) cloruro de plata   b) óxido de plomo (IV)  c) nitruro de litio  

d) fosfato de bario   e) nitrato de hierro (III)  f) óxido de cobalto (III)  

g) óxido plúmbico   h) óxido cuproso   i) dióxido de azufre  

j) óxido de arsénico (V)  k) óxido de zinc   l) monóxido de carbono  

m) óxido periódico   n) trióxido de molibdeno  o) óxido de nitrógeno (V) 

 

12. Representa cada una de las siguientes afirmaciones mediante una ecuación química 

balanceada: 

a) El monóxido de carbono reacciona con el oxígeno gaseoso para formar dióxido de 

carbono gaseoso. 

b) El dióxido de carbono reacciona con agua para dar ácido carbónico. 

c) El ácido carbónico reacciona con el carbonato de calcio en disolución acuosa y 

forma carbonato ácido de calcio. 

d) El carbonato de calcio sólido se obtiene cuando reaccionan, en disolución acuosa,  

carbonato ácido de calcio e hidróxido de calcio. 

e) Cuando el carbonato ácido de calcio acuoso reacciona con una disolución acuosa 

de hidróxido de sodio se obtiene carbonato de calcio sólido y carbonato de sodio, 

soluble en agua. 
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13.  Balancee las siguientes ecuaciones 

a.  H2 +  O2 ­ H2O      

b.  N2 +  H2 ­ NH3 

c.  H2O  + Na ­ Na(OH )  +  H2 

d.  KClO3  ­ KCl  +  O2 

e.  BaO2 +  HCl ­ BaCl2  +  H2O2 

f.  H2SO4 +  NaCl ­ Na2SO4 +  HCl  

g.  FeS2 ­ Fe3S4 + S2     

i.  SO2  +  O2 ­ SO3 

j.   NaCl ­ Na  +  Cl2  

k.  HCl  + MnO2 ­ MnCl2  +  H2O  +  Cl2   

l.  K2CO3  +  C  ­ CO  +  K  

ll.  Ag2SO4 +  NaCl ­ Na2SO4 +  AgCl   

m.  NaNO3 +  KCl ­ NaCl  +  KNO3  

n.  Fe2O3 + CO ­ CO2 + Fe 

o.  FeS2 +  O2 ­ Fe2O3 +  SO2 

p.  Cr2O3 +  Al  ­ Al2O3 +  Cr  

q.  Ag  +  HNO3 ­ NO  + H2O  + AgNO3 
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REACCIONES ÓXIDO-REDUCCIÓN: MÉTODOS DE BALANCEO 

 

Las reacciones en las cuales los átomos experimentan cambios del número de oxidación se 

llaman reacciones de Oxido-Reducción o reacciones Redox. 

La oxidación implica un aumento algebraico del número de oxidación y corresponde a la 

pérdida, real o aparente, de electrones. La reducción implica una disminución algebraica del 

número de oxidación y corresponde a una ganancia real, o aparente, de electrones.  

Los electrones no se crean ni se destruyen en las reacciones químicas, por lo que la oxidación 

y la reducción siempre se producen simultáneamente en las reacciones químicas y en un 

mismo grado. 

Se denominan agentes oxidantes a las especies que ganan, real o aparentemente, 

electrones, o sea se reducen, mientras que los agentes reductores son las especies que 

pierden electrones, o sea, se oxidan. 

A modo de ejemplo, se presentan las siguientes reacciones: 

 

 Agente reductor    agente oxidante                                                     

 

En este caso, el Fe se oxida, mientras que el Cl2 se reduce. 

 

 

 

 Agente reductor           agente oxidante                                                       

En esta reacción, el Br
-
 se oxida y Cl2 se reduce. 

Las ecuaciones de las reacciones redox se pueden escribir como iónicas totales o iónicas 

netas y también como ecuaciones moleculares. Por ejemplo: 

 

AgNO
3(ac) +  Cu(s) ᵰ   Cu(NO

3
)
2(ac)  +  Ag(s) 

 

Esta reacción, en solución acuosa se presenta de la siguiente manera: 

 

2[Ag
+

(ac)  +  NO
3

1-
(ac)]   +   Cu(s) ᵰ [Cu

2+
(ac)  +  2(NO

3

1-)]    +   2 Ag(s) 

 

Los iones nitratos son iones espectadores, pues no sufren oxidación ni reducción. Luego, 

cancelando en ambos miembros, lo que queda es: 
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2Ag
1+

(ac)    +     Cu(s) ᵰ     Cu
2+

(ac)    +   2Ag(s) 

 

Si se considera otra reacción redox:  

2KClO
3(s)  ᵰ 2KCl(s)         +     3O

2(g) 

 

En esta reacción, no existe ningún ion que se cancele, por lo tanto, las ecuaciones iónicas y 

moleculares son iguales. 

 

Número de Oxidación  

Si bien en la serie de nomenclatura se introdujo el tema de número de oxidación, en este 

capítulo se explayará sobre esto, un poco más.  

Por definición, el número de oxidación indica la carga eléctrica que parece tener un átomo 

en un compuesto covalente, cuando los electrones se distribuyen entre los elementos 

enlazados de acuerdo a las siguientes pautas: 

ü Los electrones compartidos se desplazan hacia el elemento más electronegativo. 

ü Si los átomos enlazados son idénticos, los electrones se distribuyen por igual entre 

ellos. 

Cuando se ha obtenido el número de electrones de cada átomo, de acuerdo a estas normas, 

se le resta al número de electrones que ese mismo átomo tenía en estado libre. Esa diferencia 

corresponde al número de oxidación de ese elemento. Si el signo del resultado de la operación 

es positivo, el número de oxidación será positivo y viceversa. En compuestos iónicos, la carga 

del ion simple da el número de oxidación del elemento. 

 

Reglas para determinar el número de oxidación de un elemento en un 

compuesto 

a) El número de oxidación de las sustancias simples es cero. Cuando los elementos 

forman moléculas, los electrones son compartidos por igual por los átomos enlazados, sin 

producirse, en ninguno de ellos, una carga neta. Por ejemplo, H2, O2, F2, N2, Cl2, etc. 

b) El número de oxidación del Oxígeno combinado es 2-; en los peróxidos es 1-; en sus 

compuestos con el Flúor es 2+ ó 1+. La razón es la gran electronegatividad del oxígeno que 

atrae siempre los electrones de los enlaces hacia sí cargándose negativamente y produciendo 

una polaridad positiva en los átomos enlazados, a excepción del flúor, que por ser el elemento 

más electronegativo, atrae hacia sí los electrones del enlace, dejando con polaridad positiva 

al oxígeno. 

c) El número de oxidación del ion hidrógeno es siempre 1+: a excepción de los hidruros 

iónicos, en los que es 1-. Esto se debe a la electronegatividad del hidrógeno, la cual es 
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pequeña, pero mayor a la de los metales, y en sus combinaciones con algunos de ellos 

adquiere polaridad negativa. 

d) El número de oxidación de los metales alcalinos es siempre 1+ y el de los metales 

alcalinos-térreos siempre 2+: el resto de los metales tienen números de oxidación positivos y 

de igual valor a la valencia con que actúan. La razón de esta regla es la baja electronegatividad 

de los metales, los que en sus enlaces, siempre pierden total o parcialmente los electrones 

de valencia. 

e) El número de oxidación de los halógenos es 1- cuando se combinan con el hidrógeno 

ó con los metales, y positivo (excepto en el Flúor) cuando lo hace con el oxígeno. La causa 

es la gran electronegatividad de ellos, superior a la de todos los demás elementos, aunque 

inferior a la del oxígeno, salvo en el caso del flúor que siempre tiene estado de oxidación 1- 

por ser el elemento más electronegativo. 

f) El número de oxidación de un ion es igual a la carga del mismo. 

g) La suma de los números de oxidación de los átomos que forman un compuesto neutro 

es siempre cero, y la de los átomos que forman parte de una especie  cargada es igual a 

dicha carga. 

 

Aplicaciones: las reglas enunciadas precedentemente permiten: 

V Encontrar, en un compuesto determinado, el estado de oxidación de cada elemento y, 

por lo tanto, facilita la identificación del mismo. 

V Determinar en qué momento una reacción química es de óxido-reducción, pues en 

este tipo de reacciones, como ya se estableció, el estado de oxidación de algunos elementos 

se modifica.  

 

Método de Igualación del Ion Electrón 

Este método se aplica solamente a reacciones iónicas. El principal motivo de escribir las 

reacciones químicas en forma iónica, es que corresponde a la realidad de la mayoría de los 

procesos químicos desarrollados en soluciones. Además, tales ecuaciones iónicas pueden 

ser fácilmente transformadas en moleculares y viceversa. 

 

Reglas de aplicación del método del Ion-Electrón 

1. Se identifican en la ecuación, las especies químicas que modifican sus números de 

oxidación. 

2. Se escribe y se balancea la semirreacción correspondiente a la reducción y a la 

oxidación. El ajuste de las ecuaciones se realiza no solo con respecto al número y clase de 

átomos, sino también, eléctricamente, es decir, que la carga eléctrica total, debe ser la misma 

en ambos miembros de la ecuación. Para ello, se agrega, en el lado correspondiente de la 



QUÍMICA 

Facultad de Ciencias Médicas / UNSE 
 44 

ecuación, el número de electrones necesarios. 

3. Se observa si en la reacción están presentes ácidos o bases. Si se encuentran ácidos 

se aplica el método ácido, si hay bases, el método básico. 

4. Si se aplica el método ácido se agregan moléculas de agua del lado de donde faltan 

oxígeno y se balancea con protones del lado opuesto. 

5. Si se aplica el método básico se agregan moléculas de agua del lado de donde sobran 

oxígeno y se balancea con oxhidrilos del lado opuesto. 

6. Se multiplica cada semirreacción por el número de electrones puestos en juego en la 

otra. 

7. Se suman las ecuaciones parciales y se simplifican las sustancias que aparecen en 

ambos miembros de la ecuación. Lo propio se hace con los electrones. 

8. Se puede agregar H
2
O, H

+
 u OH

-
 donde sea necesario, ya que los procesos redox se 

realizan en solución acuosa. 

 

Ejemplo 1: Igualar la siguiente ecuación, empleando el método del ion-electrón (método 

ácido): 

HNO
3
+  P  +  H

2
O  ᵰ NO  +  H

3
PO

4
 

Las semirreacciones se escriben y se balancean de la siguiente manera: 

 

5(NO3
1- 

+   4 H
+
   +  3e-ᵰ NO     +    2H

2
O) 

3(P   +   4H
2
O           ᵰ PO

4
3-  +  8 H

+
  +   5e-) 

15 e- + 5NO
3

1-
 + 20H

+
 + 3P + 12H

2
O       ᵰ  5NO + 10H

2
O + 3PO

4
3- + 24 H

+
 + 15e- 

 

La ecuación iónica igualada es: 

 

5HNO
3
  +  3P  +  2H

2
O ᵰ 5NO  +  3H

3
PO

4
 

 

Ejemplo 2: Igualar la siguiente ecuación, empleando el método del ion-electrón (método 

básico): 

NaClO
3
  +  CrCl

3
  +  NaOH  ᵰ NaCl  +  Na

2
CrO

4
  +  H

2
O 

 

Las semirreacciones se escriben y se balancean de la siguiente manera: 

 

3(ClO
3

1- 
+   3H

2
O +  6e- ᵰ  Cl1-   +   6OH

-
) 
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2  6(Cr3+   +   8OH
-
 ᵰ CrO

4
2-  +  4H

2
O +   3e-) 

6e- + ClO
3

1- 
+ 3H

2
O + 2Cr3+ + 16OH

-
 ᵰ Cl1- + 6OH

-
 + 2CrO

4
2- + 8H

2
O + 6e- 

 

La ecuación igualada es: 

 

NaClO
3
  +  2CrCl

3
  +  10NaOH ᵰ      7NaCl  +  2Na

2
CrO

4
  +  5H

2
O 

 

Método de Igualación del Cambio del Número de Oxidación  

Este procedimiento es recomendable aplicar a procesos químicos de naturaleza molecular, 

pero puede emplearse también en reacciones iónicas.  

 

Reglas de Aplicación del Método del Cambio del Número de Oxidación 

1. Se establece que sustancia actúa como Oxidante y cual como reductor.  

2. Se establecen los números de oxidación de las sustancias que tienen antes y después 

del proceso de óxido-reducción. 

3. Se establece, por diferencia, el valor numérico de cambio del número de oxidación por 

el oxidante y reductor. 

4. El número correspondiente al oxidante se aplica como coeficiente estequiométrico del 

reductor y viceversa. De este modo se igualan las variaciones del estado de oxidación sufridas 

por el oxidante y reductor. Si el caso lo impone, puede aplicarse múltiplos de esos coeficientes. 

5. Se determina por inspección, los coeficientes de las sustancias que no alteran su 

estado de oxidación, de modo que el número de átomos de cada elemento sea igual en ambos 

miembros de la ecuación. 
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ACTIVIDADES 

 

1) Determinar el número de oxidación del nitrógeno en cada uno de los siguientes 

compuestos:  

I. N2O  

II. NO2 

III. NH3 

IV. NH2OH  

V. NO  

VI. N2O3 

VII. KNO3 

VIII. N2O4 

IX. NH4Cl 

 

2) Determinar el número de oxidación de todos los átomos de carbono de cada uno de 

los siguientes compuestos:  

a) H3C ï CH3 (etano)  

b) H3C ï CH2OH (etanol)  

c) H3C ï CHO (etanal)  

d) H3C ï COOH (ácido acético)  

e) H3C ï CO ï CH3 (acetona)  

 

3) Usando la Tabla Periódica, cuál de los siguientes compuestos puede comportarse 

como oxidante y cual como redactor:  

I. H2S 

II. Zn  

III. CrO3 

IV. H2CrO4 

V. HClO  

VI. NH3 

VII. HMnO4 

 

4) A continuación se muestra la Coenzima NAD (nicotínamida adenína dinucleótido). 

Establezca la molécula oxidada y la reducida, marcando el o los elementos que cambian el 

estado de oxidación 
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5) Igualar la siguiente ecuación, empleando el método del ion-electrón 

I. permanganato de potasio  +  sulfuro de hidrógeno  +  ácido sulfúrico  -------------  

sulfato manganoso  +  azufre  +  agua  +  sulfato de potasio 

II. dicromato de potasio  +  amoníaco  +  agua -----------  hidróxido de cromo(III)  +  

nitrato de potasio  +  hidróxido de potasio 

III. cromato de potasio  +  amoníaco  +  agua  -------------  hidróxido de cromo(III)  +  

nitrato de potasio  +  hidróxido de potasio 

IV. permanganato de potasio   +    sulfato ferroso   +   ácido sulfúrico   -------------    sulfato 

manganoso    +    sulfato férrico    +    agua    +    sulfato de potasio 

V. permanganato de potasio  +  sulfato cuproso  +  ácido sulfúrico   -----------   sulfato 

manganoso  +  sulfato cúprico  +  agua  +  sulfato de potasio 

VI. manganato de sodio  +  hierro  +  ácido sulfúrico  --------   sulfato manganoso  +  

sulfato férrico   +  agua  +  sulfato de sodio  

VII. dicromato de potasio  +  ácido clorhídrico   -----------    cloruro crómico  +  cloro 

molecular  +  agua   +  cloruro de potasio 

VIII. bromato de potasio  +  bromuro de potasio  +  ácido sulfúrico  -----------   bromo 

molecular  +  sulfato de potasio   +  agua 

IX. iodato de potasio  +   sulfito de potasio  ---------    ioduro de potasio   + sulfato de 

potasio 

X. nitrato de sodio  +  cromo  +  ácido clorhídrico   ----------   monóxido de nitrógeno  +   

cloruro crómico   +  agua  +  cloruro de sodio 

XI. agua  +  aluminio   +  hidróxido de sodio  ---------   hidrógeno   +   aluminato de sodio 

XII. cromato de potasio  +  amoníaco  +  agua  ----------   hidróxido crómico  +  nitrato de 

potasio  +  hidróxido de potasio 

XIII. hipoclorito de sodio  +  arsénico  +  agua  ------------   cloruro de sodio  +  ácido 

arsénico 
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XIV. clorato de sodio  +  cloruro crómico  +   hidróxido de sodio  ----------   cloruro de sodio  

+   cromato de sodio  +  agua 

XV. iodato de potasio  +  hidróxido crómico  +  hidróxido de potasio  -----------  ioduro de 

potasio  +  cromato de potasio  +  agua 

XVI. sulfito de sodio  +  sulfuro de sodio  +  agua  ------------  azufre  +   hidróxido de sodio  
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ESTEQUIOMETRÍA 

 

Estequiometria de la molécula 

 
La Estequiometria es una herramienta indispensable en química ya que su aplicación implica 

expresiones matemáticas que permiten establecer relaciones entre los moles, masas o 

volúmenes de las especies que participan en una reacción química. 

La estequiometría se fundamenta en el uso y entendimiento de los pesos at·micos y en la ñley 

de conservaci·n de la masaò la cual establece que: en una reacci·n qu²mica, la masa total de 

todas las sustancias que reaccionan es igual a la masa total de todas las sustancias que se 

forman o producen. Esta ley fue establecida en 1789, por el científico francés Antoine 

Lavoisier.  

Se sabe que los átomos son muy pequeños, por lo que es imposible tratar de pesar uno o 

unos cuantos en una balanza. Por ello, los científicos establecieron una unidad de medida de 

las masas atómicas, conocida como unidad de masa atómica, uma, la cual resultó de realizar 

estudios en el átomo de carbono 12,00 y corresponde a la doceava parte del átomo de este 

elemento. Así, se sabe que el átomo de hidrógeno tiene una masa atómica de 1,01 uma, el 

de nitrógeno 14,01 uma, etc.  

Una molécula es el conjunto de dos o más átomos. Si se suman las masa de todos los átomos 

que conforman una molécula se obtiene su peso molecular (PM). Por ejemplo, la molécula 

de ácido sulfúrico (H2SO4) tiene un peso molecular de 98,08 uma. Este valor se calcula de la 

siguiente manera: 

 

PM  H2SO4  

2 H  +     S      +     4 O 

(2 x 1,01  + 32,06  + 4 x 16,00) uma = 98,08 uma 

 

Fórmulas Mínima y Molecular 

 
Estas fórmulas son dos tipos claramente distintos de fórmulas químicas que se emplean con 

propósitos diferentes. La fórmula mínima o empírica de una sustancia indica la cantidad 

relativa de los átomos de cada elemento que contiene, es decir, indica la proporción más 

simple de números enteros de los átomos de los elementos presentes en una sustancia. Por 

otro lado, la fórmula molecular de un compuesto indica el número real de átomos de cada 

elemento presentes en cada molécula.  

Por ejemplo, la fórmula mínima del benceno es CH, mientras que su fórmula molecular es 

C6H6. 



QUÍMICA 

Facultad de Ciencias Médicas / UNSE 
 50 

Mol 

El concepto de peso atómico es importante ya que permite contar, de manera indirecta, los 

átomos presentes en una muestra de sustancia, cuando la misma se pesa. Por otro lado, se 

fijó una unidad de medida denominada mol la cual indica la presencia de un determinado 

número de partículas. Ese valor numérico, que es extremadamente grande se conoce como 

número de Avogadro N (en honor al químico italiano Amadeo Avogadro).  

 

N = 602200000000000000000000  

Usualmente, se utiliza su forma exponencial, con el fin de facilitar los cálculos 

estequiométricos. La notación exponencial es: N = 6,022 x 1023. 

Aplicando la definición de mol a partículas en general, se tiene que: 

 

1 mol de partículas = 6,02 x 1023 partículas 

 

Así,  1 mol de átomos de C = 6,02 x 1023 átomos de C  

1 mol de moléculas de H2O = 6,02 x 1023 moléculas de H2O 

 

Experimentalmente, se demostró que 1 mol de átomos de C tiene una masa de 12,01g, es 

decir, que coincide con el valor de la masa atómica que figura en la tabla periódica. 

Resumiendo se puede establecer que: 

 

1 átomo de C = 12 uma 

Mientras que: 

1 mol de átomos de C = 6,02 x 1023 átomos de C = 12,01 g 

 

Esto se cumple para todos los elementos de la tabla periódica. Por otro lado, cuando se 

presentan moléculas, por ejemplo del agua, se tiene que: 

1 mol de moléculas de H2O = 6,02 x 1023 moléculas de H2O = 18 g 

Además, si la especie analizada es un gas que se encuentra en condiciones normales de 

temperatura y presión, es decir, 0°C y 1 atmósfera, experimentalmente se demostró que, 1 

mol del mismo ocupa un volumen de 22,4 L. Por ejemplo: 

 

1 mol de moléculas de CO2 = 6,02 x 1023 moléculas de CO2 = 44g = 22,4 L 
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Estequiometria de la reacción 

Antoine Lavoisier fue uno de los primeros en sacar conclusiones acerca de los procesos 

químicos, debido a sus observaciones cuantitativas. Sus trabajos establecieron las bases para 

la ley de conservación de la masa, una de las leyes fundamentales de la química, en esta guía 

consideraremos algunos problemas prácticos basados en la conservación de la masa. Estos 

problemas incluyen las relaciones cuantitativas que se realizan entre las sustancias durante 

los cambios químicos. El estudio de estas relaciones cuantitativas se conoce como 

estequiometría.  

El término estequiometría se refiere estrictamente a la determinación de las masas en que se 

combinan los elementos, pero en sentido más amplio se aplica a las relaciones entre el 

número de moles, masas o volúmenes de las sustancias que intervienen en una reacción 

química. 

A los cálculos vinculados con estas relaciones se los denomina: Cálculos Estequiométricos. 

Consideraremos dos casos: Condiciones ideales y Condiciones reales. 

 

1) Condiciones ideales 

En este caso se supone que las sustancias que intervienen en la reacción son PURAS, que 

la reacción es COMPLETA y que se recuperan totalmente los productos de ella. Si las 

sustancias son gaseosas se considera que están en condiciones normales de presión y 

temperatura (PTN) ó sea 1 (una) atmósfera y 0º C ó 273 K. En este caso se proporciona la 

cantidad de UNO de los reactivos, suponiendo que los demás están en exceso. 

Los cálculos pueden realizarse mediante tres métodos: por moles, por equivalentes, por pesos 

y en ciertos casos por volúmenes (cuando la/s sustancia/s que participen se encuentren en 

estado gaseoso). 

 

2). Condiciones reales 

Además de las condiciones establecidas para las ñcondiciones idealesò, en este caso se 

deberá considerar de trabajar con sustancias puras (sacar pureza), llevar a condiciones 

normales (en caso que sea un gas) y de aplicar el rendimiento cuando sea necesario. 

Para aplicar dicha estequiometria, se sigue una serie de pasos que son los siguientes:  

* Escribir la ecuación química de la reacción. 

* Balancear la ecuación mediante tanteo.  

* Determinar la cantidad de reactivos puros, en caso de presencia de impurezas. 

* Examinan las relaciones molares en la ecuación química para obtener la respuesta a la 

pregunta que haya sido formulada. En esta etapa hay que tener en cuenta si alguno de los 

reactivos es un reactivo limitante, el mismo es aquel reactivo que está presente en la cantidad 
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estequiométrica más pequeña, de manera que determina la cantidad máxima de producto que 

se puede obtener.  

* Calcular, en caso que sea necesario el rendimiento real de la reacción. Es decir, si la reacción 

es completa y todo el reactivo limitante reacciona produciendo el máximo de producto posible, 

el rendimiento será de un 100 %. Sin embargo, en una reacción, generalmente se producen 

pérdidas que evita la generación máxima de producto, esa cantidad obtenida, representa el 

rendimiento real de la reacción. 
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ACTIVIDADES 

 

1.  ¿Cuál de los siguientes compuestos tiene una masa molecular igual a 98? 

Las masas atómicas de diferentes elementos son: S = 32; Cl = 35,5; Ag = 108; Au = 197; O = 

16; H = 1. 

a. Au2O 

b. AgCl 

c. Cl2O3 

d. H2SO4 

 

2.  Sabiendo que la formula  química del dióxido de carbono es CO2, indique cual es: 

a) su masa molecular 

b) la masa de un mol de moléculas 

c) el número de moléculas que hay en un mol de moléculas 

d) el volumen que ocupan un mol de moléculas en CNPT 

e) la masa en gramos de una molécula  

 

3.  Calcule la masa molecular de las siguientes sustancias: 

a) Hidrogeno (H2) 

b) cloruro de sodio (NaCl) 

c) glucosa (C6H12O6) 

 

4.  Calcule la masa en gramos de: 

a) 3 moles de moléculas de hidrogeno (H2) 

b) 0,57 moles de moléculas de cloruro de sodio (NaCl) 

c) 3,4 moles de moléculas de glucosa(C6H12O6) 

 

5.  ¿Cuántos moles de moléculas hay en 10 g de: 

a) Nitrógeno (N2) 

b) Cloruro de calcio (CaCl2) 

c) Ácido sulfúrico (H2SO4) 

 

6. Calcule el volumen ocupado en CNPT de: 

a) 4 moles de moléculas de cloro (Cl2) 

b) 0,5 moles de moléculas de nitrógeno (N2) 

c) 15 g de bromo molecular (Br2) 

d) 4,02 x 1023 moléculas de dióxido de carbono (CO2) 
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7.  Calcula la formula mínima de un compuesto de composición centesimal: 

32,4% de Na, 22,5% de S y 45,1% de O.  

 

8.  El amoníaco está compuesto por nitrógeno e hidrógeno, de forma que 100 g de 

amoníaco se descomponen dando lugar a 82.35 g de nitrógeno y 17.65 g de hidrógeno. a) 

Deduce la fórmula del amoníaco  

 

9.  Calcula la composición centesimal del Nitrato de sodio, NaNO3. 

 

10.  Determinar las fórmulas empíricas a partir de los siguientes análisis:  

a. La composición másica de la criolita, compuesto utilizado en la producción del 

aluminio es: 32,79% de sodio (Na); 13,02% de aluminio (Al) y 54,19% de flúor (F).  

b. Un compuesto usado en laboratorio para producir oxígeno (O2) tiene una 

composición en masa de: 31,91% de potasio (K); 28,93% de cloro (Cl) siendo el resto 

oxígeno. 

c. Se ha hallado que un determinado fertilizante tiene la siguiente composición en 

masa: 12,2% de nitrógeno (N); 5,26% de hidrógeno (H), 26,9% de fósforo (P) y 55,6% 

de oxígeno (O). 

 

11.  Sabiendo las masas molares de los compuestos del problema anterior calcular la 

fórmula molecular de los mismos:  

a. 210g/mol  

b. 122,5g/mol  

c. 115g/mol 

 

12.  Razona si las afirmaciones siguientes son correctas o no: 

a) 16 g de CH4 ocupan, en condiciones normales, un volumen de 22,4 L 

b) En 16 g de CH4 hay 6,02 x 1023 moléculas 

c) En 32 g de O2 hay 6,02 x 1023 átomos de oxigeno 

 

13.  Calcula la masa de agua que contienen 0.23 moles de agua. 

 

14.  ¿Cuántos moles de átomos de sodio son 12,50 gramos de sodio?  

 

15.  ¿Cuántos gramos de nitrato de potasio (KNO3) tenemos, si disponemos de dos moles?  

16.  Complete el cuadro:  
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Sustancia Masa Molecular 

(uma) 

masa (g) Numero de moles 

H2O 18 54 ¿? 

H2SO4 ¿? 196 ¿? 

CH4 16 ¿? 0,25 

 

17.  El butano es una sustancia cuya fórmula es C4H10. Suponiendo que una bombona 

contiene 12,5 kg de dicho gas, ¿cuántos moles de moléculas de butano hay? ¿Cuántos 

átomos de carbono? ¿Y cuántos átomos de hidrógeno?  

 

18.  ¿Cuántos moles de moléculas de nitrógeno (N2) hay en 1,2 x 1024 moléculas? ¿Y moles 

de átomos de nitrógeno? 

 

19.  Averigüe cuántos moles hay en:  

a) 1,40 g de nitrógeno (N2).  

b) 92 g de dióxido de nitrógeno (NO2).  

c) 1,5 x 1021 moléculas de monóxido de dinitrógeno (NO2).   

 

20.  Ordene en gramos las siguientes cantidades, de mayor a menor:  

a) 1 mol de átomos de oxígeno (O2) 

b) 6 x 1024 moléculas de hidrógeno (H2)  

c) 2 moles de moléculas de amoniaco (NH3)  

d) 0,005 kg de hierro (Fe). 

 

21.  Una muestra de 1 gramo de un elemento contiene 1,5 x 1022 átomos de dicho 

elemento. ¿Cuál es la masa atómica del elemento? 

 

22.  El carbonato de sodio (Na2CO3) se utiliza en la fabricación de jabones de tocador. 

Calcula su masa molecular. 

 

23.  El sulfato de bario (BaSO4) se utiliza como sustancia de contraste en las radiografías 

del aparato digestivo. ¿Cuántas moléculas de sulfato de bario hay en 384 g de dicho 

compuesto? 

 

24.  De una sustancia pura sabemos que 2·1019 moléculas de esa sustancia tienen en 

conjunto una masa de 1,06 mg. ¿Cuál será la masa de 1 mol de esa sustancia? 
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25.  Al descomponerse el clorato de potasio se obtiene cloruro de potasio y oxigeno 

molecular.  

a) Escriba la reacción química e iguálela 

b) ¿Cuántas moléculas de sal ternaria se necesitan para obtener 1,8 moles de oxigeno 

molecular? 

c) ¿Cuántos gramos de sal binaria se obtienen a partir de 50 g de clorato de potasio? 

 

26.  Dada la reacción: 

Zn + HCl ­ H2 + ZnCl2 

a) ¿Cuántos gramos de ZnCl2 se obtienen con 2,3 x 1025 moléculas de HCl? 

b) ¿Cuántos gramos de Zn se necesitan para formar 4 g de H2? 

c) ¿Cuántas moléculas de HCl se necesitan para reaccionar con 2 moles de Zn? 
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SOLUCIONES 

Introducción teórica 

Una solución es una mezcla homogénea (una sola fase) de dos o más componentes. Al 

mezclar sustancias puras diferentes no se produce una reacción química, solamente se 

genera un cambio físico. Cuando una sustancia (soluto) se disuelve completamente en otra 

(solvente) se forma una mezcla que presenta una sola fase (solución). 

Es de radical importancia la relación de soluto/solvente en los seres vivos. El cuerpo humano 

está constituido en un 60 % por agua, que se encuentra tanto dentro de la célula como fuera 

de ella. En esta agua se encuentran disueltos sodio, potasio, cloro, proteínas, etc. La 

concentración de estas sustancias debe mantenerse en un rango normal para que el 

organismo funcione adecuadamente. Así por ejemplo, en las diversas relaciones que se den 

entre los solutos electrolitos en sangre, dependerá que ésta sea un medio Iso, Hiper o 

hipotónico, condicionando el movimiento del agua hacia el medio intra o extravascular.  

 

Tipos de soluciones  

Algunos ejemplos de soluciones según el estado del soluto y solvente se presentan en la tabla 

siguiente: 

 

Soluto Solvente Solución Ejemplo 

Gas Gas Gaseosa Aire 

Gas Líquido Líquida Bebidas carbonatadas 

Líquido Líquido Líquida Vinagre (ácido acético y agua) 

Líquido Sólido Sólida Amalgama dental (mercurio en plata) 

Sólido Líquido Líquida Salmuera 

Sólido Sólido Sólida Acero inoxidable (carbono  en hierro) 

  

Clasificación de soluciones según la cantidad de soluto  

Si se tiene en cuenta la cantidad de soluto con respecto a la del solvente, las soluciones se 

clasifican en: 

ü Solución diluida: es la solución en donde la cantidad de soluto es muy pequeña 

comparada con la cantidad de solvente. Cuando las soluciones son muy diluidas, 

generalmente las concentraciones se expresan en parte por millón (ppm) o parte por billón 

(ppb). 

 

ü Solución concentrada: es la que contiene una cantidad de soluto menor, pero cercana, 

a la que el solvente puede disolver a la presión y temperatura de preparación de la solución. 
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ü Solución saturada: es la que contiene la máxima cantidad de soluto que el solvente 

puede disolver a una presión y temperatura determinada. Si se le agrega más soluto no lo 

disuelve: si es un sólido en un solvente líquido, el exceso precipita; si es un líquido en solvente 

líquido, el exceso queda separado del solvente por encima o por debajo, según su densidad 

relativa; si es un gas en un solvente líquido, el exceso de soluto escapa en forma de burbujas.  

  

Expresión de las concentraciones de las soluciones  

La concentración de una solución indica la cantidad de soluto disuelto en una determinada 

cantidad de solvente, o cantidad de soluto disuelto en una determinada cantidad de solución. 

Siempre expresa una proporción entre soluto y solvente. Las concentraciones pueden ser 

físicas o químicas.  

 

Concentraciones Físicas  

Las que se utilizarán durante el desarrollo de esta asignatura son: 

 

V Porcentaje peso en peso, % p/p (ó porcentaje en masa % m/m): indica los gramos 

de soluto disueltos en 100 gramos de solución. 

Ϸὴὴϳ  
Ὣὶὥάέί ίέὰόὸέ

 Ὣ ίέὰόὧὭĕὲ
 ρππ 

 

V Porcentaje peso en volumen, % p/v (ó porcentaje masa en volumen % m/v): indica 

los gramos de soluto disueltos en 100 mL (mililitros) de solución. 

 

Ϸὴὺϳ  
Ὣὶὥάέί ίέὰόὸέ

άὒ ίέὰόὧὭĕὲ
 ρππ 

V Porcentaje en volumen (v/v): indica el volumen, en mL, de soluto presentes en 100 

mL de solución. 

Ϸὺὺϳ  
άὒ ίέὰόὸέ

άὒ ίέὰόὧὭĕὲ
 ρππ 

 

V Partes por millón (ppm): indica la cantidad de soluto contenida en una parte sobre 

un total de un millón de partes de solución. Por ejemplo, tener 1 miligramo de soluto en 1 

kilogramo de solución, es expresar 1 ppm. 

 

V Partes por billón (ppb): indica la cantidad de soluto contenida en una parte sobre un 

total de un billón de partes de solución. Es decir, expresa cuantos gramos de soluto hay 

disueltos en un billón de gramos de solución. 

 



QUÍMICA 

Facultad de Ciencias Médicas / UNSE 
 59 

V Densidad, d (ɟ): indica la masa de solución por unidad de volumen de solución. Por 

ejemplo, son los gramos de solución que pesan 1 mL de solución. 

Ὠ  
 άὥίὥ ίέὰόὧὭĕὲ

ὺέὰόάὩὲ ίέὰόὧὭĕὲ
 

Concentraciones Químicas 

Las que se verán son: 

V Fracción molar (X): es la cantidad de moles de soluto o de solvente con respecto al 

número total de moles de la solución. 

ὢ
ὲЈ άέὰὩί ίέὰόὸέ

ὲЈ άέὰὩί ὸέὸὥὰὩί
       ὢ  

ὲЈ  άέὰὩί ίέὰὺὩὲὸὩ 

ὲЈ άέὰὩί ὸέὸὥὰὩί
 

V Molaridad (M): indica los moles de soluto presentes por 1 litro de solución.  

ὓ  
ὲЈ άέὰὩί ίέὰόὸέ

ρ ὒ ίέὰόὧὭĕὲ
 

V Molalidad (m): indica la cantidad de moles de soluto por 1 Kg de solvente.  

ά  
ὲЈ άέὰὩί ίέὰόὸέ

ρ ὑὫ ίέὰὺὩὲὸὩ
 

V Normalidad (N): indica el número de equivalentes-gramo de soluto presentes en 1 

litro de solución. El equivalente-gramo es la cantidad de sustancia que reaccionaría con 1,008 

gramos de hidrógeno, es decir, con un átomo-gramo de este elemento.  

ὔ  
ὲЈ ὩήόὭὺὥὰὩὲὸὩὫὶὥάέ ίέὰόὸέ

ρ ὒ ίέὰόὧὭĕὲ
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ACTIVIDADES 

 

1.  En una botella leemos: 13,5 % v/v. a) ¿Qué significa ese número? b) Si la botella 

contiene 700 ml de la bebida ¿Qué volumen de alcohol contiene?  

2.  En un vaso se han puesto 250 g de alcohol junto con 2 g de yodo, que se disuelven 

completamente. a) Calcular la concentración de la disolución en % p/p. b) ¿Cuántos gramos 

de disolución habrá que tomar para que al evaporarse el alcohol queden 0,5 g de yodo sólido? 

c) Si tomamos 50 g de disolución y dejamos evaporar el alcohol. ¿Cuántos gramos de yodo 

quedan? 

3.  Calcular qué volumen de aceite debemos disolver en 600 ml de gasolina para lograr 

una concentración del 15 % v/v. 

4.  El ácido clorhídrico (HCl) de los recipientes de laboratorio se encuentra disuelto en 

agua, con una concentración del 35 % p/p. a) ¿Qué cantidad de ácido clorhídrico contendrá 

un recipiente de 1,5 kg de disolución? b) ¿Qué cantidad de disolución debemos tomar para 

que contenga 6 g de HCl? 

5.  Se dispone de ácido clorhídrico comercial (densidad = 1,2 g/cm3 y 36 % p/p) y se 

necesita preparar 500 cm3 de una disolución de ácido clorhídrico 0,1 M. ¿Qué volumen deberá 

extraerse del ácido comercial para preparar la solución? 

 

6.  Se desea obtener una solución de 25 % p/p de carbonato acido de sodio y se cuenta 

con 5 g de soluto: 

a. ¿Cuántos gramos de agua deberán agregarse para preparar dicha solución? 

b. Si la densidad de la solución es 1,2 g/ml ¿Cuál es el % p/v? 

 

7.  La solución de alcohol que se vende en las farmacias esta formada por 480 cm3 de 

etanol y 20 cm3 de agua. Sabiendo que la densidad del etanol es 0,80 g/ml: 

a) ¿Cuál es la concentración en %v/v y % p/v de etanol en la solución de alcohol 

comercial? 

 

8. ¿Qué cantidad de glucosa, C6H12O6 se necesita para preparar 100 cm3 de disolución 

0,2 M? 
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9.  Se dispone de un ácido nítrico comercial concentrado al 96,7 % en masa y densidad 

1,5 g/mL. ¿Cuántos ml del ácido concentrado serán necesarios para preparar 0,2 l de 

disolución 1,5 M de dicho ácido?  

 

10.  Se disuelven en agua 30,5 g de cloruro amónico (NH4Cl) hasta obtener 0,5 l de 

disolución. Sabiendo que la densidad de la misma es 1027 kg/m3, calcula: a) La concentración 

de la misma en porcentaje en masa. b) La molaridad. c) La molalidad. d) Las fracciones 

molares del soluto y del disolvente. 

 

11.  Calcula la normalidad de: 

a) Una disolución 0,5 M de H2SO4 

b) Una disolución 0,8 M de HNO3 

 

12.  Se añaden 2 litros de agua a 2 litros de disolución de HNO3  de concentración 5 M. 

¿Cuál es la nueva concentración? 

 

13.  Se mezclaron 45 litros de una disolución de sal al 18% p/v con 60 litros de una 

disolución de sal al 32% p/v. ¿Cuál es el porcentaje de sal en la mezcla? Suponga que las 

concentraciones son (p/v) y que los volúmenes son aditivos. 

 

14.  Calcular la molaridad de una disolución de permanganato de potasio, cuya 

concentración es 5,4 % en peso y la densidad 1,03 g/ml. 

 

15.  ¿Cuál es la molalidad de una disolución que contiene 128,1 g de metanol en 18,0 g de 

agua? 

 

16.  En un recipiente se mezclan 150 ml de disolución NaOH de concentración 80 g/l con 

100 ml de disolución de NaOH 6 M. Halla la concentración, expresada en g/l y en mol/l, de la 

disolución obtenida. 

 

17.  Se tiene una disolución de KOH al 20 % y densidad 1,05 g/ml. Calcula el volumen que 

debemos tomar de ésta disolución para preparar 1 litro de disolución 2 M.  

 

18.  Si una disolución tiene una densidad de 1,2 g/cm3. a) ¿Cuánto pesa 1 litro de dicha 

disolución? b) Si esta disolución es de NaOH del 30%, ¿cuál es su molaridad?  

 



QUÍMICA 

Facultad de Ciencias Médicas / UNSE 
 62 

19.  El HCl comercial contiene un 35% en masa de ácido y su densidad es 1,18 g/mL. ¿Cuál 

es su molaridad?  

 

20.  Se disuelven 5 g de HCl en 35 g de agua. La densidad de la disolución es 1,06 g/ml. 

Hallar la concentración de la disolución en: a) % p/p; b) m; c) M; d) N.  

 

21.  Determina la masa de hidróxido de sodio (NaOH) comercial, de pureza 90%, necesaria 

para preparar 100 ml de disolución 1,25 molar.  

 

22.  Determina el volumen de ácido clorhídrico comercial, de densidad 1,2 g/ml y pureza el 

30%, que hay que tomar para preparar 250 ml de disolución 0,3 M.  

 

23.  Se desea preparar un litro de disolución 1M de ácido sulfúrico a partir de un ácido 

comercial cuya etiqueta indica que su concentración centesimal es de 90% y su densidad 1,85 

g/ml. Determina: a) La molaridad del ácido comercial. b) El volumen necesario para preparar 

la disolución pedida. c) La concentración N de la solución preparada 

 

24.  Calcula el porcentaje peso en peso de cloruro de calcio en una solución que contiene 

16,5 g de cloruro de calcio en 456 g de agua. Determine su molalidad y la fracción molar de 

cada componente de la solución. 

 

25. Una solución contiene 0,065 moles de I2 en 120 g de tetracloruro de carbono CCl4. 

Calcule el % p/p, la fracción molar del soluto y el solvente y la molalidad de esta solución.  
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CONCEPTOS BÁSICOS DE LA TERMODINÁMICA EN LAS REACCIONES QUÍMICAS 

Energía Libre (G) 

La termodinámica nos indica si la reacción es favorable o desfavorable energéticamente. Si 

una reacción es energéticamente favorable la reacción será espontánea, es decir, en cuanto 

los reactivos se pongan en contacto, la reacción comenzará a producirse dando lugar a los 

productos. La función termodinámica que permite establecer si un proceso se dará de forma 

espontánea es la Energía Libre (G). La variación de la Energía Libre (DG) puede resultar -, + 

o 0. 

ü DG (-) el proceso se produce espontáneamente 

ü DG (+) el proceso no se producirá de forma espontánea, habrá que invertir energía 

para forzar el proceso. 

ü DG = 0, el sistema está en equilibrio. 

Para determinar esto, calculamos la diferencia que hay entre la energía libre de reactivos y 

productos, como se observa en el diagrama siguiente: 

 
 
El perfil energético de la figura representa una reacción químicas espontanea, ya que su 

diferencie energética entre reactivos y productos es negativa.  

Contrariamente se tendrá un proceso no espontáneo, cuando el perfil energético se 

presente de la siguiente manera, donde se tiene de resultante un DG (+): 
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Entalpía (H) 

El calor que se transfiere durante una reacción química depende del camino seguido durante 

el proceso, entonces se dice que el calor no es una función de estado. Sin embargo, 

generalmente las reacciones químicas 

se realizan a presión (P) constante o a 

volumen constante (V), lo que facilita su 

estudio. Las reacciones químicas realizadas a P constante suelen ser la situación más 

frecuente, y en estos casos el calor transferido se denomina entalpía (H). En estas 

condiciones el calor a presión constante, la entalpía, si es una función de estado por lo que 

su variación no depende de la trayectoria. 

Las reacciones donde la variación de entalpía es positiva  (calor absorbido en la 

reacción) son llamadas reacciones endotérmicas, mientras que aquellas cuya variación de 

entalpía es negativa  (calor cedido por el sistema durante la reacción) son llamadas 

reacciones exotérmicas. 

 

CINÉTICA QUÍMICA 

Estudia las velocidades y mecanismos de las reacciones químicas. 

La velocidad de reacción representa la cantidad de uno de los reactivos que desaparece por 

unidad de tiempo, o bien la cantidad de uno de los productos que se forman por unidad de 

tiempo. En lugar de cantidad de sustancia (en moles), se utilizan casi siempre 

concentraciones, expresada normalmente en mol/litro. Como unidad de tiempo se emplea 

generalmente el segundo. Por tanto la velocidad de reacción se expresa normalmente en 

mol/litro/s (o M/L). 

 

Sea la reacción de A que da P: 

 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

 

 

 

t1 t2 

[A1] 

[A2] 

Función de estado: su valor solamente depende 

del estado inicial y final del sistema y nunca del 

camino seguido. 
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La velocidad entre los tiempos t1 y t2 será: 

ὺ  
D[!]

DÔ
 
[!]  [! ]

ὸ ὸ
 

La ecuación representa la velocidad media entre los puntos 1 y 2 y en la gráfica se 

corresponde con la recta secante. 

La velocidad de las reacciones químicas varía bastante con el tiempo. Esto hace que 

tengamos que utilizar el concepto de velocidad instantánea de la reacción para un tiempo 

dado, t, que se define como la derivada de la concentración (de un reactivo o de un producto) 

con respecto al tiempo. 

Si se aplica el límite a la función, con t2 tendiendo a t1 (t2 ----> t1, o Dt -----> 0), se obtiene la 

ecuación diferencial: 

ὺ  
Ὠὃ

Ὠὸ
 

 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
Gráficamente la velocidad la velocidad instantánea se corresponde con la recta tangente. 
 
 
 
Factores que afectan la cinética 

Los principales Factores que afectan la velocidad de reacción son: 

 

ü Los concentración de reactivos 

ü Naturaleza de los Reactivos 

ü Temperatura 

ü Catalizador 

ü Área Superficial 

 

  

 

C
O
N
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E
N
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TIEMPO 

[A] 

t1 

[A1] 
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La concentración 

La expresión que relaciona la velocidad de reacción con las concentraciones de los 

compuestos que toman parte en ella denomina ley de velocidad o ecuación de velocidad. En 

el caso de un proceso elemental, la velocidad es proporcional al producto de las 

concentraciones de los reactivos elevadas a sus correspondientes coeficientes 

estequiométricos. Por ejemplo para las siguientes reacciones será: 

 

A + B     -->     P             v = k [A] [B] 

 

2 A     -->     P             v = k [A]2 

 

La constante de proporcionalidad k se conoce como constante de velocidad (o cinética). 

Para reacciones complejas, la ecuación de velocidad no es tan sencilla, y depende del 

mecanismo de reacción. De todas formas, para muchas reacciones la velocidad es 

proporcional a potencias de las concentraciones de los reactivos: 

 

v = k [A]x [B]y 

Las potencias se denominan órdenes 

de reacción respecto a cada uno de los 

reactivos. Así, x es el orden de reacción 

respecto a la especie A, e y es el orden 

de reacción respecto a la especie B. La 

suma de todos los órdenes de reacción, x + y, se denomina orden global de la reacción. En 

los procesos elementales los órdenes de reacción respecto a cada uno de los reactivos 

coinciden con los respectivos coeficientes estequiométricos y el orden global de la reacción 

coincide con su molecularidad. En el caso que los procesos sean no elementales, los órdenes 

de reacción se determinan experimentalmente. 

La ecuación de la velocidad dependiente de concentración, con su orden parcial y global, se 

denomina ley de velocidad.  

 

Naturaleza de los Reactivos 

Después de la concentración, es el factor que más influye a la velocidad de la reacción. 

Normalmente, aquellas reacciones que no implican una reestructuración de los enlaces suelen 

ser más rápidas, mientras que las que requieren la ruptura y/o formación de nuevos enlaces 

suelen ser más lentas, especialmente si hay enlaces covalentes múltiples que romper. 

 

 

La molecularidad: número de moléculas de 

reactivos que colisionan simultáneamente en 

una reacción elemental. Se trata de un 

número entero y positivo. Así hablamos de 

reacciones unimoleculares, bimoleculares, 

trimoleculares, etc. 
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La Temperatura 

Para poder reaccionar, las moléculas de 

reactivos deben chocar entre sí, con la 

energía y la orientación apropiadas. 

El aumento de la temperatura incrementa 

la energía cinética de las moléculas 

reactantes. Estas deben colisionar con 

una energía mínima, que corresponde a la 

energía de activación (Ea), para romper 

los enlaces existentes en los enlaces (o 

para que se solapen los orbitales) que 

participan en la reacción. Por lo tanto a 

mayor temperatura, mayor energía 

cinética de las moléculas y mayor 

velocidad reacción. 

El efecto de incrementar la temperatura ocasiona que el número de colisiones en condiciones 

de poder producir una reacción sea mayor. Esto se muestra en el gráfico en el incremento del 

área bajo la curva para una temperatura superior T2(a la T1). 

La relación de la velocidad de reacción con la temperatura viene determinada por la 

denominada ecuación de Arrhenius: 

 

k = A·e -Ea/RT 

Donde k es la constante de velocidad, A es el denominado factor de frecuencia, Ea es la 

energía de activación, R la constante de los gases y T la temperatura. 

En general, se puede decir que un aumento de la temperatura aumentará la constante de 

velocidad por aumentar la energía cinética de las moléculas. 

 
 
Catalizador 

Los catalizadores son sustancias que no aparecen en la ecuación estequiometrica y sin 

embargo alteran el camino por el cual se llega de reactivos a productos, es decir modifican el 

mecanismo de reacción. Intervienen en alguna etapa de la reacción pero no se modifican, 

pues se recuperan al final y no aparecen en la ecuación global ajustada. Modifican el 

mecanismo y por tanto la Ea de la reacción. Sin embargo, no modifican las constantes de los 

equilibrios. 

Energía de Activación (Ea) es la mínima 

energía requerida para que se pueda producir 

una reacción química. 

Si T aumenta ᵼ  Ea/RT disminuye    ᵼ▄╔╪Ⱦ╡╣ aumenta ᵼ k aumenta  ᵼ aumenta V 
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Todas las reacciones metabólicas que ocurren en nuestro organismo se hayan mediados por 

catalizadores denominados enzimas. Estas, en su mayoría son de naturaleza proteica. 

 

Los catalizadores pueden ser: 

¶ Positivos: hacen que la velocidad aumente, ya que consiguen que Ea disminuya. 

¶ Negativos: hacen que la velocidad disminuya, pues Ea aumenta. 

Los catalizadores también pueden clasificarse en: 

¶ Homogéneos: están en la misma fase que los reactivos. 

¶ Heterogéneos: se encuentra en distinta fase. 

En el siguiente gráfico se muestra el efecto de un catalizador positivo 

 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
Estado físico 

Las moléculas deben mezclarse para colisionar. La frecuencia de las colisiones entre las 

moléculas también depende del estado físico de los reactivos. Cuando los reactivos están en 

la misma fase, como en una solución acuosa, el movimiento térmico los pone en contacto. El 

grado en el cuál la materia de reactivo se divide afecta significativamente la velocidad: 

mientras más finamente se divida el reactivo sólido o líquido, mayor es el área superficial por 

unidad de volumen, hay un mayor contacto con el otro reactivo y, la reacción es más rápida. 

Suelen ser reacciones más rápidas aquellas en las que los reactivos son gases, si los 

reactivos están disueltos las velocidades son moderadas y en estado sólido la velocidad se 

reduce significativamente; de ahí la importancia de triturar o pulverizar para aumentar la 

superficie de contacto entre las sustancias que reaccionan. 

  



QUÍMICA 

Facultad de Ciencias Médicas / UNSE 
 69 

ACTIVIDADES 

 

1.  Indicar verdadero (V) o Falso (F):  

* En la reacción A ­ B, la velocidad de reacción se define como la rapidez con que 

varía la concentración de reactivo con el tiempo, v=d[A]/dt 

 

* La ecuación de velocidad v=k[A][B]2 indica que el orden global o total de la reacción 

es 1. 

 

* El orden parcial de reacción respecto a un reactivo determinado siempre coincide 

con el coeficiente estequiométrico de este reactivo en la ecuación química. Es decir, si 

la ecuación química es: aA + bB­cC + dD la ecuación de velocidad será v=k[A]a[B]b.  

 

* Para una reacción de orden 1 la velocidad de reacción es independiente del tiempo, 

es decir, es siempre la misma a lo largo de la reacción.  

 

2.  Si en una reacción se observa que el tiempo de semirreacción es independiente de la 

concentración inicial de reactivo, ¿cuál será el orden de reacción?  

 

3.  La reacción 2ª ­ B es de orden 2, con una constante de velocidad k=0.01 molar-1s-1. 

Si partimos de una concentración 0.1 molar de A, ¿cuál será su concentración al cabo de 1000 

segundos? 

 

2.  Para la reacción A(g)­ B(g) + C(g) el valor de la constante de velocidad a una cierta 

temperatura es 1,5 x 10-3 L. mol-1 s-1. a) ¿Cuál es el orden de la reacción? b) ¿Cuál es la 

ecuación de velocidad? c) A esa misma temperatura, ¿cuál será la velocidad de la reacción 

cuando la concentración de A sea 0,242 M? 

 

3.  A25°C se ha medido la velocidad inicial (en unidades de mol L-1 s-1) de la reacción 2 

NO + O2 ƄƄ> 2 NO2 a varias concentraciones iniciales (en mol L-1) de NO y O2, que son las 

indicadas en la tabla. Encontrar la ecuación de velocidad, el orden de reacción y la 

constante de velocidad.  

 

 

experimento 
concentración inicial 

velocidad inicial 
[NO] [O2] 
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1 0.020 0.010 0.028 

2 0.020 0.020 0.057 

3 0.040 0.020 0.227 

 

 

4.  Para la reacción en fase gaseosa CO + NO2 Ÿ CO2 + NO. Justifique si son verdaderas 

o falsas las siguientes afirmaciones:  

a) La ecuación de velocidad es: v= k [NO2]2 .  

b) La velocidad de desaparición del CO es igual que la velocidad de desaparición del 

NO2.  

c) La constante de velocidad no depende de la temperatura porque la reacción se 

produce en fase gaseosa.  

d) El orden total de la reacción es dos. e) Las unidades de la constante de velocidad 

serán mol l-1s-1.  

 

5.  Explica cómo influirá cada uno de los siguientes factores en la reacción de formación 

del yoduro de hidrógeno a partir de sus elementos: 

a) La adición de más yodo. 

b) El aumento de la temperatura. 

c) La disminución de la presión. 

d) La reducción del volumen del de recipiente. 

e) La presencia de un catalizador positivo. 

f) El transcurso del tiempo. 

 

6.  La reacción en fase gaseosa 2 A + B ­ 3 C es de orden 2 respecto de A y de orden 

1 respecto de B. a) Formule la expresión para la ecuación de velocidad. b) Indique las 

unidades de la velocidad de reacción y de la constante cinética.  

 

7.  La reacción 2 X + Y ­ X2Y tiene ordenes de reacción 2 y 1 respecto a los reactivos X 

e Y, respectivamente.  

a) ¿Cuál es el orden total de la reacción? Escriba la ecuación velocidad del proceso. 

b) ¿Qué relación existe entre la velocidad de desaparición de X y la de aparición de 

X2Y? c) ¿En qué unidades se puede expresar la velocidad de esta reacción? ¿Y la 

constante de velocidad?  

d) ¿De qué factor depende el valor de la constante de velocidad de esta reacción? 

Razone la respuesta 
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8.  Escriba las expresiones de rapidez de reacción para las siguientes reacciones, en 

función de la desaparición de los reactivos y de la aparición de los productos: 

a) H2(g) + I2(g) Ÿ 2 HI(g) 

b) 2 H2(g) + O2(g) Ÿ 2 H2O(g) 

c) 4 NH3(g) + 5 O2(g) Ÿ 4 NO(g) + 6 H2O(g) 

 

9.  Considere la reacci·n de orden cero: A Ÿ producto. a) Escriba la ley de rapidez para 

la reacción. b) ¿Cuáles son las unidades de la constante de rapidez? c) Dibuje una gráfica de 

la rapidez de la reacción contra [A]. 

 

10.  ¿De cuál de las siguientes propiedades depende la constante de rapidez de una 

reacción? a) concentración de los reactivos, b) naturaleza de los reactivos, c) temperatura. 

 

11. Considere la reacci·n A + B Ÿ productos. A partir de los siguientes datos, obtenidos a 

cierta temperatura, determine el orden de la reacción y calcule la 

constante de rapidez: 
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EQUILIBRIO QUÍMICO 

Son pocas las reacciones químicas que se llevan a cabo en una sola dirección; la mayoría de 

ellas, al menos hasta cierto punto, son reversibles.  

Al inicio de una reacción reversible, esta se desplaza hacia la formación de productos; tan 

pronto como se forman algunas moléculas de productos, comienza a efectuarse el proceso 

inverso: la formación de moléculas de reactivos a partir de moléculas de los productos. 

Cuando se igualan las velocidades de las reacciones directa e inversa, se establece un estado 

de equilibrio químico y ya no cambian las concentraciones de los reactivos y productos con el 

paso del tiempo. Sin embargo, existe una gran actividad en el nivel molecular porque sigue 

habiendo conversión entre moléculas de reactivos y productos. El equilibrio es un estado 

dinámico. 

Para entender mejor este proceso se ejemplifica el avance de la siguiente reacción:  

N2O4(g) ᵰ 2NO2(g) 

En la figura se representa el cambio de la concentración en el tiempo: 

 
 

Variación de la concentración de reactivos y productos en función del tiempo 

La ecuación que representa al equilibrio químico de la reacción es: 

▓  
╝╞

╝╞
 

donde, k es la constante de equilibrio. Si este concepto se hace extensible para todas las 

reacciones, generalizando, se tiene que: 

aA  +  bB  ᵰ cC  + dD 

La constante de equilibrio, según las concentraciones de las sustancias (kc), es:  
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▓╒  
╒╬╓▀

═╪║╫
 

 

Esta ecuación es la expresión matemática de la ley de acción de masas, propuesta por 

primera vez por Cato Guldberg y Petr Waage. 

Factores que afectan el equilibrio 

El equilibrio químico representa un balance entre las reacciones directa e inversa. En la 

mayoría de los casos, éste balance es bastante delicado. Los cambios en las condiciones 

experimentales pueden perturbar el balance y desplazar el equilibrio de modo que se forme 

más ó menos el producto deseado. Las variables disponibles que se pueden controlar 

experimentalmente son: concentración, presión, volumen y temperatura. 

Hay una regla general que permite predecir la dirección en la cual se desplaza la reacción de 

equilibrio, cuando sucede un cambio en las variables nombradas. La regla conocida como 

Principio de Le Chatelier, establece que ñsi se aplica un esfuerzo externo a un sistema en 

equilibrio, el sistema se ajusta por sí mismo de tal modo que el esfuerzo se contrarresta 

parcialmenteò. La palabra ñesfuerzoò en ®ste caso significa cambio de concentración, presión, 

volumen o temperatura, que desplaza al sistema de su estado de equilibrio. 

 

Efecto de la concentración 

Sea la reacción: 

A  +   B    ᵰ        P    

 

Un aumento en la concentración de A ó B, desplazará al equilibrio hacia la formación de P. Si 

se adiciona P se obtendrá más de A y B. 

 

Efecto de la presión 

Considerando la siguiente reacción: 

N2O4(g) ᵰ 2NO2(g) 

Un aumento en la presión favorecerá la formación de tetróxido de dinitrógeno. De acuerdo a 

esto, se puede concluir que un aumento de presión favorece al reactivo o producto que se 

encuentre en menor cantidad de moles. Esto solo se cumple para sustancias en estado 

gaseoso. En general, a las sustancias condensadas no afecta la presión y por lo tanto, 

tampoco a un equilibrio. 
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Efecto de la temperatura 

Un cambio en la presión ó en la concentración puede alterar la posición del equilibrio, pero no 

cambia el valor de la constante. Solo un cambio de temperatura puede hacer variar dicha 

constante. El efecto que produzca un aumento o disminución de la temperatura dependerá si 

la reacción es exotérmica o endotérmica. 

Se puede resumir enunciando que: un aumento de temperatura favorece las reacciones 

endotérmicas y, una disminución de la temperatura favorece las reacciones exotérmicas. 
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ACTIVIDADES 

 

1.  Establece la expresión de la constante de equilibrio para la reacción:  

 

HNO3(ac) + HI(ac)­ NO(g) + I2(s) + H2O(l) 

 

2.  En el equilibrio:  

C(s) + 2 H2(g)ᵶ CH4(g)   DH0= -75 kJ 

 

Prediga razonadamente cómo se modificará el equilibrio cuando se realicen los siguientes 

cambios: a) Una disminución de la temperatura. b) La adición de C(s). 

 

3.  La descomposición del carbonato cálcico es un proceso endotérmico, en condiciones 

estándar, en el que se obtienen óxido de calcio y dióxido de carbono. Responde 

razonadamente a las siguientes cuestiones: a) ¿Variará la constante de equilibrio si retiramos 

parte del óxido de calcio obtenido? b) ¿Cómo evoluciona el equilibrio si se aumenta la 

temperatura? 

 

4.  Indica si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas, razonando la respuesta:  

a) Cuando se alcanza el equilibrio, las concentraciones de reactivos y productos son iguales. 

b) Un valor muy pequeño de Kc indica que en el equilibrio hay presente mas cantidad de 

reactivos que de productos.  

 

5.  ¿Cuál de las siguientes reacciones crees que no se producirá o lo hará en muy 

pequeña proporción?  

a) 2 CO(g) + O2(g)­ 2 CO2(g)  Kc = 2,5 x 1091 (a 25 C)  

b) O2(g)­2 O(g)   Kc= 10-34 (a 25 C)  

c) N2O4(g)­2 NO2(g)   Kc= 0,36 (a 25 C)  

 

6.  Para el equilibrio: 

H2(g) + I2(g)ᵶ 2 HI(g) 

 

la constante de equilibrio Kc  es 54,8 a la temperatura de 425 ºC. Calcular las concentraciones 

de todas las especies en el equilibrio si se calientan, a la citada temperatura, 0,60 moles de 

HI y 0,10 moles de H2 en un recipiente de un litro de capacidad. 
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7.  a) ¿Influye la presencia de un catalizador en la constante de equilibrio de una reacción? 

Razone la respuesta. 

b) ¿Modifica un catalizador la entalpía de una reacción? Justifique la respuesta.  

c) Ponga un ejemplo de un catalizador y el proceso industrial en el que se utiliza. 

 

8.  La figura muestra dos caminos posibles para cierta reacción química. Uno de ellos 

corresponde a la reacción en presencia de un catalizador. Conteste, razonadamente, a las 

siguientes cuestiones: 

 

a) ¿Cuál de los dos caminos corresponde a la reacción catalizada? 

b) ¿Cuál es, aproximadamente, la energía de activación de la 

reacción no catalizada? 

c) ¿Cuál es la variación de entalpía de la reacción catalizada? 

 

 

 

9.  A la temperatura de 650 K, la deshidrogenación del 2-propanol para producir 

propanona, según la reacción: 

 

CH3-CHOH-CH3(g)  CH3-CO-CH3(g) + H2(g) 

 

es una reacción endotérmica. Indique, razonadamente, si la constante de equilibrio de esta 

reacción: 

a) Aumenta al elevar la temperatura. 

b) Aumenta cuando se utiliza un catalizador. 

c) Aumenta al elevar la presión total, manteniendo constante la temperatura 

 

10.  En el proceso en equilibrio: 

 

CO(g)  +  2 H2 (g)     CH3OH(l) DH>0 

 

¿Cuál o cuáles de los siguientes factores aumentarán el rendimiento en la producción 

de metanol? 

a) Adición de un catalizador 

b) Disminución de la concentración de hidrógeno. 

c) Aumento de la temperatura. 
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11.  Para la reacción: 

PCl5 (g)   PCl3 (g)  +  Cl2 (g) 

 

El valor de Kc a 360ºC es 0,58. 

En un recipiente de 25 litros se introducen 2 moles de Cl2, 1,5 moles PCl3 y 0,15 moles de 

PCl5. Calcule las concentraciones de todas las especies en equilibrio. 

 

12.  Dado el equilibrio: 

 

H2(g) +  I2(g) 2HI(g)DH>0 

 

 

Justifique la veracidad o falsedad de las siguientes afirmaciones: 

a) Al aumentar la concentración de hidrógeno el equilibrio no se desplaza porque 

no puede variar la constante de equilibrio. 

b) Al aumentar la presión total en equilibrio se desplaza a la izquierda. 

c) Al aumentar la temperatura el equilibrio no se modifica 

 

13. Las especies químicas NO, O2 y NO se encuentran en equilibrio gaseoso a una 

determinada temperatura, según la reacción:  

 

2 NO(g)  +  O2(g)    2 NO2(g)   DH<0 

 

Justifique en qué sentido se desplazará el equilibrio cuando: 

a) Se eleva la temperatura 

b) Se retira parte del O2. 

c) Se añade un catalizador 

 

14.  Indique, razonadamente, si las siguientes afirmaciones 

son verdaderas o falsas:  

a) La velocidad de una reacción aumenta al disminuir la 

temperatura a la que se realiza.  

b) La velocidad de una reacción aumenta al disminuir la 

energía de activación.  

c) La velocidad de una reacción disminuye al disminuir las 

concentraciones de los reactivos. 

 



QUÍMICA 

Facultad de Ciencias Médicas / UNSE 
 78 

15.  Se ha estudiado, a  298 K, la cinética de la reacción 

 

A (g)  2B (g) 

 

Para ello, se han medido las concentraciones de las sustancias A y B a lo largo del tiempo. 

Los datos obtenidos se han representado gráficamente en la figura adjunta. 

a) Calcule la constante de equilibrio de la reacción anterior. 

b) Explique, razonadamente, cómo afectaría al equilibrio un aumento de la presión.  

c) Describa, razonadamente, cómo se modificaría la gráfica anterior si la reacción se llevara 

a cabo en presencia de un catalizador. 

 

16.  A 1200ºC el valor de la constante Kc es 1,04·10 -3para el equilibrio: 

 

Br2(g)  2 Br(g) 

 

Si la concentración inicial de bromo molecular es 1 M, calcule: 

a) El tanto por ciento de Br2 que se encuentra disociado. 

b) La concentración de bromo atómico en el equilibrio. 

 

17.  En un recipiente de 10 litros de capacidad se introducen 2 moles del compuesto A y 1 

mol del compuesto B. Se calienta a 300 ºC y se establece el siguiente equilibrio: 

 

3A(g)  +  B(g)Ÿ   2C(g) 

 

Cuando se alcanza el equilibrio, el número de moles de B es igual al de C. Calcule: 

a) El número de moles de cada componente de la mezcla. 

b) El valor de la constante Kca esa temperatura.  
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EQUILIBRIO IÓNICO: PH ï ÁCIDOS Y BASES FUERTES 

Los ácidos y las bases son sustancias importantes, en numerosos procesos químicos que se 

efectúan en nuestro alrededor, desde los industriales a los biológicos, y desde las reacciones 

en laboratorios a aquellas que se efectúan en nuestro ambiente. En muchas de estas 

situaciones, casi siempre es necesario conocer las concentraciones de estos ácidos y bases. 

El equilibrio iónico es un tipo especial de equilibrio químico, caracterizado por la presencia 

de especies químicas en solución acuosa, las cuales producen iones. 

Las especies químicas que producen los iones en solución, son denominadas electrolitos. Un 

ñelectrolitoes la especie que, disuelta en agua o fundida, permite la conducción de la corriente 

el®ctricaò. 

Los electrolitos se clasifican en fuertes y débiles. Los fuertes corresponden a las sustancias 

que, en solución, se disocian completamente (ej. NaCl, KNO3, HCl, HNO3, NaOH), mientras 

que los electrolitos débiles se disocian parcialmente (AgCl, CH3COOH, NH3). 

 

Teorías Ácidos-Bases 

Teoría de Arrhenius 

El químico suizo S. Arrhenius, en su teoría postulada en 1884 establecía que ñun ácido es 

aquella sustancia que, una vez disuelta en agua, producen protones (H+), mientras que una 

base es toda sustancia que, en solución acuosa, producen oxhidrilo (OH-)ò. 

Ejemplo de ácido:  HCl  H+   +   Cl- 

 

Ejemplo de base: NaOH     Na+   +  OH- 

 

Teoría de Brônsted-Lowry 

Los químicos J. Bronsted y T Lowry, en su teoría formulada en 1920, definieron a ñun ácido 

como aquella especie química que puede ceder protones (H+), mientras que una base era 

toda sustancia que puede aceptar H+ò. 

De acuerdo a esta teoría, en una reacción ácido-base, siempre que una sustancia se comporte 

como ácido (cede H+) habrá otra que actúe como base (captura H+). Así, cuando un ácido 

pierde protones se convierte en su ñbase conjugadaò y cuando una base captura protones 

se convierte en su ñ§cido conjugadoò. Por ejemplo: 

HCl(g)+  H2O(l)  H3O+
(ac)  +  Cl-(ac) 

   Dona H+       Receptor de H+ 

Un ácido reacciona con una base para formar una base y un ácido conjugado: 
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Durante la reacción el ácido de Bronsted-Lowry, (HCl) dona un protón al H2O y deja un ion 

cloruro (Cl-) que recibe el nombre de base conjugada. El conjunto HCl y Cl- constituye un par 

conjugado ácido-base. El agua (base de Bronsted-Lowry) con el ion hidronio (ácido 

conjugado) forman el otro par conjugado ácido-base. 

Otros ejemplos se presentan a continuación: 

 

Como regla general, se puede decir que, cuando el ácido de origen es débil su base 

combinada será fuerte, cuando el ácido es fuerte su base combinada será débil.  

Para poder medir la fuerza relativa de los ácidos (y bases) se debe elegir un disolvente. Si se 

utiliza agua solo se puede diferenciar en el rango del HCl hasta el NH2
-, a partir de esos límites 

debemos cambiar el solvente para poder diferenciarlos. A continuación se presenta una lista 

de ácidos y bases distribuidos según sus fuerzas relativas. No todas las sustancias se 

encontrarán en agua como aparecen en la figura. Así, por ejemplo, el HCl se encontrará como 

iones Cl- y H+ y, esto sucederá con todos los electrolitos fuertes que se disociarán en sus 

iones. 
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FUERZAS RELATIVAS DE ALGUNOS ÁCIDOS Y BASES 
 

Teoría de Lewis 

En 1923 el químico Gilbert Lewis presentó una teoría más completa, la cual establece que, 

ñun ácido es una sustancia capaz de aceptar y compartir un par de electrones, mientras que 

una base es una sustancia capaz de donar y compartir un par de electronesò. 

Todos los ácidos de Arrhenius y Bronsted-Lowry liberan protones, por lo tanto, también son 

ácidos según la teoría de Lewis. Todas las bases de Arrhenius y Bronsted-Lowry también son 

bases según la teoría de Lewis.  

El ácido debe tener su octeto de electrones incompleto y la base debe contar con algún par 

de electrones libres. Por ejemplo, el amoniaco (NH3) es una base de Lewis típica y el trifluoruro 

de boro (BF3), un ácido de Lewis. De esta forma se incluyen sustancias que se comportan 

como ácidos pero no cumplen la definición de Brønsted y Lowry, y suelen ser denominadas 

ácidos de Lewis.  

 

Disociación del agua 

El agua es un electrolito ñextremadamente d®bilò y est§ muy poco disociado en sus iones. El 

equilibrio de la reacción es: 

H2O ᵰ H+  +  OH- 

La constante de equilibrio k correspondiente es: 

▓  
╗ ╞╗

╗╞
 

Donde [H2O] es la concentración molar del agua y es igual a 55 M. Para soluciones diluidas 

permanece prácticamente constante. Entonces: 

▓╦  ╗ ╞╗ ▓ ╗╞ 

kw se denomina producto iónico del agua o constante de disociación del agua y, a 25°C tiene 

un valor de 1.10-14. 

En el agua pura: [H+] = [OH-], por lo que Kw = [H+]2 = [OH-]2 = 1.10-14; resolviendo, queda: [H+] 

= [OH-] = 1.10-7 M. Esta concentración de iones corresponde a una solución neutra. 

 

 

Potencial Hidrógeno (pH) 

En 1909, el químico danés Sörensen propuso expresar la concentración del ión hidrógeno 

como sus logaritmos decimales con signo cambiado (o como el logaritmo decimal de su 

Fuerza Ácida 
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inversa) y llamó a esta expresión ñPotencial hidr·genoò, designándolo con el símbolo pH. 

Matemáticamente, esto es: 

▬╗  ■▫▌╗ ■▫▌ 
╗

 

Si se conoce el pH y se quiere determinar la [H+], la ecuación correspondiente es: 

   

 

De manera análoga se define el potencial oxidrilo (pOH):  

▬╞╗ ■▫▌╞╗ ■▫▌ 
╞╗

 

La relación que se establece entre el pH y pOH está dada por: 

▬╗ ▬╞╗  ■▫▌ ▓◌ 

Entonces: 

▬╗ ▬╞╗   

Donde el valor 14 resulta de aplicar el logaritmo al valor de la kw a 25 ºC. Además, por 

propiedades de logaritmos, el logaritmo de un producto es la suma de los logaritmos. 

 

Escala de pH 

Para saber si una sustancia es ácida, básica o neutra, existe una escala de pH se muestra en 

la figura 

 
 

  

╗ ▬╗ 
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ÁCIDOS Y BASES DÉBILES 
 

Constante de equilibrio para especies ácidas y básicas 

Por convención, la constante de equilibrio de una sustancia ácida débil se denomina constante 

de acidez, y se designa con ka; mientras que para una especie básica, se la llama constante 

básica y se designa con kb. 

A continuación se presenta una tabla con ácidos y bases fuertes y débiles. Los valores de 

contante, medidos a 25°C corresponden a bases y ácidos débiles. 

 

Disociación de ácidos y bases débiles 

Se sabe que cuando una especie se comporta como electrolito fuerte, este se disocia 

completamente. Por otro lado, cuando se trata de electrolitos débiles, estos se disocian 

parcialmente. Así, para calcular el pH de una solución de base o ácido débil, se considera los 

siguientes equilibrios y ecuaciones matemáticas correspondientes: 

Ejemplo de ácido débil: 

 

CH3COOH + H2O  ᵰ CH3COO- + H3O+ 

Ë  
#(#//(/

#(#//(
 

 

Ejemplo de base débil: 

  NH3  +  H2O ᵰ NH4
+  +  OH- 

 

▓╫  
╝╗ ╞╗

╝╗
 

 

 

Hidrólisis 

La hidrólisis es una reacción de una sustancia con el agua. Entre las sustancias que pueden 

sufrir esta reacción se encuentran numerosas sales, que al ser disueltas en agua, sus iones 

constituyentes se combinan con el agua para producir H3O+ (H+) o bien OH-. 

Las sales provenientes de ácidos débiles o bases débiles se hidrolizan por acción del agua, 

dependiendo, el grado de la reacción, de la debilidad del ácido o la base. Es decir, cuanto más 

débil sea el ácido o la base, mayor es la hidrólisis. 
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Sales hidrolizables 

Las sales que se pueden hidrolizar son aquellas que provienen de un ácido fuerte y una base 

débil (por ejemplo, cloruro de amonio), de un ácido débil y una base fuerte (por ejemplo, 

acetato de sodio) o de un ácido y base débiles (por ejemplo, acetato de amonio). 

En general, cuando la fuerza del ácido y la base no son iguales, la sal se hidroliza. Para 

entender mejor el proceso de hidrólisis, se toman como ejemplo las siguientes sales: 

 

V Cloruro de amonio: esta sal es un electrolito fuerte, por lo que al disolverse en agua se 

disocia totalmente, según el siguiente equilibrio: 

 

NH4Cl  +  H2O       Cl-  +  NH4
+  +  H2O 

 

Los iones que se encuentran en solución son el Cl- y el NH4
+. El cloruro proviene de un ácido 

fuerte (HCl) por lo que no reaccionará, mientras que el NH4
+, que tiene su origen en el NH3 

(una base débil), es un ácido fuerte que reaccionará con el agua. De aquí que el pH de la 

solución resultante no será 7, debido a la reacción dada por: 

 

NH4
+   +   H2O             ᵰNH3       +   H3O+ 

 

Esta ecuación indica que la solución tendrá un exceso de iones hidrógeno (hidronio), o sea 

que su pH será menor que 7 (reacción ácida).  

En este equilibrio, la constante que se plantea se denomina constante de hidrólisis kh. Su 

ecuación es: 

 

Ὧ  
Ὧ

Ὧ
 
ὔὌ Ὄὕ

ὔὌ
 

 

V Acetato de sodio: En el agua, esta sal produce: 

CH3COONa        CH3COO-     +      Na+ 

 

El sodio es un ácido débil, ya que proviene de una base fuerte, como lo es el NaOH por lo que 

no reaccionará. El acetato es una base relativamente fuerte ya que proviene del ácido acético, 

que es un ácido débil, por lo que reaccionará con el agua. Esto se muestra a continuación: 

CH3COO-    +   H2O ᵰCH3COOH   +   OH- 

 

Esta ecuación indica que la solución tendrá un exceso de iones hidroxilo y su pH será mayor 

que 7. La ecuación de la constante de hidrólisis es: 
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Ὧ  
Ὧ

Ὧ
 
ὅὌ ὅὕὕὌὕὌ

ὅὌὅὕὕ
 

Las sales que provengan de un ácido fuerte y de una base fuerte no se hidrolizan. 

 

Soluciones Reguladoras 

Una solución reguladora ó buffer es un sistema constituido por un ácido débil y su sal (base 

conjugada) o por una base débil y su sal (ácido conjugado), que tiene capacidad de oponerse 

a grandes cambios de pH en una disolución acuosa. 

 Para explicar un buffer se presenta el siguiente ejemplo: el ácido acético, (de 

concentración Ca) y su sal, acetato de sodio (de concentración Cs). El acetato de sodio se 

comporta como un electrolito fuerte por lo que se disocia completamente, estableciéndose el 

equilibrio: 

 

Mientras que en el ácido acético se plantea el siguiente equilibrio: 

 

El ion acetato (CH3COO-) que proviene de la sal, también se presenta en el equilibrio del ácido. 

Este ion se denomina ion común. En este proceso, el equilibrio se desplaza hacia la 

izquierda, por lo que se puede despreciar el aporte de acetato dado por el ácido (x) que es la 

misma cantidad que se disocia. 

 
En vista de lo planteado, el equilibrio quedará finalmente: 

 

 

La constante de equilibrio finalmente vendrá dada por: 

 

Ὧ
ὅὌὅὕὕὌὕ

ὅὌ ὅὕὕὌ
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ACTIVIDADES 

 

1.  Si el pH de una disolución es 4,2, determine: a) El pOH de la solución 

 

2.  Determine el pH de una solución de HCl 0,25 M y de una solución de NaOH 0, 25 M 

 

3. a. Calcula el pH de una solución de vinagre que contiene 2,5 gr. de ácido acético 

(CH3COOH) por litro de solución. La constante de acidez Kb = 1.85 x 10-5 

b. Se tiene una solución 0,05M de KOH. Determina el pH de dicha solución. 

c. Indica la concentración de H+  y el pH de las siguientes soluciones: 

- HNO2, 0,2 M, Ka= 4.5 x 10-4 

- HCN, 1,5 M, Ka= 5.8 x 10-10 

d. Calcula Ka o Kb según sea el caso, asumiendo una concentración 0,1M: 

Ácido débil, pH 5,4  

Base débil, pH = 9 e.  

e. El pH de la lluvia es de 3,4. Calcula [H+] y [OH-] 

f. Una mezcla de orina contiene una [H+] de 4 x10-6 mol/l. Determina su pH y establece 

si es una sustancia ácida, básica o neutra. 

g. La acidez del jugo gástrico depende casi por completo de la presencia de HCl en él. 

Al analizar una muestra de 300 ml de este jugo se encontró que el pH era 

aproximadamente 3,5. Determine la cantidad de HCl en gramos presente en la 

muestra. 

 

4.  Completa el siguiente cuadro y teniendo en cuenta el valor de pH, clasifica cada una 

de las sustancias en fuertemente ácida, débilmente ácida, neutra, débilmente básica o 

fuertemente básica. 

 

5.  Determine el pH, el pOH y la concentración de especies presentes en una solución 

0,012 M de amoniaco. Kb = 1.85 x 10-5 

 

6.  ¿Qué concentración debe tener una solución de amoníaco para que su pH sea 10,35? 

 

7.  Calcular el porcentaje de ácido disociado en una solución 0,12 M de ácido acético 

(CH3COOH). Ka = 1.85 x 10-5. 
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8.  ¿Qué concentración de metilamina, CH3NH2, será necesaria para obtener una 

disolución de pH=11, si la constante de ionización de la metilamina vale 4,4 x 10ī4? 

 

9.  Determine la concentración de iones acetato que habrá en una disolución 0,040 M de 

ácido acético Ka = 1.85 x 10-5. 

 

10.  ¿Cuál es la concentración de ácido benzoico y el pH de una disolución en la que el 

ácido está ionizado en un 1,8 %? Ka = 6.5 x 10-5. 

 

11.  Calcular el pH de una disolución 0,1 M de cloruro de Amonio. Kb = 1.85 x 10-5 

 

12.  Se prepara una disolución 0,1 M de benzoato de sodio. Calcular el pH de la disolución. 

Ka = 6.5 x 10-5. 

 

13.  ¿Cuántos moles de hipobromito de sodio, se deben agregar a 1,00 l de ácido 

hipobromoso 0,200 M para formar una solución amortiguadora de pH = 8,80? Suponga que 

el volumen no varía al agregar la sal. Ka = 2.5 x 10-9 

 

14.  Determine el pH de una solución formada al disolver en un litro de agua, 0,22 mol de 

cloruro de amonio y 0,15 mol de amoníaco. 

 

Sustancias [H+] pH pOH 

Gaseosa 8,0 x 10-4   

Jugo de tomate 2,5 x 10-5   

Orina   8 

Leche de magnesia  10  

Limpiador casero  8,6  

Sangre  7.3  
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OXIDO-REDUCCIÓN 

Una reacción de oxidación-reducción, también conocida como reacción redox, es aquella en 

la que cambia el estado de oxidación de las especies reaccionantes, produciéndose un 

intercambio de electrones entre los reactivos. Estas reacciones también se conocen como 

reacciones de transferencia de electrones. 

¶ Oxidación: proceso donde un elemento o sustancia pierden electrones (e-). 

Reducción: proceso donde un elemento o sustancia gana electrones (e-). 

Agente oxidante y agente reductor: 

- El agente reductor es aquel elemento o sustancia química que suministra electrones 

de su estructura química al medio, aumentando su estado de oxidación, es decir; oxidándose. 

- El agente oxidante es el elemento o sustancia química que tiende a captar esos 

electrones, quedando con un estado de oxidación inferior al que tenía, es decir; reducido. 

Una reacción de oxidación-reducción es el resultado semirreacciones que transcurren de 

modo simultáneo: de dos Semirreacción de oxidación: proceso en el que una especie química 

pierde uno o más electrones, aumentando su grado de oxidación 

ὤὲᵰὤὲ         ςὩ  

Semirreación de reducción: proceso en el que una especie química   gana uno o más 

electrones, cambiando su grado de oxidación a valores más negativos 

Cu2+ + 2 e-ᵮ   Cu0 

Así, la reacción global es la suma de las dos semirreacciones: 

Zn0 + Cu2+ ᵰ  Zn2+ + Cu0 

El Zn2+ pierde 2 electrones, es decir, se oxida. Actúa como reductor del Cu2+. El Cu2+ gana 2 

electrones, es decir, se reduce. Actúa como oxidante del Zn0. 

De modo general, una reacción redox será: 

ox1 + ne-    ᵰ     red1 

red2     ᵰ    ox2 + ne- 

ox1     +    red2    ᵰ      red1 + ox2 

 

Las semirreacciones son, la mayoría de veces, 

reversibles y las especies que intervienen en ellas 

participan en un equilibrio químico, formando lo que se 

denomina un sistema redox, en el que las formas 

oxidada y reducida de una especie constituyen un 

sistema conjugado. 

En los sistemas vivos, el proceso 

de fotosíntesis (captura de 

energía) y respiración, 

degradación de carbohidratos, 

grasas y ciertos aminoácidos 

(liberan energía) son reacciones 

de óxido-reducción. 
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Los procesos redox tienen una importancia capital en el metabolismo de los seres vivos. Están 

involucrados en la cadena de reacciones químicas de la fotosíntesis y de la respiración 

aeróbica. En ambas reacciones existe una cadena transportadora de electrones formada por 

una serie de complejos enzimáticos, entre los que destacan los citocromos, complejos 

enzimáticos que aceptan y ceden electrones de una manera secuencial, de tal manera que el 

primero cede electrones al segundo, ®ste al terceroé hasta un aceptor final que se reduce 

definitivamente; en esta serie de pasos, los electrones van liberando energía que se utiliza 

para sintetizar enlaces de alta energía en forma de ATP (adenosintrifosfato). 

Otro tipo de reacción redox fundamental en los procesos metabólicos son las 

deshidrogenaciones, en las cuales un enzima (deshidrogenasa) quita un par de átomos de 

hidrógeno a un sustrato; dado que el átomo de hidrógeno consta de un protón y un electrón, 

dicho sustrato se oxida. Dichos electrones son captados por moléculas especializadas, 

principalmente las coenzimas NAD+ (nicotínamida adenína dinucleótido), NADP+ 

(nicotínamida adenína dinucleótido fosfato) y FAD (flavína adenín adinucleótido) que al ganar 

electrones se reducen, y los conducen a las cadenas transportadoras de electrones antes 

mencionadas. En la Cadena Transportadora de Electrones un conjunto de moléculas 

transportadoras de electrones se ubican a nivel de las crestas mitocondriales. 

La circulación de electrones por la cadena respiratoria se produce mediante reacciones de 

oxidación-reducción, ordenadas en serie. El potencial electroquímico proporciona al complejo 

enzimático (ATP sintetasa) la energía necesaria para la formación de ATP. 

 
 

 

En el gráfico muestra a las coenzimas NADH y FADH que son las moléculas que ponen en 

marcha la cadena transportadora de electrones y la fosforilación oxidativa hasta formar el 

ATP. 
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El metabolismo es producto de muchas reacciones redox. Así, el catabolismo lo constituyen 

reacciones en que los sustratos se oxidan y las coenzimas se reducen. Por el contrario, las 

reacciones del anabolismo son reacciones en que los sustratos se reducen y las coenzimas 

se oxidan. En su conjunto el catabolismo y el anabolismo constituyen el metabolismo. 

 

Potencial de electrodo 

En electroquímica, se llama electrodo a una pieza de metal, M. Un electrodo sumergido en 

una disolución que contiene iones del mismo metal, Mn+, se llama una semicelda. Entre los 

átomos metálicos del electrodo y los iones metálicos en disolución pueden darse dos tipos de 

interacciones: 

- Un ion metálico Mn+ en la disolución puede chocar con el electrodo, tomar de él n 

electrones y convertirse en un átomo metálico M. El ion se reduce. 

- Un átomo metálico M de la superficie puede ceder n electrones al electrodo e 

incorporarse a la disolución como ion Mn+. El átomo metálico se oxida. 

Se establece rápidamente un equilibrio entre el metal y la disolución, que podemos 

representar como 

 
Aunque no se puede hacer una medida directa sobre un solo electrodo, sí que se pueden 

conectar dos electrodos distintos entre sí y medir el flujo de electrones que tiene lugar entre 

ellos. Los electrones fluyen desde el electrodo con una mayor acumulación de densidad de 

carga electrónica hacia el electrodo con una densidad de carga electrónica menor. El potencial 

de electrodo es una medida de la densidad de carga electrónica sobre un electrodo para el 

que se ha establecido un equilibrio de oxidación-reducción según una semirreacción como la 

indicada anteriormente. Una pequeña diferencia en el potencial de electrodo entre dos 

electrodos conectados hace que aparezca un flujo de electrones o corriente eléctrica, de modo 

muy similar a como se mueve espontáneamente el agua desde un nivel más alto a otro más 

bajo. 

Para medir una diferencia de potencial hace falta conectar dos semiceldas. Deben estar 

conectados tanto los electrodos metálicos como las disoluciones, de manera que haya un 

circuito continuo para el flujo de partículas cargadas. Mediante un cable metálico (externo) se 

unen los electrodos para permitir el flujo de electrones, mientras que el circuito se cierra 

mediante por la migración de iones entre las disoluciones. El contacto entre las disoluciones 

se realiza, generalmente, mediante una disolución que no participa en la reacción, introducida 

generalmente en un tubo en U que hace de puente entre las dos semiceldas, denominado 

ñpuente salino (o tambi®n mediante un tap·n poroso o membrana que separa las dos 
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disoluciones). Una celda electroquímica es una combinación de dos semiceldas conectadas 

de modo adecuado. 

A modo de ejemplo, consideramos una celda electroquímica que, se encuentra a 25 ºC, en la 

que una semiceldas consiste en un electrodo de Cu sumergido en disolución de Cu2+ 1 M y la 

otra semiceldas en un electrodo de Zn sumergido en disolución de Zn+2 1 M. Como se muestra 

en la figura, las dos disoluciones están unidas por un puente salino y los dos electrodos por 

un cable metálico (conductor). 

Estas celdas electroquímicas producen electricidad como resultado de reacciones químicas 

espontáneas y se llaman celdas voltaicas o galvánicas. También se utiliza el término de pila. 

Los cambios que tienen lugar son los siguientes: los átomos de Zn se incorporan a la 

disolución como iones Zn2+, dejando electrones sobre el electrodo de Zn0 (ánodo). Los 

electrones perdidos por los átomos de Zn pasan a través del cable y del dispositivo eléctrico 

de medida (voltímetro) hacia el electrodo de Cu0 (cátodo). En este electrodo los ionesCu+2 de 

la disolución adquieren electrones y se depositan como Cubre metálico. Los aniones (NO3
-) 

del puente salino se mueven hacia la semicelda del Cinc para neutralizar la carga positiva 

debida al exceso de iones Zn2+, mientras que los iones K+ irán a la semicelda del Cobre para 

neutralizar el exceso de cargas negativas del SO4
-2. 

 

 
 

La reacción espontánea en esta celda electroquímica es: 

Ánodo:   Zn0     ᵰ       Zn2+ + 2 e- 

Cátodo:  Cu2+ + 2e   -ᵰ     Cu0 

Reacción global:  Zn0 + Cu2+    ᵰ      Zn2+ + Cu0 

 

El potencial Eº que medirá el voltímetro en estas condiciones será de 1.10 V (Volt). Estas 

condiciones del sistema (25ºC, 1 M de concentración y en caso de existir gases 1 at de 

presi·n) son conocidas como ñcondiciones est§ndarò. En estas condiciones se pueden 

encontrar tablas de potenciales de reducción estándar (Eº)(ver tabla anexa). 

En el caso de la pila cobre-cinc se tiene los siguientes potenciales (Eº): 
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Zn2+ + 2 e-   ᵰ            Zn0 Eº = -0.76 V 

Cu2+ + 2 e-   ᵰ          Cu0 Eº = 0.34 V 

Se puede observar que la semireacción de cobre en la pila esta invertida (Zn0ᵰ Zn2+ +e-), 

entonces se debe cambiar el signo del potencial Eº (a +0.76 V), quedando la reacción global 

con sus potenciales de la siguiente manera. 

Zn0   ᵰ  Zn2+ + 2 e-                        Eº = 0.76 V 

Cu2+ + 2 e-    ᵰ         Cu0  Eº = 0.34 V 

Zn0 + Cu2+ᵰZn2+ + Cu0 Eº = 0.76V + 0.34V = 1.10V 

El potencial de la celda será de 1.10V. 

 

Los dibujos de las celdas electroquímicas, como los de las figuras anteriores, resultan útiles, 

pero a menudo se utiliza un esquema más simple. El esquema de una celda electroquímica 

debe mostrar sus componentes de modo simbólico, utilizándose habitualmente el siguiente 

convenio: 

El ánodo, electrodo en el que tiene lugar la oxidación, se sitúa a la izquierda del esquema. 

El cátodo, electrodo en el que tiene lugar la reducción, se sitúa a la derecha en el esquema. 

El límite entre dos fases (por ejemplo un electrodo y una disolución) se representa mediante 

una sola línea vertical (/). 

El límite entre los compartimentos de las semiceldas, frecuentemente un puente salino, se 

representa mediante una doble línea vertical (//). Las especies en disolución acuosa se sitúan 

a ambos lados dela doble línea vertical y las especies distintas de la misma disolución se 

separan entre sí por una coma. 

Para las dos celdas indicadas anteriormente, el esquema de las mismas: 

Ćnodo Ÿ    Zn/Zn2+ (1 M) // Cu2+ (1 M) / Cu   Ŷ cátodo 

 

Potenciales no estándar 

Cuando se trabaja en condiciones no estándar, el potencial de la celda conseguido no será el 

potencial estándar. Esta situación se presenta cuando varían algunos de los parámetros 

establecidos (concentraciones o temperatura), así, el potencial de la celda, E, y las 

concentraciones de reactivos y productos se relacionan en la siguiente ecuación: 

E = Eºï(RT/nF)ln Q 

E es el potencial de celda en condiciones no estándar. 

Eº el potencial en condiciones estándar. 

R la constante de los gases. 

T la temperatura absoluta (escala Kelvin). 

n la cantidad de mol de electrones que participan en la reacción. 
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F la constante de Faraday (aproximadamente 96500 C/mol). 

ln(Q) es el logaritmo neperiano de Q que es el cociente de reacción. 

Esta ecuación (propuesta por Walter Nernst) se la conoce por la ecuación de Nernst. Para T 

de 25ºC y utilizando logaritmos decimales resulta: 

E = EÜ ī 0.0592log Q 

En el caso del ejemplo dado (cobre-cinc) en el que se modifiquen las condiciones de las 

concentraciones de los iones, la ecuación de Nernst a 25ºC será: 

 E = EÜ ī 0.0592 log([Zn+2]/[Cu+2])  

[Zn+2]: concentración molar de Zn+2 

[Cu+2]: concentración molar del Cu+2 

La ecuación de Nernst puede aplicarse no sólo a las reacciones de oxidación-reducción que 

tienen lugar en las celdas, sino también a cualquier sistema redox, el cual está caracterizado 

por un potencial normal de electrodo (siempre definido como potencial de reducción) que viene 

tabulado y que se ha obtenido tal como se ha indicado en el apartado anterior.  

 

Energía libre y sistemas redox 

La cantidad de energía disponible (trabajo) que puede obtenerse de un proceso químico es 

igual a -æG, para una pila vendrá dado por la ecuación: 

æG = - nFE 

n la cantidad de mol de electrones que participan en la reacción. 

E es el potencial de celda en condiciones no estándar. 

F la constante de Faraday (aproximadamente 96500 C/mol). 

 

En el caso de que los reactivos y productos se encuentren en sus estados estándar, la 

expresión sería: 

æGÜ = - nFEº 

El principal criterio para establecer si un proceso es espontáneo es que æG < 0. Seg¼n las 

ecuaciones anteriores, para una reacción redox si æG < 0entonces E > 0. Por lo tanto, E debe 

ser positivo para que æG sea negativo. 

De este modo, si E de la celda es positivo, la reacción tiene lugar de forma espontánea en 

sentido directo para las condiciones indicadas. Si E es negativo, la reacción tiene lugar de 

forma espontánea en sentido inverso para las condiciones indicadas. Si E = 0, la reacción 

está en equilibrio para las condiciones indicadas. 
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ACTIVIDADES 

 

1. Mediante la tabla, prediga si el aluminio puede desplazar al paladio. La ecuación para el 

proceso sería: 

2 Al (s)      +     3 Pd2+ (ac)       ----------->        2 Al3+(ac)        +    3 Pd (s) 

suponga que se construye una celda voltaica basada en esta reacción. 

a- ¿Qué semirreacción representará la reducción de esta celda? 

b- ¿Qué semirreacción representará la oxidación? 

c- ¿Qué metal será el ánodo? 

d- ¿Qué metal será el cátodo? 

e- Realice un diagrama de la celda. 

 

2.  Haga un diagrama de las siguientes celdas. En cada caso, escriba la ecuación 

balanceada para la reacción que se produce en forma espontánea y calcule el potencial de 

celda. Indique la dirección del flujo de electrones, el ánodo, el cátodo y la polaridad ( + o -) de 

cada electrodo. En cada caso suponga que el circuito se completa con un alambre y un puente 

salino. 

a- una tira de oro está sumergida en una solución 1.0 M de Cu2+ y una tira de oro 

sumergida en una solución 1.0 M de Au3+. 

b- una tira de aluminio está sumergida en una solución 1.0 M de de Al3+ y una tira de 

cobre está sumergida en una solución de 1.0 M de Cu2+. 

c- Una tira de cromo esta sumergida en una solución 1.0 M de Cr3+ y una tira de plata 

esta sumergida en una solución 1.0 M de Ag+. 

 

3. ¿Podrá oxidar el Fe3+ al Pb formando Pb2+ en solución ácida? 

 

4. ¿Podrán oxidar los iones dicromatos a los iones fluoruros  (F-) formando flúor libre (F2) 

en solución ácida? 

 

5. ¿Podrán oxidar los iones permanganato el Cr3+ a iones dicromato en solución ácida? 

 

6. Determine cuáles de las siguientes reacciones son espontáneas: 

a- Cr2+ (ac)      +       Fe3+(ac)       ======     Cr3+ (ac)       +       Fe2+ (ac) 

b- Br2(l)         +      2 Cl- (ac)        ======      Cl2 (g)           +        2 Br- (ac) 
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c- Sn (s)          +      2H+(ac)         ======       H2(g)            +        Sn2+(ac) 

d- Determine la constante de equilibrio para cada una de las reacciones dadas a 

25ºC. 

 

7. En las siguientes parejas ¿cuál es el agente oxidante? 

a- Cd2+  o  Tl+ 

b- Sn2+  o Sn4+ 

c- H+  o  Cu2+ 

d- I2   o  Br2 

 

8. Calcule los potenciales de reducción para los siguientes electrodos en las condiciones 

que se indican: 

a- Fe2+ (2.0 M) / Fe 

b- SnF6
2- (0.500 M)/ Sn, F- (1.00*10-4 M) 

c- CdS / Cd, S2- (5.00*10-20 M) 

d- Cr(OH-) / Cr, OH-(3.60*10-4 M) 
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Anexo:   Tabla periódica 
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Lista de ácidos y bases más usados 

 
 Ácidos ka Bases kb 

Fuertes HCl  NaOH  

 HBr  KOH  

 HI  LiOH  

 H2SO4 fuerte en su 1° 

disociación 

RbOH  

 HNO3  Ca(OH)2  

 HClO4    

Débiles  HIO3 1,7.10-1 N(C2H5)3 1,0.10-3 

 H2SO3 1,6.10-2 N(CH3)3 6,5.10-5 

 HClO2 1,0.10-2 NH3 1,8.10-5 

 H3PO4 7,1.10-3 

(1° disociación) 

C5H5N  1,8.10-9 

 HNO2 4,3.10-4 CO(NH2)2    (urea) 1,3.10-14 

 HF 3,5.10-4   

 HCOOH 1,8.10-4   

 C6H5COOH 6,5.10-5   

 CH3COOH 1,8.10-5   

 H2CO3 4,3.10-7 

(1° disociación) 

  

 HClO 3,0.10-8   

 HBrO 2,0.10-9   

 HCN 4,9.10-10   

 HIO 2,3.10-11   

 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
  



QUÍMICA 

Facultad de Ciencias Médicas / UNSE 
 100 

Tabla de Potenciales estándar de Reducción 

 
  

Proceso de reducción  Eo(volt)  
Li+    +   e-   =   Li -3,045 
K+     +   e-   =    K -2,925 
Ca2+    +    2e-   =   Ca -2,866 
Na+   +   e-   =    Na -2,714 
Mg2+   +    2e-   =   Mg -2,363 
Al3+    +    3e-    =    Al -1,662 
Mn2+   +   2e-   =   Mn -1,179 
2H20   +    2e-   = H2   +   2OH- -0,828 
Zn2+   +    2e-   =    Zn -0,763 
S    +    2e-    =    S2-  -0,479 
Fe2+ + 2e-     =    Fe -0,44 
Cr3+ + e-     =       Cr2+ -0,408 
Cd2+ + 2e-     =    Cd -0,403 
Tl+    +    e-   =   Tl -0,336 
Co2+    +    2e-   =   Co -0,277 
Ni2+    +   2e-    =    Ni -0,250 
Sn2+    +    2e-    =    Sn -0,136 
Pb2+     +     2e-    =    Pb -0,126 
Fe3+    +    3e-   =    Fe -0,037 
2H+    +    2e-     =    H2 0,000 
Sn4+    +   2e-    =    Sn2+ +0,150 
Cu2+   +    e-   =    Cu+ +0,153 
Cu2+    +   2e-   =   Cu +0,336 
O2    +    2H2O    +   4e-   =   4OH-  +0,401 
Cu+   +   e-    =   Cu +0,520 
I2   +   2e-   =   2I-  +0,535 
Fe3+    +    e-    =    Fe2+ +0,770 
Hg22+   +   2e-   =    2Hg +0,788 
Ag+   +   e-   =   Ag +0,799 
Hg2+   +   2e-   =   Hg +0,854 
2Hg2+   +   2e-   =    Hg22+ +0,919 
Br2    +   2e-  =   2Br-  +1,066 
O2  +   4H+   +   4e-  =   2H2O +1,229 
Tl3+  +   2e-   =   Tl+ +1,252 
Cr2O72-   +   14 H+   + 6e-   =   2Cr3+   +   7H2O +1,333 
Cl2   +   2e-   =   2Cl-  +1,359 
Au3+    +   3e-   =   Au +1,497 
MnO4-   +   8H+   +   5e- =  Mn2+  +  4H2O +1,507 
Au+  +  e-  =  Au +1,691 
Pb4+  +  2e-  =  Pb2+ +1,693 
Co3+  +  e-  =  Co2+ +1,808 
F2  +  2e-  =   2F- +2,865 
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Qu²micaé àñOrg§nicaò? 

 
"La química Orgánica actual está a punto de enloquecerme.  

Se me figura como un bosque tropical primigenio lleno  
de las cosas más notables, una selva infinita y terrible en la que uno 

 no se atreve a penetrar porque parece que no hay salida"  
Friedrich Wohler, 1835. 

 

La química orgánica estudia los compuestos del carbono. Los químicos del siglo XVIII 

utilizaban la palabra ñorgánicoò para describir las sustancias que se obten²an de fuentes vivas, 

como plantas y animales. Esta teoría fue planteada por 

J.J.Berzelius y en ella, los compuestos como el azúcar, la 

urea, el almidón, las ceras y los aceites vegetales eran 

considerados orgánicos pues se creía que tales productos 

necesitaban de una fuerza vital para ser creados por los 

animales y los vegetales. Resumiendo, sólo los organismos 

podían producir compuestos orgánicos. 

Esta concepción se desechó en 1828, cuando el químico alemán Friedrich Wöhler preparó 

urea, a partir de la reacción de dos compuestos inorgánicos, cianato de plomo y amoniaco 

acuoso: 

 

La urea, hasta ese momento se había obtenido siempre a partir de organismos y por lo tanto 

se suponía que contenía fuerza vital; sin embargo, el cianato de amonio es inorgánico, y por 

tanto, carece de tal fuerza. Algunos químicos afirmaron que la reacción ocurrió porque pudo 

haberse contaminado con alguna huella de fuerza vital proveniente de las manos de Wöhler, 

pero la mayoría, reconoció la posibilidad de sintetizar compuestos orgánicos a partir de 

compuestos inorgánicos. Se llevaron a cabo muchas otras síntesis, y finalmente hubo de 

desecharse la teoría de la fuerza vital. 

Hoy, aun cuando se sabe que los compuestos orgánicos no necesitan una fuerza vital, se 

siguen diferenciando de los compuestos inorgánicos porque todos contienen uno o más 

átomos de carbono. Sin embargo, no todos los compuestos de carbono son sustancias 

orgánicas, pues el diamante, grafito, dióxido de carbono, cianato de amonio y carbonatos, se 
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derivan de minerales y tienen propiedades inorgánicas características. A pesar de estas 

excepciones, la mayor parte de los millones de compuestos del carbono son orgánicos. 

En la actualidad se conocen más de 20 millones de compuestos orgánicos sintéticos y 

naturales. ¡Este número es mucho mayor que los 100.000 o más compuestos inorgánicos que 

se conocen! 

Debajo se muestran las formulas químicas de dos compuestos orgánicos presente en nuestra 

vida cotidiana: a la izquierda el ácido acetilsalicílico o aspirina y a la derecha tereftalato de 

polietileno (PET), el componente de las botellas plásticas. 

 

 

El átomo de carbono 

El carbono puede constituir más compuestos que ningún otro elemento porque los átomos de 

carbono tienen la capacidad de formar enlaces carbono-carbono sencillo, doble y triple, como 

así también unirse entre sí formando cadenas o estructuras cíclicas. La rama de la química 

que estudia los compuestos del carbono es la química orgánica. 

Pero, ¿cuál es la razón principal de que existan tantos compuestos orgánicos?, ¿qué tiene el 

carbono en especial, que se dedica toda una rama de la química a estudiar sus compuestos?, 

veamos algunas de las características del carbono y de sus compuestos. 

 

Configuración electrónica del Carbono 

El átomo de carbono es el elemento central para todos los compuestos orgánicos, tiene un 

número atómico (Z=6), por lo tanto tiene 6 electrones: dos de ellos ocupan el orbital 1s, otros 

dos ocupan el orbital 2s y los dos restantes ocupan los orbitales 2p. Su configuración se 

representa como: 

1s2 2s2 2px
1 2py

1 2pz
0 
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Observando la configuración electrónica del átomo de carbono, encontraremos que éste 

posee cuatro electrones de valencia es decir, electrones que se encuentran en el nivel de 

energía más externo, que en éste caso particular es el nivel dos. 

El carbono es un elemento representativo, pertenece al grupo IVA o grupo (14), con un numero 

de oxidación +4, por lo que forma cuatro enlaces. Al formar compuestos orgánicos el carbono 

se enlaza con otros carbonos mediante enlaces covalentes compartiendo uno, dos o tres 

pares de electrones denominados enlaces simples, dobles y triples respectivamente. El octeto 

electrónico, lo completa compartiendo electrones con otros átomos, principalmente hidrogeno 

con el que comparte un par de electrones. A continuación se muestra la estructura de Lewis 

del propano, el segundo hidrocarburo de la serie de los alcanos. 

 

Representación de las moléculas orgánicas 

Antes de comenzar el tratamiento de los compuestos orgánicos es muy importante 

familiarizarse con las representaciones de los mismos. En química orgánica existen diferentes 

maneras de representar las moléculas. Algunas de ellas se detallan a continuación. 

¶ Fórmulas Moleculares. Son las que además de la razón o proporción, nos dicen el número 

real de átomos en una molécula. Así la fórmula molecular del metano es CH4, la del etano es 

C2H6, la del propano C3H8,etc. 

¶ Formulas condensadas. En las fórmulas condensadas, los enlaces (o líneas) no se indican 

y átomos del mismo tipo que están enlazados a otros átomos se agrupan. Ej. para el butano, 

C4H10 la formula condensada es CH3CH2CH2CH3. Para el caso de moléculas formadas por 

cadenas largas se puede incluso condensar aún más la notación, agrupando los grupos 

metilenos (CH2). Ejemplo:  

 

CH3CH2CH2CH2CH2CH2CH2CH3 es equivalente a CH3(CH2)6CH3 

 

¶ Fórmulas Estructurales Estas nos muestran la verdadera estructura de las moléculas, 

esto es, el orden de unión de los átomos. La utilidad de las fórmulas estructurales radica en 

que a través de ellas es posible explicar y predecir la reactividad química de un determinado 

compuesto orgánico.  

Las fórmulas de líneas de Lewis o fórmulas estructurales son un tipo de fórmula estructural, 

que suelen condensarse o reducirse a fórmulas más cortas. En una fórmula de líneas, cada 

línea representa un par de electrones compartidos. 
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A continuación se muestra las distintas representaciones para el hidrocarburo de dos átomos 

de carbono, el etano. 

C
2
H

6   
CH

3
CH

3 C C

H

H H

H

H H

molecular   condensada    Estructural
 

En los compuestos orgánicos, los átomos de carbono forman enlaces covalentes simples, 

dobles y triples, cada uno de los cuales tiene unas energías de enlace, unas distancias de 

enlace y unas geometrías determinadas. A continuación se indican las representaciones para 

para estos casos: 

C C

H

H H

H

C C

H

H

H

H

H

H C CH H

 
 

Además de carbono, en los compuestos orgánicos se encuentran otros elementos tales como 

oxígeno, nitrógeno, azufre, fosforo, entre otros. Como ejemplo se indica la formula 

condensada y desarrollada del etanol, el alcohol de dos átomos de carbono, muy presente en 

nuestra vida cotidiana. 

Compuestos Cíclicos  

Las estructuras cíclicas se representan usualmente, mediante fórmulas poligonales, las cuales 

son otro tipo de fórmula estructural condensada. Por ejemplo, para representar un anillo de 

tres miembros se usa un triángulo, mientras que un anillo de seis miembros se representa con 

un hexágono, uno de cinco con un pentágono etc.  

CH2

CH2

CH2

CH2

CH2

CH2

CH2

CH2

CH2

CH2

CH2

CH2

CH2CH2

CH2

CH2

CH2

CH2

 

C C O

H

H

H

H

H

HC
2
H

6
O CH

3
CH

2
OH

molecular     condensada         Estructural
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En estas fórmulas poligonales, un vértice representa un átomo de carbono y sus hidrógenos, 

los lados del polígono representan los enlaces que unen a los carbonos. Los anillos pueden 

contener otros átomos diferentes al carbono, estos átomos y los hidrógenos unidos a ellos 

deben indicarse en la fórmula del polígono. Los dobles enlaces también deben indicarse. 

Ejemplos: 

CH

CH

CH

CH2

CH

CH2

CH2

N
H

CH2

CH2

CH2

N
H

CH2

C

CH2

CH2

CH2

O

O

 

Finalmente podemos representar las moléculas como representaciones de líneas y ángulos, 

también llamadas fórmulas de esqueleto o fórmulas de armazón las cuales son la 

representación estándar para moléculas orgánicas más complejas. En ellas no aparecen los 

átomos de carbono ni los de hidrógeno. Los átomos de carbono (C) se representan como los 

vértices (esquinas) y terminaciones de segmentos de línea que no están señaladas con ningún 

otro símbolo de elemento químico. Se supone a la vez que cada átomo de carbono está unido 

a tantos átomos de hidrógeno como sea necesario para que tenga cuatro enlaces en total. 

Otros átomos distintos del C y el H o grupos radicales (R) deben escribirse de modo explícito. 

 
CH2 CH2 CH3CH3

CH2 CH CHCH3 CH3

CH CH2 CH3CH3

NH2 NH2  
ACTIVIDADES 

 

1.  Escriba la formula estructural completa y una formula estructural condensada para: 

a. Tres compuestos de formula C3H8O. b. cinco compuestos de formula C3H6O 

2.  Transforme las siguientes fórmulas de líneas en fórmulas de Lewis: 

http://es.wikipedia.org/wiki/F%C3%B3rmula_esqueletal
http://es.wikipedia.org/wiki/Carbono
http://es.wikipedia.org/wiki/Hidr%C3%B3geno
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Identifique, cuando corresponda, los electrones no compartidos 

 

3.   Dibuje las fórmulas estructurales para los siguientes compuestos: a) CH2Cl2 

(diclorometano o cloruro de metileno);  b)CHCl3 (triclorometano o cloroformo). 

4.  Escriba una fórmula estructural que muestre todos los enlaces para cada una de las 

siguientes fórmulas abreviadas: 

a. (CH3)2CHCH2OH   b.  Cl2C=CCl2   

5.  Escriba una fórmula estructural para cada uno de los siguientes compuestos. Utilice una 

línea para representar cada enlace sencillo, y puntos para los pares electrónicos no 

compartidos:  

a. C3H8  c. CH3NH2   d.  CH2O 

6.  Dibuje tres estructuras diferentes para la fórmula C4H8 que contenga un doble enlace 

carbono-carbono. 

7.  Para cada una de las siguientes fórmulas estructurales abreviadas escriba una fórmula 

estructural que muestre todos los enlaces: 

a. CH3(CH2)3CH3b. (CH3)3CCH2CH3 

c. (CH3)2CHOH                                           d. CH3N(CH2CH3)2 

8.  Escriba las fórmulas estructurales que corresponden a las siguientes estructuras 

abreviadas y muestre el número correcto de hidrógenos unidos a cada carbono: 

O

O

 

N

H

O

O

OH

 

O

O
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9.  Desarrolle las siguientes estructuras condensadas para mostrar los enlaces 

covalentes y los pares de electrones no compartidos: 

a) CH3NH(CH2)2CH3  c) (CH3)2CHCl 

b) (CH3)3COH   d) (CH3)3C(CH2)3CH(CH3)2 

10.  Sólo una de las siguientes fórmulas describe un compuesto que existe. Corrija las 

demás de manera que también describan compuestosexistentes. 

a) CH3CH3CH3   b) CH5   c) (CH3)2CCH3 

d) (CH3)2CHCH2CH3  d) CH3CH3CH2 e) CH3CHCH2CH3 
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ORBITALES ATÓMICOS DEL CARBONO EN LOS COMPUESTOS ORGÁNICOS 

Para explicar los distintos enlaces de los compuestos orgánicos a partir de la configuración 

electrónica del carbono, descrita anteriormente, Pauling propuso la combinación de orbitales 

atómicos con la formación de orbitales híbridos idénticos entre ellos. Estos orbitales se 

obtienen cuando dos o más orbitales no equivalentes del mismo átomo se combinan para 

prepararlos para la formación del enlace covalente.  

 

En las distintas sustancias el C se presenta en tres tipos de hibridación según forme enlaces 

simples, dobles o triples, denominadas: sp3, sp2 y sp. 

 

Hibridación sp3 

Cuando el carbono se enlaza con otros cuatro elementos o grupos de elementos, y mantiene 

con ellos enlaces simples, lo hace empleando cuatro orbitales atómicos híbridos equivalentes 

que se obtienen ñmezclandoò el orbital 2s con los tres orbitales 2p: 

 

 

 

 

 

 

 

Debido a que los nuevos orbitales se formaron a partir de un orbital s y tres orbitales p, reciben 

el nombre de orbitales híbridossp3. En la figura que se muestra debajo se puede observar la 

forma y la orientación delos orbitales sp3. Estos cuatro orbitales híbridos están dirigidos hacia 

los cuatro vértices de un tetraedro regular con ángulos de enlace de 109.5°, de esta manera 

los electrones se encuentran lo más alejados posible entre sí reduciendo al mínimo la 

repulsión. Los orbitales sp3 apuntan hacia los vértices de un tetraedro. 

 

¿Sabías que? 

La hibridación en química no es un fenómeno físico, sino un artificio teórico y 

matemático que se utiliza para explicar el comportamiento de los átomos cuando 

estos se unen entre sí. El término hibridación, en química, significa mezcla o 

combinación de orbitales atómicos puros, para formar orbitales atómicos híbridos. El 

número de orbitales híbridos que se forma es equivalente al número de orbitales 

atómicos puros que intervienen.  

En el campo es muy común escuchar términos como: maíz híbrido, sorgo híbrido, 

algodón híbrido o arroz híbrido. Estos términos nos indican, que la semilla ha sido 

producto de la mezcla o cruza de otras variedades. La hibridación se realiza para 

obtener a la vez, un mejoramiento de la semilla y altos rendimientos en las cosechas. 

ŷŹ ŷ ŷ  

 2s    2px   2py   2pz4 orbitales sp3 

ŷ ŷ ŷ ŷ 
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La siguiente analogía es útil para comprender la hibridación. Suponga que tenemos un vaso 

con una disolución roja y tres vasos con una disolución azul y que el volumen de cada uno es 

de 50 ml. La disolución roja corresponde al orbital 2s, mientras que la disolución azul 

representa los tres orbitales 2p, y los cuatro volúmenes iguales simbolizan cuatro orbitales 

separados. Al mezclar las disoluciones se obtienen 200 ml de una disolución púrpura, que 

puede dividirse en cuatro porciones de 50 ml (es decir, el proceso de hibridación genera cuatro 

orbitales sp3). Así como el color púrpura se forma a partir de los componentes rojo y azul de 

las disoluciones originales, los orbitales híbridos sp3 poseen características de ambos 

orbitales, s y p.  

 

Hibridación sp2 

Cuando el carbono se enlaza con tres elementos o grupos de elementos, y mantiene con uno 

de ellos un enlace doble, lo hace empleando tres orbitales atómicos híbridos equivalentes que 

se obtienen ñmezclandoò el orbital 2s con los dos orbitales 2p: 

 
 
 

ŷŹ ŷ ŷ  ŷ ŷ ŷ ŷ 



QUÍMICA 

Facultad de Ciencias Médicas / UNSE 
 110 

 
 

Estos tres orbitales híbridos se denominansp2, están en un plano, y el ángulo entre cualquier 

par de ellos es de 120°. Note que uno de los tres orbitales atómico sp queda sin hibridar. 

 

 

 

Formación de orbitales híbridos sp2 

 
Hibridación sp 

Cuando el carbono se enlaza con dos elementos o grupos de elementos, y mantiene con uno 

de ellos un enlace triple, lo hace empleando dos orbitales atómicos híbridos equivalentes que 

se obtienen ñmezclandoò el orbital 2s con un orbital 2p: 

 

 
 
 
 
 
 
 

Estos dos orbitales híbridos, denominados sp, se encuentran en la misma línea, el eje x, por 

lo que el ángulo entre ellos es de 180°. Note que dos de los tres orbitales atómicos p quedan 

sin hibridar. 

 2s2px   2py   2pz3 orbitales sp2  2pz 

ŷŹ ŷ ŷ  

 2s2px   2py   2pz2 orbitales sp2     2py     2pz 

ŷ ŷ ŷ ŷ 
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Formación de orbitales híbridos sp 

 

Orbitales moleculares 

Formación de enlaces simples o sencillos: Orbitales sigma (s) 

Cuando dos átomos cualesquiera forman enlaces covalentes sus orbitales atómicos se 

ñsuperponenò o ñtraslapanò. Durante la formaci·n de este enlace, esto es, a medida que ambos 

orbitales atómicos comienzan a superponerse, se libera energía dado que el electrón de cada 

átomo es atraído no solo por su propio núcleo sino por el núcleo del otro átomo involucrado 

en el enlace. De esta manera, la atracción de los electrones por parte de los núcleos cargados 

positivamente es lo que mantiene unidos a los átomos. 

Un ejemplo muy sencillo es la formación de la molécula de Hidrogeno. El enlace covalente se 

forma por superposición de los orbitales 1s de cada átomo de Hidrogeno, tal como puede 

observarse en la figura.  

 

El enlace formado de esta manera se denomina enlace sigma (s). Los enlaces sigma son los 

enlaces covalentes más fuertes, se caracterizan por tener una simetría esférica en torno al eje 

internuclear, con la máxima densidad electrónica entre los núcleos atómicos. En un enlace 

sigma cada electrón dispone del orbital molecular como si estuviera solo.  
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A pesar de que se ha utilizado a la molécula de hidrógeno para mostrar la formación de los 

orbitales molecularess, el concepto se aplica de igual manera a otras moléculas. En la 

molécula de H2 se consideró sólo la interacción entre los orbitales 1s; en el caso de otras 

moléculas necesitamos considerar otros orbitales atómicos. No obstante, para todos los 

orbitales s el tratamiento es el mismo que para los orbitales 1s. Para otras moléculas, será 

necesario considerar otros orbitales. Para los orbitales p, por ejemplo, el proceso es más 

complejo porque pueden interactuar entre sí de dos formas diferentes. Para originar un enlace 

s, los dos orbitales 2pdeben aproximarse entre sí a través de sus extremos  

 

(superposición longitudinal). Finalmente, otra superposición que origina orbitales moleculares 

sigma es la que se muestra a continuación, esto es la superposición entre un orbital p con un 

orbital del tipo s. 

 

Formación de enlaces múltiples: Orbitales pi (p) 

Cuando dos orbitales del tipo p se superponen lateralmente el orbital molecular formados se 

denomina orbital molecular p.  

 
 

En un orbital de este tipo, la densidad electrónica se concentra arriba y abajo de una línea 

imaginaria entre los dos núcleos que se enlazan. Un enlace doble está constituido por un 

enlace s y dos enlacesp; un enlace triple siempre está formado por un enlace s más dos 

enlaces p. 

 

px  px   orbital molecular s 
 

px s  orbital molecular s 
 



QUÍMICA 

Facultad de Ciencias Médicas / UNSE 
 113 

ENLACES EN LOS COMPUESTOS ORGÁNICOS 

 
Metano y el etano: enlaces simples 

Enlaces en el metano 

Comenzaremos analizando los enlaces de los compuestos orgánicos observando los enlaces 

en el metano, compuesto que tiene sólo un átomo de carbono. El metano (CH4) tiene cuatro 

enlaces covalentes C-H. Estos cuatro enlaces tienen la misma longitud y el mismo ángulo de 

enlace (109.5°). Cada uno de los  enlaces C-H del metano está formado por el traslape de un 

orbital sp3 del carbono con el orbital s del hidrógeno, tal como se muestra a continuación. Esto 

explica por qué los cuatro enlaces CðH del metano son idénticos. 

 

El ángulo que se forma entre dos enlaces cualesquiera del metano es de 109.5°. Este ángulo 

de enlace se conoce como ángulo de enlace tetraédrico. Al carbono, que forma enlaces 

covalentes utilizando cuatro enlaces sp3 equivalentes, como el del metano, se le denomina 

carbono tetraédrico. 

Quizá el principio de los orbitales híbridos parezca una teoría fraguada sólo para ajustarlas 

cosas, y eso es exactamente lo que es. No obstante, es una teoría que brinda una muy buena 

imagen del acoplamiento en los compuestos orgánicos 

 

Enlaces en el etano 

El etano, es el segundo compuesto en la familia de los 

hidrocarburos. En él, dos carbonos se enlazan mediante un 

enlace covalente sencillo. Los dos carbonos son tetraédricos. Cada carbono utiliza cuatro 

orbitales sp3 para formar cuatro enlaces covalentes.  

Un orbital sp3 de un carbono se traslapa a un orbital sp3 del otro carbono para formar el enlace 

C-C. Cada uno de los otros tres orbitales sp3 de cada carbono se traslapa en el orbital s de un 

hidrógeno para formar un enlace C-H. De tal manera, el enlace C-C está formado por un 

traslape sp3-sp3, y cada enlace C-H está formado por un traslape sp3-s. 
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Cada uno de los ángulos de enlace del etano es casi un ángulo de enlace tetraédrico de109.5°, 

y la longitud del enlace C-C es de 1.54 Å. 

Todos los enlaces del metano y el etano son enlaces sigma (s). Todos los enlaces sencillos 

que se encuentran en los compuestos orgánicos son enlaces s. 

 

Enlaces en el etileno: el doble enlace 

El etileno es un compuesto orgánico formado por dos carbonos unidos 

mediante un enlace doble, compartiendo así dos pares electrónicos. 

Cada átomo de carbono forma cuatro enlaces, pero cada uno está 

unido a sólo tres átomos. Para formar este compuesto, cada carbono 

emplea orbitales atómicoshíbridossp2 

Los dos enlaces carbono-carbono del enlace doble no son idénticos. 

Uno de ellos es resultado de la superposición de un orbital sp2 de un carbono con un orbital 

sp2del otro carbono; este es un enlace sigma (s). Cada carbono utiliza sus otros dos orbitales 

sp2para superponer el orbital sdel hidrógeno y formar los enlaces C-H. El segundo enlace 

carbono-carbono se forma por la superposición de los dos orbitales p no hibridados. Con el 

traslape, lado con lado, de los orbitales p se forma un enlace pi (p). De tal modo, en un enlace 

doble, uno de los enlaces es sy el otro es p. Todos los enlaces C-H son enlaces s. 

Cuando un carbono se encuentra unido a tres átomos o grupos de átomos, y mantiene con 

uno de ellos un enlace doble, uno de estos dos enlaces es sigma (superposición de orbitales 

híbridossp2-sp2)  y el segundo es pi (superposición de orbitales p paralelos).  

 

 

Enlaces en el etino: enlace triple 

En el etino, dos carbonos se encuentran unidos por un enlace triple, esto es, comparten tres 

pares de electrones. Cada uno de los átomos de carbono del etino (también llamado acetileno) 

está ligado sólo con dos átomos: un hidrógeno y otro carbono. En este compuesto, uno de los 

orbitales sp de un carbono de etino se traslapa con un orbital sp del otro carbono para formar 

un enlace s carbono-carbono. El otro orbital sp de cada uno de los carbonos traslapa al orbital 

Enlace s formado 
por superposición de 
orbitales sp2-s 

Enlace s 
formado por 

superposición 
de orbitales sp2- 

sp2 

Enlace p Enlace p 

Enlace s 

Enlace s 
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s de un hidrógeno para formar un enlace s C-H. Como ambos orbitales sp apuntan en 

direcciones opuestas, los ángulos de enlace son de 180°. Los dos orbitales p no hibridados 

son perpendiculares entre sí, y perpendiculares a los orbitales sp. Cada uno de los orbitales 

p no hibridados se traslapan lado a lado con un orbital p paralelo al otro carbono, teniendo 

como resultado la formación de dos enlaces p. 

 

Un enlace triple se compone de un enlace s y dos enlaces p. Como los dos orbitales p no 

hibridados de cada carbono están perpendiculares entre sí, existe una región con alta 

densidad electrónica arriba y abajo, y al frente y atrás, del eje internuclear de la molécula. 

 
  

Enlace s formado por 
superposición de orbitales 

sp-s 

Enlace s formado por 
superposición de orbitales 

sp-sp 
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ACTIVIDADES 

 

1.  En los siguientes gráficos identifique:  

a) tipo de orbital atómico 

b) tipo de orbital molecular formado  

 

2.  Marque la respuesta correcta 

En la hibridación sp3 se mezclan:  

a) 2 orbitales s y uno p 

b) 2 orbitales p y uno s 

c) 1 orbital s y 3p 

d) 1 orbital p y 3 orbitales s 

e) Ninguna de las anteriores 

3.  Marque la opción correcta: 

Cuando el carbono se halla comprometido en un triple enlace presenta  

a) Estado fundamental  

b) Hibridación tetraédrica 

c) Hibridación digonal  

d) Hibridación trigonal 

4. ¿Cuáles son los orbitales híbridos que emplean los átomos de carbono en las siguientes 

moléculas? 

a) H3C-CH3 

b) H3C-CH=CH2 

c) CH3-C¹C-CH2OH 

d) CH3-CH=O 
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5. ¿Cuántos enlaces s y cuántos enlaces pemplea el carbono en cada una de las 

siguientes moléculas? 

Cl C

Cl

Cl

Cl

C C

H

H H

Cl

C C

C

HCH3

H CH
 

 

6.  Dibuje la estructura condensada de un compuesto que contiene solamente átomos 

de carbono e hidrógeno y que tiene: 

a) Tres carbonos con hibridación sp3. 

b) Un carbono con hibridación sp3 y dos carbonos con hibridación sp2. 

c) Dos carbonos con hibridación sp3 y dos carbonos con hibridación sp. 

7.  ¿Cuál es la hibridación del átomo señalado en cada una de las siguientes moléculas? 

 

 

8.  Dibuje una imagen del propano, CH3CH2CH3 (gas que se en estufas de camping) 

mostrando todos los enlaces s. Indique la forma, ángulos de enlace e hibridación del carbono. 
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CLASES DE COMPUESTOS ORGÁNICOS 

El carbono puede constituir más compuestos que ningún otro elemento debido a que, como 

se mencionó anteriormente, los átomos de carbono tienen la capacidad de formar enlaces 

carbono-carbono sencillos, dobles y triples, como así también de unirse entre sí formando 

estructuras cíclicas. Estas características explican la gran cantidad de compuestos orgánicos 

conocidos. Aunque se conocen millones de compuestos, para facilitar su estudio, los 

compuestos se agrupan en familias, determinadas por los denominados grupos funcionales. 

Un grupo funcional es un grupo de átomos responsable del comportamiento químico de la 

molécula que lo contiene. Moléculas diferentes que contienen la misma clase de grupo o 

grupos funcionales reaccionan de manera semejante. Así, mediante el aprendizaje de las 

propiedades características de unos cuantos grupos funcionales, es posible estudiar y 

entender las propiedades de muchos compuestos orgánicos. Estos grupos son centros 

reactivos de una molécula orgánica.El hecho de compartir un grupo funcional le ofrece a los 

compuestos características estructurales comunes que les imparten propiedades químicas y 

físicas similares. Así, el estudio de la química orgánica se organiza alrededor de estos grupos 

funcionales. A continuación se muestran los principales grupos funcionales. 
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COMPUESTOS OXIGENADOS 

Alcoholes 

 
 

 

Éteres 
 

 

Aldehídos 
 

 

Cetonas 

 
 

 

 

. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Ácidos

C

O

OH

R

 
 

Esteres

C

O

OR

R

 
 

HIDROCARBUROS 

Alifáticos 

Alcanos 

 

 

Alquenos 

 

 

Alquinos 

 

 

Aromáticos 

Benceno

 

COMPUESTOS NITROGENADOS 

 
Aminas 

 
 

 

Amidas 

 

Nitrilos 

 

Anhídridos 

C

O

OR R

O
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Hidrocarburos  

La mayor parte de los compuestos orgánicos se derivan de un grupo de compuestos 

conocidos como hidrocarburos los cuales deben su nombre al hecho de que están formados 

sólo por hidrógeno y carbono. Con base en la estructura, los hidrocarburos se dividen en dos 

clases principales: alifáticos y aromáticos. Los hidrocarburos alifáticos no contienen el 

grupo benceno o anillo bencénico, en tanto que los hidrocarburos aromáticos contienen uno 

o más de ellos.  

 

Los hidrocarburos alifáticos, a su vez, se clasifican en alcanos, cicloalcanos, alquenos y 

alquinos.  

 

Alcanos 

Los alcanos solo presentan enlaces covalentes sencillos. Tienen la fórmula general CnH2n+2, 

donde n = 1, 2, . . . 

Los alcanos se conocen como hidrocarburos saturados porque contienen el número 

máximo de átomos de hidrógeno que pueden unirse con la cantidad de átomos de carbono 

presentes. Si bien los cuatro primeros tienen nombres comunes, el resto se nombran según 

el número de átomos de carbono de la cadena, terminados en -ano. Se dividen en: alcanos, 

de cadena abierta y cicloalcanos, de cadena cerrada formando ciclos. 

El alcano más sencillo (es decir, con n = 1) es el metano, CH4, que es un producto natural de 

la descomposición bacteriana anaerobia de la materia vegetal subacuática. Debido a que se 

recolectó por primera vez en los pantanos, el metano llegó a conocerse como ñgas de los 

pantanosò. También se produce en algunos procesos de tratamiento dedesechos. A escala 

comercial, el metano se obtiene del gas natural.  

A continuación se representan las estructuras de los primeros cuatro alcanos (desde n = 1 

hasta n = 4). El gas natural es una mezcla de metano, etano y una pequeña cantidad de 

propano.  
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Los átomos de carbono en todos los alcanos presentan hibridación sp3.  

Las estructuras del etano y del propano son únicas dado que sólo hay una sola forma de unir 

los átomos de carbono en estas moléculas. Sin embargo, el butano tiene dos posibles 

esquemas de enlace, dando como resultado isómeros estructurales, n-butano (la n indica 

normal) e isobutano. De manera general, los isómeros son moléculas que tienen la misma 

fórmula molecular pero diferentes fórmulas estructurales. Existen varios tipos de isomería, en 

este caso, el de los alcanos, estamos frente a isomería estructural, dado que el butano, 

como otros alcanos superiores, puede ser de cadena lineal o de estructura ramificada. 

El n-butano es un alcano de cadena lineal porque los átomos de carbono están unidos a lo 

largo de una línea. En un alcano de cadena ramificada, como el isobutano, uno o más átomos 

de carbono están unidos por lo menos a otros tres átomos de carbono. 

En la serie de los alcanos, a medida que aumenta el número de átomos de carbono, se 

incrementa rápidamente el número de isómeros estructurales. Por ejemplo, el butano, C4H10, 

tiene dos isómeros; el decano, C10H22, tiene 75 isómeros, y el alcano, C30H62, ¡tiene más de400 

millones, o 4 × 108 isómeros posibles! Por supuesto, la mayor parte de estos isómeros no 

existe en la naturaleza ni se ha sintetizado. De cualquier manera, los números ayudan a 

explicar por qué el carbono se encuentra en muchos más compuestos que cualquier otro 

elemento. 
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Los nombres de los alcanos a partir de cinco átomos de carbono implican el uso de prefijos 

que indican la cantidad de átomos de carbono en la molécula. A continuación se indican los 

nombres de los diez primeros alcanos normales (lineales). 

 

Los nombres de los alcanos ramificados se obtienen de aplicar las reglas de nomenclatura 

denominada sistemática o nomenclatura IUPAC, porque fue diseñada por una comisión de la 

Unión Internacional de Química Pura y Aplicada (IUPAC por sus siglas en inglés). Los 

nombres como isobutano (nombres no sistemáticos) se denominan nombres comunes.  

Para poder asignar los nombres de los compuestos orgánicos mediante la nomenclatura 

IUPAC es necesario conocer los sustituyentes alquilo. 

Un sustituyente alquilo (o grupo alquil) se obtiene al eliminar un hidrógeno de un alcano. 

Estos sustituyentes alquilo se designan reemplazando el sufijo ñanoò del alcano por ñilò oñiloò. 

Se utiliza la letra ñRò para se¶alar cualquier grupo alquilo. 

 

 

 
 

 

Hay dos grupos alquilo que contienen tres átomos de carbono: el grupo propil y el grupo 

isopropil. Un grupo propil se obtiene al eliminar un hidrógeno unido a un carbono primario del 
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propano. Un carbono primario es el que está unido únicamente a un solo carbono. Un grupo 

isopropil se obtiene al eliminar un hidrógeno de un carbono secundario del propano. Un 

carbono secundario es un carbono unido con otros dos carbonos. Observe que, como su 

nombre lo indica, un grupo isopropil tiene tres carbonos ordenados en una unidad estructural 

iso. 

 
 

 

Los nombres de los grupos alquilo se utilizan con mucha frecuencia, por lo que conviene 

aprenderlos. En la tabla 3.2 se muestran algunos de los más comunes. 

 
 

Ahora si podemos establecer algunas generalidades respecto de la asignación de nombres a 

los alcanos. 

El nombre sistemático de un alcano se obtiene utilizando las siguientes reglas: 

1. Se determina el número de carbonos en la cadena continua de carbonos más larga. 

Esta cadena se denomina hidrocarburo base o cadena principal. El nombre que indica el 

número de carbonos en el hidrocarburo base se convierte en el ñapellidoò del alcano. Por 

ejemplo, un hidrocarburo base con ocho carbonos se llamaría octano. La cadena continua 

m§s larga no siempre es una cadena lineal; a veces se tiene que ñdoblarla esquinaò para 

obtener la cadena continua más larga. 
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2. El nombre de cualquier sustituyente alquilo unido al hidrocarburo base se cita antes del 

nombre del hidrocarburo base, junto con un número que designa al carbono al que se 

encuentra unido. La cadena se numera en la dirección en que se asigne al sustituyente el 

número más bajo posible. El nombre de sustituyente y del hidrocarburo base se une para 

formar una sola palabra, y se coloca un guion entre el número y el nombre del sustituyente. 

Observe que sólo los nombres sistemáticos tienen números; los nombres comunes nunca 

tienen números. 

 
 

 

3. Si el hidrocarburo base tiene unido más de un sustituyente, la cadena se numerará en la 

dirección que tenga como resultado el número más bajo posible para el nombre del 

compuesto. Los sustituyentes se enlistan en orden alfabético (no numérico), asignando a cada 

uno su valor apropiado. En el siguiente ejemplo, el nombre correcto (5-etil-3-metiloctano) tiene 

un 3 como número mínimo, mientras que el nombre  incorrecto (4-etil-6-metiloctano) contiene 

un 4 como su número mínimo: 

Si dos o m§s sustituyentes son iguales, se utilizan los prefijos ñdiò, ñtriò y ñtetraò para indicar 

cuántos sustituyentes iguales tiene el compuesto. Los números que indican la ubicación de 

los sustituyentes iguales se colocan juntos y separados por comas. 

Observe que debe haber tantos números en el nombre como sustituyentes. Al ordenar en 

forma alfabética se ignoran los prefijos di, tri, tetra, sec y ter, y se toman en cuenta los prefijos 

iso y ciclo. 
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4. Cuando al contar en ambas direcciones se obtiene el mismo número mínimo para  alguno 

de los sustituyentes, se selecciona la dirección que brinda el número más pequeño para 

alguno de los demás sustituyentes. 

 
 

5. Si los números de los sustituyentes que se obtienen en ambas direcciones son iguales, el 

primer grupo citado recibe el número menor (por orden alfabético). 
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6. Si un compuesto tiene dos o más cadenas del mismo tamaño, el hidrocarburo base será la 

cadena con mayor número de sustituyentes. 

 
 

Cicloalcanos 

Los alcanos cuyos átomos de carbono se unen formando anillos se conocen como 

cicloalcanos. Debido a dicho anillo, un cicloalcano tiene dos hidrógenos menos que un alcano 

no cíclico con el mismo número de carbonos. Por ello, su fórmula general es CnH2n, donde n 

= 3, 4é Los cicloalcanos casi siempre se representan mediante estructuras de armazón. 

Estas estructuras muestran con líneas los enlaces carbono-carbono, pero no muestran los 

carbonos o los hidrógenos unidos a los carbonos. Se muestran los átomos distintos de los 

carbonos, y los hidrógenos unidos con átomos que no son carbonos. Cada vértice de la 

estructura representa un carbono. Se entiende que cada carbono está unido al número 

apropiado de hidrógenos para darle cuatro enlaces. Para nombrarlos se debe anteponer la 

palabra ñcicloò seguido del nombre del alcano al que corresponde seg¼n el n¼mero de 

carbonos que posean. El cicloalcano más sencillo es el ciclopropano, C3H6 (figura 24.4). 

Muchas sustancias de importancia biológica, como el colesterol, la testosterona y la 

progesterona contienen uno o más de tales sistemas cíclicos.  

 

 
 

 

Las reglas para nombrar a los cicloalcanos son semejantes a las utilizadas para nombrar a 

los alcanos: 
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1. En el caso de un cicloalcano enlazado con un sustituyente alquilo, el anillo es el 

hidrocarburo base. No hay necesidad de nombrar la posición de un solo sustituyente en el 

anillo. 

 

2. Si el anillo tiene dos sustituyentes distintos, se citan en orden alfabético y se asigna 

la posición número 1 al primero de ellos. 

 
 

Alquenos 

Los alquenos (también llamados olefinas) contienen por lo menos un doble enlace carbono-

carbono. 

Los alquenos tienen la fórmula general CnH2n, donde n= 2, 3,... Se nombran cambiando la 

terminaci·n ñanoò de los alcanos por ñenoò. Seg¼n la nomenclatura IUPAC, el doble enlace 

debe localizarse con números. El alqueno más sencillo es C2H4, etileno. 

 
A partir de cuatro carbonos es posible que para cada compuesto haya más de una posibilidad 

para localizar el enlace doble. Por ejemplo, para el alqueno de cuatro carbonos son posibles 

dos compuestos. A estos compuestos se los denomina isómeros de posición, porque tienen 

la misma fórmula molecular pero difieren en la localización del enlace doble. Para 

diferenciarlos se debe numerar la cadena carbonada en la dirección que dé al doble enlace el 

número más pequeño posible. La posición del doble enlace se indica mediante el número 

inmediato previo al alqueno. Por ejemplo, 1-buteno significa que el enlace doble está entre el 
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primer y el segundo carbono del buteno, 2-buteno significa que esta entre el segundo y el 

tercer carbono.  

 
CH2 CH CH2 CH3 CH3 CH CH CH3

  1-buteno                                      2-buteno
 

Si el alcano esta ramificado, el nombre de un sustituyente se cita antes del nombre de la 

cadena más larga que contiene al doble enlace, junto con un número que designa al carbono, 

al cual está unido tal sustituyente.  

 
3. Si una cadena tiene más de un enlace doble, primero se identifica la cadena que contiene 

todos los enlaces dobles con su nombre de alcano, reemplazando la terminación ñnoò con el 

sufijo apropiado: dieno, trieno, etc. La cadena se numera en la dirección que asigne el menor 

número al nombre del compuesto. 

 
4. Si una cadena tiene más de un sustituyente, los sustituyentes se citan en orden alfabético, 

empleando las mismas reglas de nomenclatura descritas en alcanos. 

5. Si en ambas direcciones se obtiene el mismo número para el sufijo del grupo función al 

alqueno, el nombre correcto es el que contiene el menor número de sustituyente. 

 

6. En los compuestos cíclicos no es necesario utilizar un número para denotar la posición del 

enlace doble porque los anillos siempre se numeran de manera que el enlace doble esté entre 

los carbonos 1 y 2. Para determinar el número de un sustituyente es necesario seguir el anillo 

en la dirección (en el sentido de las manecillas del reloj o en contra de las manecillas de reloj) 

que asigne el menor número posible al nombre. 
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7. Si el anillo tiene más de un enlace doble son necesarios los números. 

 
 

Recuerde que el nombre del sustituyente se coloca antes del nombre de la cadena del 

hidrocarburobase, y el sufijo del grupo funcional se ubica después. 

 

[sustituyente][hidrocarburo base][sufijo del grupo funcional] 

 
 
Alquinos 

Un alquino es un hidrocarburo que contiene un enlace triple carbono-carbono. Debido a su 

enlace triple, un alquino tiene cuatro hidrógenos menos que el alcano correspondiente. Por lo 

tanto, la fórmula molecular general de un alquino no cíclico es CnH2n-2. 

Los nombres de los compuestos que contienen enlaces C¹C terminan en -ino. De nuevo, el 

nombre del compuesto base está determinado por el número de átomos de carbono. Al igual 

que en el caso de los alquenos, los nombres de los alquinos indican la posición del triple 

enlace carbono-carbono; por ejemplo, en: 

 

CH C CH2 CH3 CH3 C C CH3

  1-butino                                      2-butino
 

Para el caso de los alquinos sustituidos, las reglas de nomenclatura a aplicar son las mismas 

que vimos para alquenos. 
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Hidrocarburos aromáticos 

El benceno, compuesto base de esta gran familia de sustancias orgánicas, fue descubierto 

por Michael Faraday en 1826. Durante más de 40 años, los químicos estuvieron preocupados 

por encontrar su estructura molecular. A pesar del pequeño número de átomos en la molécula, 

hay muy pocas formas de representar la estructura del benceno sin violar la tetravalencia del 

carbono. Sin embargo, la mayoría de las estructuras propuestas fueron rechazadas porque 

no podían explicar las propiedades conocidas del benceno. Hacia 1865, August Kekulé dedujo 

que la mejor representación de la molécula del benceno podría ser una estructura anular, es 

decir, un compuesto cíclico que consta de seis átomos de carbono: 

H

H

H

H

H

H

H

H

H

H

H

H

č

 

En realidad, el benceno es un hibrido de resonancia. El término resonancia sugiere que se 

utilizan dos o más estructuras de Lewis para representar una molécula particular. Como el 

viajero medieval europeo que regresó de África y describió al rinoceronte como una cruza 

entre un grifón y un unicornio (dos animales familiares pero imaginarios), en forma similar 

describimos al benceno, una molécula real, en términos de dos estructuras familiares pero 

que no existen. Una estructura de resonancia es, por tanto, una de dos o más estructuras 

de Lewis para una sola molécula que no se puede representar exactamente con una sola 

estructura de Lewis. La doble flecha señala que las estructuras mostradas son estructuras de 

resonancia.  

 

 
 

El error más frecuente sobre el concepto de resonancia es creer que una molécula cambia 

rápido de una a otra estructura. Recuerde que ninguna de las estructuras de resonancia 

representa realmente a la molécula, ésta tiene su propia estructura estable única. 
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La resonancia es una invención humana, diseñada para indicar las limitaciones de estos 

sencillos modelos de enlace. Siguiendo con la analogía recién descrita, un rinoceronte es una 

criatura distinta, ¡no una oscilación entre un grifón y un unicornio míticos!  

Un compuesto no tiene que ser necesariamente un hidrocarburo para ser aromático. Muchos 

compuestos heterocíclicos son aromáticos. Un compuesto heterocíclico es un compuesto 

cíclico en el que uno (o más) de los átomos del anillo no es un átomo de carbono. Al átomo 

del anillo que no es de carbono se le denomina heteroátomo. El nombre procede dela palabra 

griega heteros, que significa ñdiferenteò. La mayor²a de los hetero§tomos que se encuentran 

más comúnmente en los compuestos heterocíclicos son N, O y S. 

 
 
Nombrar los bencenos monosustituidos, es decir, bencenos en los que un átomo de H se ha 

reemplazado por otro átomo o grupo de átomos, es muy sencilla y se determina estableciendo 

el nombre del sustituyente, seguido por la palabra ñbencenoò,como se muestra a continuación: 

 

CH2CH3 Cl NO2 NH2

etilbenceno  clorobenceno  nitrobenceno  aminobenceno
                                                                     (anilina)

 

Actividades 
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1. Escriba la fórmula de los siguientes compuesto e indique cuáles de las siguientes fórmulas 

representan isómeros estructurales entre sí. 

a) n-pentano  

b) n -butano 

c) 2-metilbutano 

d) metilciclopropano 

e) 2,2,3,3-tetrametilbutano 

f) 3-metilpentano 

g) n -hexano 

h) etilciclopropano 

 

2. En las siguientes fórmulas estructurales, indica cuántos carbonos primarios, secundarios, 

terciarios y cuaternarios tiene cada uno de los compuestos. 

 

CH3 CH CH CH2 CH3

CH3 CH2

CH3       

CH3 CH CH3

CH3  
 

     

 

 

 

 

CH3 C CH CH2 CH3

CH3 CH3

CH3

 

    

CH3 C C CH2 CH3

CH3 CH3

CH3 CH3

 
 

  

 

 

 

 

 

 

 

Dibuje la estructura de cada uno de los siguientes compuestos: 

Primarios  

Secundarios  

Terciarios  

Cuaternarios  

Primarios  

Secundarios  

Terciarios  

Cuaternarios  

Primarios  

Secundarios  

Terciarios  

Cuaternarios  

Primarios  

Secundarios  

Terciarios  

Cuaternarios  
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a) 2,3-dimetilhexano.     c) 2,2-dimetil-4-propiloctano. 

b) 4-isopropil-2,4,5-trimetilheptano.   d) 4-isobutil-2,5-dimetiloctano 

 

4. Encuentre el nombre sistemático de cada uno de los siguientes compuestos: 

 

CH3 C CH CH2 CH3

CH3 CH3

CH3

CH3 C CH CH2 CH

CH3 CH3

CH2

CH2 CH2 CH3

CH2

CH2 CH3

CH3

CH3 C CH CH2 CH2

CH3 CH2

CH3

CH2 CH2 CH3

CH3

CH3 C CH CH2 CH

CH3 CH3

CH

CH2 CH CH3

CH2

CH3

CH3

CH3

CH2

C

CH3

CH3 CH3

CH3 C CH CH CH3

CH3 CH3

CH3

CH2

CH CH3

CH3

CH2CH3

CH3

CH3

CH3

CH3

CH2CH3

CH2CH2CH3CH3

a)                                               b)                                                                            

c)                                               d)

e)                                               f)     

g)                                               h)     

i)                                                          j)     CH3 CH CH2 CH2 CH

CH

CH2 CH CH3

CH2

CH3

CH3

CH3

 
 

5.  Dibuje la estructura de cada uno de los siguientes compuestos: 

a) 3,3-dimetilciclopenteno   b)6-bromo-2,3-dimetil-2-hexeno  
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6.  Encuentre el nombre sistemático de cada uno de los siguientes compuestos 

CH3 C C CH2 CH3

CH3 CH3

CH3 C C CH CH3

CH3 CH2 CH CH3

CH2

CH3

CH3

CH3 C C CH CH3

CH3 CH3

Cl

CH3 C C CH2 CH3

Cl Br

CH3

CH3

CH3

Cl

a)                                                  b)

c)                                                  d)

e)                                                  f)

 
 

7. Dibuje la estructura de cada uno de los siguientes compuestos: 

a) 3-hexino b) 4-metil-2-pentino c) 4,4-dimetil-1-pentino 

8. Encuentre el nombre sistemático de cada uno de los siguientes compuestos: 

 

CH3 CH CH2 CH C

CH3

C CH3

Cl

C CH C C CH3

Cl

CH2CH3

CH3

CH3

CH3 C CH CH2 C C CH3

CH2

C

CH3

CH3Cl

CH3 CH CH2 CH2 C C CH3

C

C

CH3

a)                                                           b)

c)                                                           d)

 

9.  Explica por qué cada uno de los siguientes nombres son incorrectos. Para encontrar 

los errores presentes en estos ejemplos, dibuja sus estructuras y escribe sus nombres 

correctos. 

a) 3-isopropil-5,5-dimetiloctano 

b) 2,2-dimetil-3-etilpentano 

c) metilheptano 

d) 3,5,6,7-tetrametilnonano 

e) 2-dimetilpropano 

f) 2,2,3-metilbutano 
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g) 2,2-dietil-4,4-dimetilpentano 

h) 2,4-dietilhexano 

i) 3-etil-4-metil-5-propilhexano 

j) 2-5-6-7-trimetil-5-3-dietil-4-ter-butiloctano 
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COMPUESTOS OXIGENADOS 

Alcoholes 

Los alcoholes son los compuestos que contienen el grupo funcional hidroxilo, ựOH. Pueden 

ser alifáticos o aromáticos. El alcohol aromático por excelencia es el fenol, cuya estructura se 

muestra a continuación. Las estructuras condensadas para los alcoholes son ROH o ArOH, 

siendo R un sustituyente alquilo y Ar un sustituyente arilo o anillo aromático, respectivamente. 

Para nombrarlos, se coloca el prefijo ol al nombre del alcano con igual número de carbono 

(nomenclatura IUPAC) o bien se antepone la palabra alcohol seguida del nombre del alcano 

correspondiente con terminación ilico. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Cuando es necesario, la posición del grupo funcional se indica con un número. 

 
La estructura condensada para este alcohol será: CH3CH2CH(OH)CH2CH3.El grupo hidroxilo 

entre parentesis esta unido al carbono de su izquierda.  

 

Las reglas para nombrar un alcohol son las siguientes: 

1. Identificar la cadena más larga que contiene al grupo funcional. Lacadena principal se 

numera en la dirección que da al grupo hidroxilo el número más bajo posible. 

 

 
 

  

H C

H

H

OH C C

HH

H H

H OH

     metanol                etanol                 fenol

Alcohol metilico   Alcohol Etilico  

OH

CH
3
OH    CH

3
CH

2
OH     C

6
H

5
OH
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2. El grupo hidroxilo tiene prioridad sobre los grupos vistos hasta el momento. Esto es, el OH 

debe tener el número más bajo posible. 

 

3. Si se obtiene el mismo número del sufijo de grupo funcional en ambas direcciones, la 

cadena se numera en la dirección que da a un sustituyente el número más bajo posible. 

 

4. Si existe más de un sustituyente, los sustituyentes se mencionan en orden alfabético. 

 
 

De todos los alcoholes, el alcohol etílico o etanol es, con mucho, el más conocido. Es un 

producto biológico de la fermentación del azúcar o el almidón. En ausencia de oxígeno, las 

enzimas presentes en los cultivos bacterianos o en la levadura catalizan la reacción: 

 

C6H12O6(ac)­2CH3CH2OH(ac)+ 2CO2(g) 

 
Este proceso libera energía que los microorganismos, a su vez, utilizan para su crecimiento y 

otras funciones. 

El etanol tiene incontables aplicaciones como disolvente de compuestos orgánicos y como 

materia prima en la manufactura de colorantes, fármacos, cosméticos y explosivos. También 

es un constituyente de las bebidas alcohólicas.  

 

Éteres 

Los éteres contienen la unión RựOựR', donde R y R' son grupos derivados de hidrocarburos 

(alifáticos o aromáticos). 
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Los éteres pueden ser considerados como derivados del agua, al sustituir los hidrógenos por 

grupos alquílicos: 

 

H
O

H R
O

R' 

 

Los éteres y en particular el éter dietílico se emplean como disolventes porque son menos 

reactivos que muchos otros compuestos orgánicos y porque sus puntos de ebullición son 

bajos, lo que facilita su separación de los solutos. Se utiliza frecuentemente en el laboratorio 

para extraer materiales orgánicos de disoluciones acuosas. 

Los grupos orgánicos unidos al átomo de oxígeno en un éter pueden ser iguales 

(simétricos) o diferentes (asimétricos):  

 

 

R-O-R´; para éteres alifáticos:  
 
 
 

Ar-O-Ar´; para éteres aromáticos:  
 
 

 

Ar-O-R; para éteres mixtos, alifáticos o aromáticos:  

 

 

Los éteres, al igual que otros compuestos, pueden ser conocidos por diversos nombres, por 

ejemplo, el éter que tiene la fórmula CH3-CH2-O-CH2-CH3, y que anteriormente era utilizado 

como anestésico, es denominado: como éter dietílico, éter etílico, etoxi etano o 

simplemente éter. En el sistema IUPAC los éteres se nombran como alcoxialcanos. Las 

reglas para dar nombres a estos compuestos son: 

1. Se selecciona la cadena de átomos de carbono más larga. 

2. Se selecciona el grupo alquiloxi (R-O-), el cual contendrá la cadena de átomos de carbono 

más corta. Por convención, hoy es más usual utilizar la contracción alcoxi. Por ejemplo: 

CH3-O- es metiloxi, pero se denomina metoxi 

Sin embargo, en los grupos que contienen 5 carbonos en adelante sus nombres no se 

contraen, y así tenemos pentiloxi, hexiloxi, heptiloxi, etc. 

  

CH3 CH O CH CH3

CH3CH3

O

O
CH

CH3

CH3
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3. En compuestos sencillos se nombra primeramente el grupo alcoxi y finalmente la 

cadenacarbonada más larga, como un alcano normal. Ejemplo: 

 

CH3 O CH2 CH3 
 

 

 

Por tanto, el nombre del compuesto será: metoxietano. 

En algunos casos más complicados, es necesario indicar la posición del grupo alcoxi en la 

cadena y utilizar el orden alfabético. Por ejemplo: 

 

CH2 O CH CH3

CH3

CH3

 
 

 

Por tanto, el nombre del compuesto será, 2-etoxipropano 

 

ALDEHÍDOS Y CETONAS 

Los aldehídos y cetonas son compuestos que contienen el grupo carbonilo:  

C O
 

 

La fórmula general de los aldehídos y cetonas es: 

 

C O

CH3

H

C O

CH3

CH3

aldehido                               cetona
 

Las formulas condensadas de esta familia serán: RCHO para aldehídos y RCOR para cetonas 

alifáticas o bien ArCHO y ArCOAr para sustituyentes aromáticos. 

El nombre de los aldehídos alifáticos se deriva del nombre del alcano con el mismo número 

de carbonos, cambiando la terminación -odel alcano por el sufijo -al. Puesto que el grupo 

carbonilo en estos compuestos siempre se encuentra en uno de los extremos de la cadena, 

no es necesario indicar su posición con un número, se sobreentiende que es el carbono 1, y 

como grupo sufijo determina la dirección en la que se numera la cadena. 

El nombre de los aldehídos alifáticos se deriva del nombre del alcano con el mismo número 

de carbonos, cambiando la terminación -odel alcano por el sufijo -al. Puesto que el grupo 

Este es el grupo metoxi  

Esta es la cadena más larga: 
etano 

Este es el grupo etoxi  

Esta es la cadena más larga: 
propano 
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carbonilo en estos compuestos siempre se encuentra en uno de los extremos de la cadena, 

no es necesario indicar su posición con un número, se sobreentiende que es el carbono 1, y 

como grupo sufijo determina la dirección en la que se numera la cadena. 

 

C

H

O

H C

H

O

CH3 C

H

O

CH2CH3 C

H

O

CH2CH2CH3

 
 

 

Los nombres comunes se siguen utilizando ampliamente para los aldehídos más sencillos. 

Éstos se derivan de los nombres comunes de los ácidos carboxílicos, en los cuales se 

sustituye la terminación-ico del nombre del ácido, por la palabra aldehído. Así, por ejemplo, 

el nombre del ácido fórmico se convierte en formaldehído 

 

Aldehído Estructura Acido Estructura 

Formaldehido C

H

O

H

 

Acido Fórmico C

OH

O

H

 

Acetaldehído C

H

O

CH3

 

Ácido Acético C

OH

O

CH3

 

Propioaldehíd

o 
C

H

O

CH2CH3

 

Ácido 

Propionico 
C

OH

O

CH2CH3

 

Butiraldehido C

H

O

CH2CH2CH3

 

Acido Butírico C

OH

O

CH2CH2CH3

 

Valeraldehido 
C

H

O

CH2CH2CH2CH3

 

Ácido Valerico 
C

OH

O

CH2CH2CH2CH3

 

 
El nombre IUPAC de una cetona, se deriva del nombre del alcano que corresponde a la 

cadena de carbonos más larga del compuesto, siempre y cuando contenga al grupo carbonilo, 

para ello, se cambia la terminación -o del alcano, por el sufijo -ona. Si la cadena carbonada 

tiene más de 4 carbonos, ésta se numera por el extremo donde el grupo carbonilo obtenga el 

número más bajo posible. Los sustituyentes se nombran en la forma acostumbrada (por orden 

alfabético). Por ejemplo: 

C CH3

O

CH3 C CH3

O

CH2CH3 C CH3

O

CH2
CH2CH3  

 
 

Metanal etanal propanal butanal 

Propanona butanona 2-pentanona 
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Los aldehídos y las cetonas se encuentran entre los compuestos de mayor importancia, tanto 

en la naturaleza como en la industria química. 

El metanal (formaldehído) es un gas venenoso e irritante, muy soluble en agua, tiene 

tendencia a polimerizarse; esto es, las moléculas individuales se unen entre sí para formar un 

compuesto de elevada masa molecular. En esta acción se desprende mucho calor y a menudo 

es explosiva, de modo que el metanal por lo general se prepara y almacena en disolución 

acuosa (para reducir la concentración). 

A la disolución acuosa de metanal (formaldehído) al 40% se le conoce como formol o 

formalina, ésta se utiliza por su poder germicida y conservador de tejidos, para embalsamar 

y preservar piezas anatómicas; se utiliza además, en la fabricación de espejos y como materia 

prima en la industria de los polímeros. 

La caseína de la leche tratada con formol produce una masa plastificante que en antaño fue 

utilizada en la fabricación de botones para la ropa. 

Existe preocupación con respecto al uso del formaldehído en sustancias de uso doméstico, 

ya que se sospecha que puede ser un cancerígeno en potencia. 

El etanal (acetaldehído) es un líquido volátil de olor irritante, tiene una acción anestésica 

general y en grandes dosis puede causar parálisis respiratoria. El etanal se forma en el 

proceso de fermentación, cuando el alcohol se pone en contacto con el aire, transformando el 

etanol en etanal y si esta oxidación prosigue se puede formar ácido acético. El etanal ayuda 

a la fijación del color en el vino. 

También se usa como intermediario en la manufactura de otras sustancias químicas tales 

como ácido acético, anhídrido acético y acetato de etilo. 

 
Ácidos carboxílicos 

Los ácidos carboxílicos son compuestos que se caracterizan por la presencia del grupo 

carboxilo, el cual se puede representar en las siguientes formas: 

CH3 C

OH

O

-COOH  -CO
2
H

 

Las estructuras condensadas de estos compuestos son: RCOOH o RCO2H. 
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Los ácidos carboxílicos pueden ser alifáticos o aromáticos: 

 

CH3 C

OH

O

R C

OH

O

C

OH

O

Ar
-

OH

O

acido alifatico     acido aromatico

 

 
Los ácidos carboxílicos forman una serie homóloga. El grupo carboxilo está siempre en uno 

de los extremos de la cadena y el átomo de carbono de este grupo se considera el número 1 

al nombrar un compuesto. 

Para nombrar un ácido carboxílico por el sistema IUPAC, se atienden las siguientes reglas: 

1. Se identifica la cadena más larga que incluya el grupo carboxilo. El nombre del ácido se 

deriva del nombre del alcano correspondiente, cambiando la terminación (o) del alcano por la 

terminación (oico). 

2. Se numera la cadena principal, iniciando con el carbono del grupo carboxilo, éste se señala 

con el número 1. 

3. Se nombran los grupos sustituyentes en orden alfabético antes del nombre principal y 

anteponiendo la palabra ácido. 

Así, los nombres correspondientes para los siguientes ácidos, son: 

 

H C

OH

O

CH3 C

OH

O

CH2 C

OH

O

CH3

 
 
 
 
El sistema IUPAC no es el más utilizado para nombrar a los ácidos orgánicos. Éstos 

usualmente son conocidos por sus nombres comunes. Los ácidos metanoico, etanoico y 

propanoico, son denominados como ácido fórmico, acético y propiónico, respectivamente. 

  

Ácido metanoico Acido etanoico Acido propanoico 
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Estos nombres tienen su origen en la fuente natural del ácido o en el olor que presentan, por 

ejemplo: 

 

No 

Carbonos 
Estructura Nombre común 

Derivación del 

nombre 

Nombre 

IUPAC 

1 HCOOH Acido Fórmico 
Hormigas (latín, 

fórmica) 
Ácido 

metanoico 

2 CH3COOH Ácido Acético 
Vinagre (latín, 

acetum, amargo) 
Ácido etanoico 

3 CH3CH2COOH Ácido Propionico 

Leche, manteca, y 
queso 
(griego 

protos=primero 
pion= grasa) 

Ácido 

propanoico 

4 CH3(CH2)2COOH ÁcidoButírico 
Mantequilla (latín, 

butyrum) 
Ácido butanoico 

5 CH3(CH2)3COOH Ácido Valerico 

Raíz de la 
valeriana 

(latín valere, ser 
fuerte) 

Ácido 

pentanoico 

6 CH3(CH2)4COOH Ácido Caproico 
Cabra (latín, 

caper) 

Ácido 

hexanoico 

7 CH3(CH2)5COOH Ácido Enantico 
Flores de 

enredadera 
(griego, aenanthe) 

Ácido 

heptanoico 

8 CH3(CH2)6COOH Ácido Caprilico 
Cabra (latín, 

caper) 
Ácido octanoico 

9 CH3(CH2)7COOH 
Ácido 

Pelargonico 

Su éster se 
encuentra en 
pelargonum 
roseum, un 

geranio 

Ácido 

nonanoico 

10 CH3(CH2)8COOH Ácido Caprico 
Cabra (latín, 

caper) 

Ácido 

decanoico 

 

Ésteres 

Los ésteres son compuestos derivados de los ácidos carboxílicos, en los cuales, el grupo 

oxhidrilo (-OH) del ácido carboxílico, es sustituido por un grupo alcoxi (-OR) de un alcohol. 

Un éster presenta la siguiente fórmula tipo: RCOORô 

 

CH3 C

O

O

R 
 

Los ésteres presentan olores muy agradables y algunos se utilizan en perfumería. Los olores 

de muchas frutas y flores se deben a la presencia de ésteres volátiles en ellas. Sin embargo, 

los ésteres de masa molecular elevada presentan olores desagradables. 
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Los saborizantes y odorizantes artificiales que se utilizan en perfumería, dulces, chicles y 

vinos, son mezclas de ésteres selectos que se eligen para imitar lo más fielmente posible el 

sabor y el aroma de las frutas naturales. 

Para nombrar un éster, es necesario reconocer la parte de la molécula que viene del ácido y 

la parte que viene del alcohol. En la fórmula tipo, el grupo acilo, RCO- viene del ácido y el 

grupo alcoxi, R-O- viene del alcohol. 

 

CH3 C

O

O

R

acilo

ACIDO

R O Halcoxido

ALCOHOL

 
 

 
 

 

 

 

 

Los nombres sistemáticos de los ésteres se obtienen de la siguiente manera: 

1. La primera palabra del nombre del éster, procede de la raíz del nombre sistemático del 

ácido al cual se le sustituye la terminación ïico por -atoy se elimina la palabra ácido. 

2. La segunda palabra procede del nombre del grupo alquilo unido al oxígeno. Estas reglas 

se aplican también en la nomenclatura común. 

 

COMPUESTO IUPAC COMUN 

H C

O

O

CH3 

metanoato de metilo formiato de metilo 

CH3 C

O

O

CH3 

etanoato de metilo acetato de metilo 

CH C

O

O

CH3

CH3

CH3  

2-metilpropanoato de metilo isobutirato de metilo 

H C

O

O

CH2 CH3 

metanoato de etilo formiato de etilo 

 
  

Grupo acilo del acido 

Grupo alcoxi del alcohol 

CH3 C

O

O

R
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Amidas 

Las amidas son compuestos derivados de los ácidos carboxílicos en los cuales el grupo 

oxhidrilo (-OH) de un ácido carboxílico, es sustituido por un grupo amino (-NH2). El nitrógeno 

del grupo amino puede estar enlazado a dos, a uno o ningún grupo alquilo. Por tanto, su 

fórmula tipo puede ser: RCONH2; RCONHR o RCONR2. 

 

CH3 C

N

O

H

H

CH3 C

N

O

H

R

CH3 C

N

O

R

R

 
 
En las amidas, el átomo de carbono del grupo carbonilo está enlazado directamente a un 

átomo de nitrógeno de un grupo. 

Al igual que otros compuestos, las amidas se nombran utilizando los dos sistemas de 

nomenclatura. En el caso nuestro priorizaremos la nomenclatura IUPAC. 

Las amidas toman su nombre al cambiar la terminación ico del nombre común del ácido 

carboxílico por el de amida. Cuando se emplea el sistema IUPAC, la terminación oico del 

ácido se cambia por el de amida y, en ambos casos, se elimina la palabra ácido, así, el ácido 

metanoico, se convierte en metanamida. 

El grupo funcional amida tiene prioridad para ser nombrado como sufijo con respecto a los 

demás grupos sustituyentes, por tanto, el carbono 1 será el del grupo carbonilo del grupo 

amida.  

CH3 CH2 CH C

O

NH2CH3  
 

 

H C

O

O

H

H C

NH2

O

acido metanoico            metanamida

CH3 C

O

O

H

CH3 C

NH2

O

acido etanoico               etanamida

CH2 C

O

O

H

CH3 CH3 C

NH2

O

acido propanoico               propanamida

2-metilbutanamida 
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La estructura amida se presenta en numerosas sustancias incluyendo proteínas y algunos 

polímeros sintéticos, tales como el nylon. 

El nylon fue preparado por primera vez el 28 de febrero de 1935 por el químico Wallace 

Carothers, en los laboratorios de la compañía Dupont. 

 
Estructura química del nylon 6,6. 

 
Aminas 
Las aminas son compuestos que poseen uno o más grupos alquílos o arilos unidos a un 

átomo de nitrógeno. 

Son consideradas como derivados orgánicos del amoniaco al sustituir parcial o totalmente 

sushidrógenos por grupos alquílicos. Dependiendo del número de grupos alquilos o arilos 

unidos al nitrógeno, las aminas se clasifican en primarias, secundarias y terciarias.  

N H

H

H

N R

H

H

N R

R

H

N R

R

R

amoniaco        amina 1ria     amina 2ria      amina 3ria

 

Las estructuras condensadas correspondientes son: NH2R, NHR2y NR3 

Al igual que la mayoría de los compuestos orgánicos, las aminas son nombradas utilizando el 

sistema IUPAC y común. 

Las aminas primarias se nombran según la IUPAC, como derivados de un hidrocarburo base 

(cadena principal) y considerando al grupo amino (NH2) como un sustituyente. 
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CH3 NH2 CH2 NH2CH3 CH2 NH2CH2CH3

aminometano     aminoetano                  aminopropano
 

CH3CH2CHCHCH2CH3

NH2CH3

4-metil-3-hexanamina                              4,4-dimetil-1-pentanamina

NH2CH2CH2CH2CCH3

CH3

CH3

 

NCH2CH2CH3

CH3

CH3

N,N-dimetilpropanamina
 

En realidad, los compuestos de mayor interés farmacéutico son las aminas, algunas son de 

estructura sencilla y otras más complejas. Estos compuestos tienen aplicación en medicina, 

como descongestionantes nasales, analgésicos, anestésicos, antihistamínicos, etc. Entre 

estos fármacos se encuentran la morfina, codeína, quinina, cafeína, benzocaína, xilocaína, 

nicotina, cocaína, anfetaminas, etc. Muchos de estos productos, se extraen de plantas, por 

ejemplo, los alcaloides. 

Las aminas tienen un olor desagradable semejante al de la carne en descomposición. Cuando 

las proteínas animales se descomponen, se forman aminas que generan el olor de la materia 

animal en putrefacción. 

 

CH2 CH2 CH2 CH2 NH2
NH2 CH2 CH2 CH2 CH2 CH2

NH2 NH2

1,4-diaminobutano                                       1,5-diaminopentano

    putrescina                                                       cadaverina
 

La dimetilamina y la trimetilamina se encuentran en los tejidos animales y son, en parte, 

la causa del olor característico de muchos peces. 

 

CH3 N

CH3

H

CH3 N

CH3

CH3

dimetilamina               trimetilamina
 

 

Nitrilos 

Los nitrilos son compuestos orgánicos que poseen un grupo ciano (-CſN) como grupo 

funcional principal. Son derivados orgánicos del cianuro de los que el hidrógeno ha sido 

sustituido por un radical alquilo. 
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C NR  

 

El sistema IUPAC (Unión Internacional de Química Pura y Aplicada) nombra los nitrilos 

añadiendo el sufijo -nitrilo al nombre del alcano que después de añadirlo tiene el mismo 

número de carbonos.  

Dada la gran variedad de reacciones que sufren los nitrilos, son materia prima para un gran 

número de compuestos de amplio uso en la industria y a nivel laboratorio. Excelente para 

elaborar todo tipo de empaques o bridas que contacten aceites, grasas o productos químicos 

diversos medianamente corrosivos. 

Se utiliza en la producción de colorantes. Sirve para la producción de guantes de latex, para 

la industria química y farmacéutica. Se utiliza para la producción de esmaltes y pinturas, como 

así par productos de limpieza para uso industrial. 

 

C NCH3

acetonitrilo

C NCH2CH3

propanonitrilo
 

 

Derivados halogenados 

Los derivados halogenados están conformados por los halogenuros de alquilo y los 

halogenuros de arilo. 

Los haluros de alquilo son compuestos de fórmula R-X, en donde X representa cualquier 

átomo de halógeno (fluoro-, cloro-, bromo y yodo) y considerado como el grupo funcional y R 

un grupo alquílico (metilo, etilo, etc.). 

 

Ejemplo: 

CH3Cl   CH3CH2Br 

 

Los haluros de arilo son compuestos que tienen un átomo de halógeno unido directamente 

a un anillo aromático, tienen fórmula Ar-X, donde Ar representa el anillo aromático y X el 

átomo de halógeno. 

Ar-X 

 

El clorobenceno, cuya estructura se muestra debajo, es un ejemplo de haluro de arilo. 

Cl
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Para nombrar estos compuestos, el sistema IUPAC considera que el átomo de halógeno es 

un sustituyente en la cadena principal o en el anillo aromático. 

 

Br

CH2 BrCH3

bromobenceno       bromuro de etilo
 

 

Los halogenuros de alquilo se emplean como disolventes industriales, anestésicos, 

refrigerantes, agentes fumigantes, plaguicidas, rodenticidas y como reactivos orgánicos en el 

laboratorio. 

El cloruro de metilo o clorometano (CH3Cl) es un gas que se utiliza como agente 

refrigerante en las instalaciones frigoríficas. 

El diclorometano o dicloruro de metilo (CH2Cl2) se utiliza como disolvente, para descafeinar 

el café y como removedor de pinturas. 

El triclorometano o cloroformo (CHCl3), se 

utiliza como disolvente. En la década de los 

60´s se utilizó como anestésico, pero dejó de 

utilizarse debido a su toxicidad ya que produce 

daños severos al hígado, riñones y corazón. 

Recientemente el haloetano (CF3CHClBr) se 

ha utilizado como anestésico por inhalación ya 

que es eficaz y relativamente poco tóxico. 

El tetraclorometano o tetracloruro de carbono (CCl4) se utiliza como disolvente, 

paralimpieza en seco, de muebles, tapices y ropa. Pero debe ser manejado con cuidado, ya 

que es venenoso y se acumula en el hígado. 

Uno de los usos de los halogenuros de alquilo como refrigerantes. Los fluoroalcanos también 

conocidos como freones o clorofuorocarbonos (CFC), son halogenuros de alquilo que se 

desarrollaron para sustituir al amoniaco como gas refrigerante. El freón-12á (CCl2F2) fue de 

los primeros en utilizarse como gas refrigerante, sin embargo su efecto nocivo sobre la capa 

de ozono ha provocado que sean reemplazados por los hidrofluorocarbonos (HCFCôs) como 

el freón-22á (CHClF2) ya que son más reactivos que los CFC y se destruyen antes de llegar 

a la capa de ozono. 
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ACTIVIDADES 

 

1.  Dibuje las estructuras de los alcoholes de cadena lineal que tienen de uno a seis 

carbonos, y luegoasigne a cada uno un nombre común y uno sistemático. 

2.  Asigne a cada uno de los siguientes compuestos un nombre sistemático e indique si 

cada uno es un alcohol primario, secundario o terciario: 

CH3 CH CH2 CH2 CH2OH

CH3

CH3 C CH2 CH CH3

CH2

CH3

CH2

CH3

OH

OH

CH3

CH3 C CH CH CH2OH

CH2 CH3OH

CH2 CH3

CH3

CH3 C CH CH CH3

CH3 CH2

CH

CH3

OH

OH

Cl

a)                                                    b)

c)                                                    d)

e)                                                    f)

 

 

3.  Escriba las estructuras de todos los alcoholes terciarios con fórmula molecular C6H14O 

y dé a cada uno su nombre sistemático. 

4.  a) Proporcione el nombre sistemático de cada uno de los siguientes éteres: 

CH3 O CH2 CH3 CH3 C O CH2 CH3

CH3

CH3

O
CH3

a)                                                    b)

c)                                                    d) CH3 CH O CH2 CH3

CH3  
5.  Escribe la fórmula estructural de cada uno de los siguientes éteres: 

a) éter etil propílico     b) éter metílico 
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c) éter butil pentílico     d) éter isobutíl metílico 

e) éter neopentílico     f) éter sec-butílico 

g) éter etil isopropílico    h) éter metil neopentílico 

 

6. Nombre cada uno de los siguientes compuestos: 

CH3 CH2 CH2 CHO CH3 C CH2 C CH3

CH3

CH3 O

a)                                                    b)

 

c)                                                    d)

CHO

CH3 C CH2 CHO

CH

CH3

OH

CH3

 

C CH CH CHOCH3

CH3

Cl

CH CH CH2 CHOCH3

CH3

e)                                                    f)

 
 

7.  Escribe las estructuras de los siguientes aldehídos y cetonas. 

a) etanal      b) pentanal 

c) heptanal      d) 2-metilpropanal 

e) 2,2-dimetilbutanal    f) 3-etil-2,3-dimetilhexanal 

g) 2-pentanona h) 4-nonanona  i) 3-hexanona  

j) 3-metil-2-butanona    k) 3,3-dimetil-2-pentanona  

l) 3-isopropil-4-metil-2-heptanona  m) 6-ter-butil-3-etil-7-metil-5-nonanona  

n) 4-etil-5-metil-3-hexanona   o) metanal p) acetona 

q) 2-butanona     r) isobutil neopentil cetona 

s) 3-etil-3,4-dimetilpentanal   t) etil propil cetona 

u) butanal      v) 2,2,4-trimetil-3-pentanona 

 

8.  Utiliza la nomenclatura IUPAC para dar nombre a los siguientes compuestos. 

CH3 C

OH

O

CH2 CH2 CCH3

OH

O

CH2 CH2 CCH2

OH

O

CH3

C C CCH3

OH

O
CH3

CH3 CH3

CH3

CH CH2 CCH

OH

O

CH3

CH2

CH3

CH3
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9.  Escribe la estructura de los siguientes compuestos: 

a) ácido propanoico    b) ácido pentanoico 

c) ácido metanoico    d) ácido octanoico 

e) ácido 2,3-dimetilbutanoico  f) ácido 3,3-dimetilpentanoico 

g) ácido 2,3,3-trimetilbutanoico  h) ácido 4-etil-3-isopropil-5-metiloctanoico 

i) ácido 4,4-dietil-3-metilhexanoico 

 

10.  àCu§l de los siguientes nombres corresponde al siguiente compuesto? (éé)    

 

a) Ácido 2-etil-2-isopropil butanoico    

b) Ácido 2,2-dietil-3-metil butanoico 

c) Ácido 3,3-dietil-2-metil butanoico 

 

 

11.  Escribe el nombre IUPAC para cada uno de los siguientes compuestos. 

CH CH2 CCH3

CH2

O
CH3

CH3

CH2 CH CCH3

CH

O

CH3

CH3

CH3

 

12.  Escribe la fórmula estructural de los siguientes compuestos. 

a) Propanoato de etilo   b) 3 - metilpentanoato de isopropilo 

 

13.  Identifica los ácidos y alcoholes que dan origen a los siguientes ésteres y da 

nombre a cada uno de ellos. 

CH3 C

CH2

O

CH3

CH3 CH2 C

CH3

O

 
 

CH2 C

CH2

O

CH3

CH2CH3 CH2 CH2C

CH3

O
CH2CH3

 

14.  Escribe la fórmula estructural de los siguientes compuestos. 

a) Etanoato de propilo   b) Butanoato de etilo 

c) 2,2-dimetilbutanoato de butilo d) Butanoato de isobutilo 

e) 3-etil-2-metil pentanoato de etilo 

 

 

 

CH C CCH3

OH

O

CH2

CH2

CH3

CH3

CH3
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15. Escribe el nombre IUPAC a cada amida: 

CH2 C

NH2

O
CH2CH3 CH2 CH2C

NH2

O
CCH3

CH3

CH3

CH2 CH2C

NH2

O
CCH3

CH2

CH3

CH3

CH2 C

NH2

O
CH2CH2CH3

 
 
 

16.  Proporciona las estructuras de los siguientes compuestos. 

a) 2-metilpropanamida 

b) 3-etil-2,4-dimetilpentanamida 

c) 2-etilbutanamida 

e) 3-isopropilhexanamida 

f) 2,2-dimetilbutanamida 

g) 3-ter-butil-4-etil-6-metilheptanamida 

d) etanamida 

 

17.  Relaciona ambas columnas, escribiendo en el paréntesis de la izquierda la letra 

que complete la respuesta correcta. 

 
 

a) etilamina 

b) butilamina 

c) sec-butilamina 

d) isopropilamina 

e) isobutilamina 

f) metilamina 

g) propilamina 

h) ter-butilamina 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

CH2 NH2CHCH3

CH3

NH2CCH3

CH3

CH3

CH2 NH2CH3

CH NH2CH3

CH3

CH2 CH3CHCH3

NH2

CH2 NH2CH2CH3

CH3 NH2

CH2 NH2CH2CH2CH3
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18.  Escriba el nombre y clasifique cada uno de los siguientes compuestos. Las 

clasificaciones posibles son: Alcohol éter, cetona, aldehído, acido carboxílico, alqueno 

 

CH
2
CHCHO CH

3
CH

2
CH(OH)CH

3  
CH

3
CH

2
COCH

2
CH

3  
 CH

3
CH

2
OCH

2
CH

3

COOH

O
CHO CH2OH

 
 

19..  Encierre en un círculo los grupos funcionales de las siguientes estructuras. Mencione 

a que clase(o clases) de compuesto pertenece la estructura. 

CH2OH

CN
COOCH 2CH3 CHO

a) CH
2
=CHCH

2
COOCH

3
  b) CH

3
OCH

3  
c) CH

3
CHO

d) CH
3
CONH

2     
e) CH

3
NHCH

3  
f) CH

3
COOH

 
g)    h)    i)
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Biomoléculas 

La unión de distintos grupos funcionales del carbono determina origina un conjunto muy 

variado de moléculas que son esenciales para la vida: las biomoléculas que poseen distintas 

funciones dentro de las células. Los ejemplos más importantes son los glúcidos, lípidos, 

proteínas y ácidos nucleicos.  

 

Glúcidos 

Estas moléculas, también denominadas hidratos de carbono y azúcares en general, están 

formadas principalmente por los elementos carbono, hidrógeno y oxígeno aunque también es 

posible encontrar en algunos casos nitrógeno, azufre y fósforo. Los glúcidos tienen una 

función muy importante en los seres vivos. Son un depósito de energía química lista a ser 

liberada en el momento en que las células lo requieran.  

Desde el punto de vista químico, los hidratos de carbono son aldehídos (aldosas) o cetonas 

(cetosas) polihidroxiladas, esto es, además del carbono carbonilico, el resto de los carbonos 

de la cadena poseen grupos hidroxilos. Un glúcido muy importante en este sentido es la 

glucosa: 

 

C

C

C

C

C

CH2

OH

H OH

OH H

H OH

OHH

OH

1

2

3

4

5

6
 

 

La molécula de glucosa está formada por una cadena de seis átomos de carbono y presenta 

un grupo aldehído, es una aldohexosa. También encontramos cinco hidroxilos y, completando 

las cuatro uniones del carbono, hay átomos de hidrógeno.  

Estas moléculas tienen la propiedad de formar un anillo gracias a la unión entre el carbono 1 

y 5. Es más frecuente encontrarla de esta forma porque es más estable. En la figura 

representamos sólo los carbonos que intervienen en la unión para facilitar su visualización. 

Observarás que el oxígeno actúa como puente entre los dos carbonos. 
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A las moléculas individuales de glúcidos se las denomina monosacáridos. Estos 

monosacáridos pueden unirse entre sí formando estructuras de dos, tres, cuatro e inclusive 

hasta de cientos de unidades. En cada caso recibe un nombre general particular. 

 
 

El azúcar de mesa, el que usamos para endulzar la leche, se denomina sacarosa y es un 

disacárido formado por la unión de una glucosa con otro monosacárido llamado fructosa 
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En forma general los glúcidos se clasifican de acuerdo con la siguiente esquema: 

 

Glúcidos 

Monosacáridos Oligosacáridos Polisacáridos 

Formado por una sola 

molécula 

Formados de dos a diez 

moléculas 

Disacáridos: dos 

unidades 

Trisacáridos: tres 

unidades 

Tetrasacáridos, etc. 

Formados por más de 

diez moléculas 

 

Ejemplo: Glucosa, 

Fructosa 

Sacarosa, Farinosa Celulosa, almidón, 

glucógeno 

 

Lípidos 

Son compuestos orgánicos formados principalmente por carbono, hidrógeno y oxígeno. En 

general podríamos decir que los lípidos constituyen una fuente de reserva energética, 

fundamentalmente en forma de grasas en los animales y aceites en los vegetales. Tienen la 

propiedad de ser buenos aislantes térmicos. Bajo la forma de ceras pueden tener funciones 

de protección actuando como lubricantes e impermeabilizantes tanto en vegetales como 

animales. 

También son componentes importantes de la membrana plasmática de las células. 

Dentro del conjunto de los lípidos hay una gama muy variada de compuestos, sin embargo, 

todos ellos comparten la característica de ser insolubles en agua. 

Un grupo de lípidos se caracteriza por presentar como parte de su estructura una cadena de 

carbonos que tiene un grupo carboxiloo ácido. El resto de las uniones del carbono se 

establece exclusivamente con átomos de hidrógeno. Son los llamados ácidos grasos. 

Las cadenas carbonadas de un ácido graso presentan una longitud que varía generalmente 

entre los catorce a veintidós carbonos, casi siempre en número par. 

Si entre todos los carbonos el enlace es simple se denominan ácidos grasos saturados. En el 

caso de que aparezcan uno o más dobles enlaces entre los carbonos se clasifican como 

insaturados. En la figura se ejemplifica uno de cada tipo. 

 

 
CH3 CH2 CH2 CH2 CH2 CH2 CH2 CH2 CH2 CH2 CH2 CH2 CH2 CH2

CH2 COOH

§cido palmitico

CH3 CH2 CH2 CH2 CH2 CH2 CH CH CH2 CH2 CH2 CH2 CH2 CH2
CH2 COOH

§cido palmitoleico
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Dentro de los lípidos podemos encontrar los:  

¶ Glicéridos 

¶ Ceras 

¶ Fosfolipidos 

¶ Esteroides 

 

Glicéridos 

Los glicéridos son compuestos formados por esterificación de los ácidos grasos con glicerol. 

El glicerol, o propanotriol, es un alcohol con tres grupos hidroxilos los cuales pueden unirse 

con uno, dos o tres ácidos grasos, originando monogliceridos, digliceridos y triglicéridos, 

respectivamente. Los ácidos grasos pueden ser iguales o diferentes, saturados o insaturados. 

 

Nota: debido a la longitud de la cadena carbonada, los ácidos grasos se representan en este caso 
utilizando la fórmula de líneas y ángulos para representarlos. En la intersección de cada línea debe 
interpretarse que se encuentran átomos de carbono con los correspondientes átomos de hidrogeno.  
 

 

Dependiendo del estado físico en el que se encuentren, los 

glicéridos pueden clasificarse en aceites (líquidos a 

temperatura ambiente) o grasas (solidos a temperatura 

ambiente). Esta característica está dada por que son 

triglicéridos no saturados, mientras que las grasas presentan 

ácidos grasos saturados. Ambos sirven de depósito de reserva 

de energía para células animales (grasas) y en vegetales (aceites). Estos compuestos son 

altamente energéticos, aproximadamente 9,3 kilocalorías por gramo. Cuando un organismo 

recibe energía asimilable en exceso, este puede almacenarla en forma de grasa, que podrá 

ser reutilizada posteriormente en la producción de energía, cuando el organismo lo necesite. 

En general, la grasa es almacenada en los adipocitos (células que forman el tejido adiposo) 

donde puede movilizarse para obtener energía cuando el ingreso calórico es menor que el 
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gasto de calorías. Esta capa es utilizada en determinados animales como aislante térmico, 

como por ejemplo en mamíferos marinos. (Extraido de 

http://www.biologia.edu.ar/macromoleculas/lipidos.htm) 

 

 
 
Ceras 

Estas moléculas son también esteres pero están formados por la unión 

de un alcohol monohidroxilado de cadena larga y un ácido graso. A 

diferencia de los triglicéridos, que son triesteres, las ceras son 

monoesteres sencillos. 

 
Fosfolipidos 

Son los componentes primarios de las membranas celulares. En su estructura química 

podemos observar una molécula de glicerol, dos ácidos grasos, un grupo fosfato y una base 

nitrogenada. Su fórmula general se representa de la siguiente manera: 

Grasa 
Aceite 
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La "cabeza" de un fosfolípido es un grupo fosfato cargado negativamente y las dos "colas" 

son cadenas hidrocarbonadas fuertemente hidrofóbicas. 

En las membranas celulares juegan un papel muy importante, ya que controlan la 

transferencia de sustancias hacia el interior o exterior de la célula. Una de las características 

de los fosfolípidos es que una parte de su estructura es soluble en agua (hidrofílica), mientras 

que la otra, es soluble en lípidos (hidrofóbica). Esta característica estructural hace posible 

que los fosfolípidos participen en el intercambio de sustancias entre un sistema acuoso y un 

sistema lipídico, separando y aislando a los dos sistemas, a la vez que los mantiene juntos. 

En medio acuoso las colas de los fosfolípidos tienden a disponerse en manera tal de formar 

un ambiente local hidrofóbico. Esto deja a los grupos fosfatos "de cara" al ambiente hidrofílico, 

esto es, tienden a formar una película delgada en una superficie acuosa, con sus colas 

extendidas por encima del agua. 

Rodeados de agua, se distribuyen espontáneamente en dos capas, con sus cabezas 

hidrofílicas extendidas hacia afuera y sus colas hidrofóbicas hacia adentro. Esta disposición, 

la bicapa lipídica, constituye la base estructural de las membranas celulares. Al formar una 

bicapa, los componentes hidrofóbicos de los fosfolípidos quedan "protegidos" del agua, 

excepto en los bordes, en donde quedan expuestos. 

 

  

Micela  Bicapa  
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Esteroides 

Es un grupo extenso de lípidos naturales o sintéticos con una 

diversidad de actividad fisiológica muy amplia. No se 

parecen a ningún otro lípido, se los ubica en esta clase por 

ser insolubles al agua. Todos los esteroides poseen cuatro 

anillos de carbono unido entre ellos, los que pueden 

presentar oxhidrilos o radicales. Entre los esteroides se 

encuentran: 

¶ El colesterol existe en las membranas celulares (excepto 

las bacterianas y vegetales), un 25 % (peso en seco) de las 

membranas de los glóbulos rojos, y es un componente 

esencial de la vaina de mielina (cobertura de los axones de 

las neuronas). En cierta gente de edad avanzada forma 

depósitos grasos en el revestimiento interno de los vasos 

sanguíneos. Estos depósitos pueden bloquear y reducir la 

elasticidad de los vasos, predisponiendo a la persona a 

sufrir: presión alta, ataques cardíacos, apoplejía. 

¶ Las hormonas sexuales y las de la corteza renal también 

son esteroides que se forman a partir del colesterol de los 

ovarios, testículos y otras glándulas. 

¶ Las prostaglandinas son un grupo de sustancias químicas que poseen acciones 

hormonales y derivan de los ácidos grasos. 

Proteínas 

Son las sustancias que componen las estructuras celulares y las herramientas que hacen 

posible las reacciones químicas del metabolismo celular. En la mayoría de los seres vivos (a 

excepción de las plantas que tienen más celulosa) representan más de un 50% de su peso 

en seco. Una bacteria puede tener cerca de 1000 proteínas diferentes, en una célula humana 

puede haber 10.000 clases de proteínas distintas. 

Químicamente son polímeros de aminoácidos (más de 100) dispuestos en una secuencia 

lineal, sin ramificaciones. Una secuencia de menos de 100 aminoácidos se denomina péptido. 

Con la posibilidad de que 20 aminoácidos diferentes puedan ser ordenados en cualquier orden 

para conformar polipéptidos de cientos de aminoácidos, tienen el extraordinario potencial de 

producir una gran cantidad de variantes en su conformación. Esta variedad permite a las 

proteínas funciones tan refinadas como las de las enzimas que permiten el metabolismo 

celular.  

Aminoácidos 
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Los aminoácidos son moléculas orgánicas pequeñas con un grupo amino (NH2) y un grupo 

carboxilo (COOH) unidos al mismo átomo de carbono. La gran cantidad de proteínas que se 

conocen están formadas únicamente por veinte aminoacidos diferentes.  

Todos los aminoácidos tiene la misma fórmula general: 

 

 

 

Donde R es un grupo orgánico que diferencia un aminoácido de otro. De los veinte 

aminoácidos proteicos, los organismos heterótrofos pueden sintetizar la mayoría, sin embargo 

hay diez no pueden biosintetizarse por lo que deben ser incorporados con la dieta, estos 

aminoácidos se denominan esenciales. En el ser humano los aminoácidos esenciales son: 

 

Arginina  Histidina  Isoleucina  Leucina 

Lisina   Metionina  Fenilalanina  Treonina 

       Triptofano  Valina 

 

Generalmente, el número de aminoacidos que forman una proteína oscila entre cien y 

trescientos. Los enlaces que participan en la estructura primaria de una proteína son 

covalentes: son los enlaces peptídicos. El enlace peptídico es un enlace amida que se forma 

entre el grupo carboxilo de una aminoácido con el grupo amino de otro, con eliminación de 

una molécula de agua. Independientemente de la longitud de la cadena polipeptídica, siempre 

hay un extremo amino terminal y un extremo carboxilo terminal que permanecen intactos. 
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A primera vista podría pensarse en las proteínas como polímeros lineales de aminoácidos 

unidos entre sí por medio de enlaces peptídicos. Sin embargo, la secuencia lineal de 

aminoácidos puede adoptar múltiples conformaciones en el espacio. 

Ácidos nucleicos 

Hay dos tipos de ácidos nucleicos: el ácido desoxirribonucleico 

(ADN) y el ácido ribonucleico (ARN), y están presentes en todas 

las células. Su función biológica quedó plenamente demostrada por 

Avery y sus colaboradores demostraron en 1944 que el ADN era la 

molécula portadora de la información genética. Los ácidos 

nucleicos son polímeros lineales de un monómero llamado 

nucleótido (Figura de la derecha), cada nucleótido está formado, 

mediante un enlace éster, por un ácido fosfórico y un nucleósido (zona sombreada de la 

figura), este último se constituye por la unión de  una pentosa, o sea un azúcar de cinco 

carbonos (la D-ribosa o la 2`-desoxi-D-ribosa), y una base nitrogenada (purina o pirimidina). 

En el ADN, el azúcar presente es la 2`-

Desoxiribosa mientras que en el ARN 

el azúcar presente es la Ribosa.  

Las bases nitrogenadas pueden ser de 

dos tipos:  

Amino terminal      Carboxilo terminal 

Enlaces peptídicos 

Grupos R 

Ribosa                             Desoxiribosa 

http://www.biologia.edu.ar/adn/adntema0.htm#El%20factor%20de%20transformación
http://www.biologia.edu.ar/adn/adntema0.htm#El%20factor%20de%20transformación
http://www.biologia.edu.ar/macromoleculas/adn.htm#Polímero
http://www.biologia.edu.ar/macromoleculas/adn.htm#monomero
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¶ Pirimidinas: Citosina (C) presente en ambos acidos, Timina (T) solo presente en ADN 

y Uracilo (U) solo presente en ARN. 

 
Å Purinas: Adenina (A) y Guanina (G), presentes en ambos ácidos. 

 
ADN: ACIDO DESOXIRRIBONUCLEICO 

Estructura: el modelo de Watson y Crick 

De todos los descubrimientos científicos del 

siglo XX, el de la molécula de ADN fue sin 

lugar a dudas, uno de los diez más 

trascendentales. Detrás del hallazgo de la 

estructura molecular del ADN se encuentran 

los nombres de dos grandes científicos, 

uno aún con nosotros y otro, lamentablemente fallecido hace poco tiempo atrás. 

Se trata de James Watson y Francis Crick, quienes descubrieron la famosa estructura de 

doble hélice o escalera en espiral, modelo del ADN, este hecho hizo que ambos reciban 

el Premio Nobel en 1962. 

El ADN es una doble hélice, con las bases nitrogenadas dirigidas hacia el centro, 

perpendiculares al eje de la molécula (como los peldaños de una escalera caracol) y las 

Citosina   Timina         Uracilo 

             Adenina     Guanina 

http://curiosidades.batanga.com/3804/los-10-avances-cientificos-mas-importantes-del-siglo-xx
http://curiosidades.batanga.com/3804/los-10-avances-cientificos-mas-importantes-del-siglo-xx
http://curiosidades.batanga.com/tag/grandes-cientificos
http://www.nobelprize.org/nobel_prizes/medicine/laureates/1962/watson-bio.html
http://www.nobelprize.org/nobel_prizes/medicine/laureates/1962/crick-bio.html
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unidades azúcar-fosfato a lo largo de los lados de la hélice (como las barandas de una 

escalera caracol). 

Las hebras que la conforman son complementarias Adenina se aparea con Timina y Citosina 

con Guanina, de manera que una purina con doble anillo siempre se aparea con una pirimidina 

con un solo anillo en su molécula. 

 
 

ARN: Ácido Ribonucleico 

Una célula típica contiene 10 veces más ARN que ADN. El azúcar presente en el ARN es la 

ribosa. Esto indica que en la posición 2' del anillo del azúcar hay un grupo hidroxilo (OH) libre. 

En el ARN la base que se aparea con la A es U, a diferencia del ADN, en el cual la A se aparea 

con T. 

Se distinguen varios tipos de RNA en función, sobre todo, de sus pesos moleculares: 

¶ RNA MENSAJERO (ARNm) 

Se sintetiza sobre un molde de ADN por el proceso de transcripción por el cual se copia el 

ARN a partir del molde del ADN, pasa al citoplasma y sirve de pauta para la síntesis de 

proteínas (traducción). 

¶ RNA RIBOSÓMICO (ARNr): está presente en los ribosomas, orgánulos intracelulares 

implicados en la síntesis de proteínas. Su función es leer los RNAm y formar la proteína 

correspondiente. 

¶ RNA de transferencia (ARNt): Son cadenas cortas de una estructura básica, que 

pueden unirse específicamente a determinados aminoácidos. 
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ACTIVIDADES 

 

1.  Completar el siguiente cuadro: 

 

Biomolécula Tipo Ejemplo 
Moléculas o unidades 

que lo forman 

 enzima amilasa 
 

 

 polisacárido  
 

 

  ADN 
 

 

   
glicerol, fosfato y dos 

ácidos grasos 

 

2.  Marque la respuesta correcta: 

* Watson y Crick:  

a. Determinaron que el ADN estaba constituido de adenina, timina, citosina y guanina  

b. Determinaron la estructura de doble hélice del ADN  

c. Tomaron fotografías al ADN  

d. Ninguna de las anteriores 

 

* Los esteroides son:  

a. Hidratos de carbono  

b. Lípidos  

c. ninguno 

 

* A los carbohidratos también los llamamos:  

a. Azúcares  

b. Glúcidos  

c. Sacáridos  

d. Todas son correctas  

 

* Las funciones de los carbohidratos son: 

a. energética, de reserva y estructural  

b. Un disacárido esta compuesto por la unión de 10 polisacáridos  

c. Un polisacárido resulta de la unión de dos monosacáridos  

d. Todas son correctas  
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*Los lípidos:  

a. Tienen la propiedad de ser solubles en agua  

b. Son solubles en solventes orgánicos cono el éter, cloroformo, etc.  

c. Son insolubles tanto en agua como en solventes orgánicos  

d. Ninguna es correcta  

 

* Los aminoácidos se unen entre sí para formar proteínas mediante: 

a. Enlaces covalentes  

b. Dobles enlaces  

c. Enlaces peptídicos  

d. Enlaces dipolo-dipolo  

 

* La estructura primaria de una proteína se determina por la secuencia de:  

a. Lípidos  

b. Aminoácidos  

c. Carbohidratos  

d. Enzimas 

 

3.  ¿A qué grupo de macromoléculas pertenece el siguiente compuesto?  

 

a. Hidratos de carbono  

b. Lípidos  

c. Proteínas  

d. Ácidos nucleicos   

 

  








