CICLO 5 (501 – 502 – 503 – 504)
ASIGNATURA: QUÍMICA
PROFESOR: Jimmy Williams Osorio Tiempos
Correo electrónico: jwosorio@educacionbogota.edu.co
Objetivos:
· Identifica los mecanismos para balancear una reacción química

Competencia: Uso comprensivo del conocimiento científico y explicación de fenómenos
Componente: Aspectos analíticos de mezclas
Aspectos que se evalúan: 
· Atención y seguimiento a las indicaciones dadas.
· Reacción química y tipos de reacciones
· Balance por tanteo, redox y algebraico

Marco conceptual:

REACCIÓN QUÍMICA
Las reacciones químicas (también llamadas cambios químicos o fenómenos químicos) son procesos termodinámicos de transformación de la materia. En estas reacciones intervienen dos o más sustancias, llamadas reactivos o reactantes, que cambian significativamente en el proceso, pudiendo consumir o liberar energía. Esto significa que toda reacción química somete a la materia a una transformación profunda, alterando su estructura y composición molecular (a diferencia de los cambios físicos que sólo afectan su forma o estado de agregación). Los cambios químicos generalmente producen sustancias nuevas, distintas de las que teníamos al principio. Las reacciones químicas son muy comunes y pueden darse de manera espontánea, en condiciones diversas en la naturaleza, y también en el ambiente controlado de un laboratorio, debido a la manipulación del ser humano. Muchos de los materiales que empleamos a diario son obtenidos industrialmente, a partir de sustancias más simples combinadas mediante una o diversas reacciones.
Características de una reacción química
Las reacciones químicas son, generalmente, irreversibles, ya que suelen involucrar la pérdida o ganancia de energía. Es decir que involucran la formación o destrucción de enlaces atómicos entre las moléculas de los reactivos. Por ende, la materia se transforma profundamente, aunque en ocasiones esta recomposición no pueda apreciarse a simple vista. Aun así, las proporciones de los reactivos pueden medirse, de lo cual se ocupa la estequiometria. Por otro lado, las reacciones químicas arrojan productos determinados dependiendo de la naturaleza de los reactivos, pero también de las condiciones en que la reacción se produzca. Por ende, es posible controlar el resultado obtenido añadiendo catalizadores: terceras sustancias que actúan únicamente como controladores de la reacción sin participar del todo en ella.
Tipos de Reacciones Químicas
Reacción de síntesis
En este tipo de reacción dos o más compuestos reaccionan entre sí para formar un nuevo producto.
Ejemplo: Reacción para formar Amoniaco (NH3).
[image: N_{2}\ +\ 3H_{2}\ \rightarrow\ 2NH_{3}]
Reacción de descomposición
En este tipo de reacción una sustancia o compuesto se descomponen para formar dos o más productos.
Ejemplo: Descomposición del clorato de potasio en cloruro de potasio y oxígeno.
[image: 2\ KClO_{3}\ \rightarrow\ 2\ KCl\ +\ 3\ O_{2}]
Reacción de precipitación
En este tipo de reacción que ocurre en un medio acuoso, en la que uno de los productos es una sustancia poco soluble y se deposita en forma sólida (precipita).
Ejemplo: Reacción entre el yoduro de potasio y el nitrato de plomo (II)
[image: 2\ KI\ +\ Pb(NO_{3})_{2}\ \rightarrow\ 2\ KNO_{3} + PbI_{2}]
Reacción de combustión
En este tipo de reacción los reactivos son un combustible y el oxígeno del aire, y los productos generados son dióxidos de carbono y agua.
Ejemplo: La combustión del Metano.
[image: CH_{4}\ +\ 2\ O_{2}\ \rightarrow\ CO_{2}\ +\ 2\ H_{2}O]
Reacción de sustitución o desplazamiento
En este tipo de reacción un elemento desplaza a otro dentro de un compuesto químico.
Ejemplo: La reacción entre el Zinc y Sulfato de Cobre.
[image: Zn\ +\ CuSO_{4} \rightarrow\ Cu\ +\ ZnSO_{4}]
Reacción de doble sustitución o doble desplazamiento
En este tipo de reacción existe un intercambio de elementos de dos o más compuestos.
Ejemplo: La reacción en que se forma cloruro de sodio.
[image: HCl\ +\ NaOH\ \rightarrow\ NaCl\ + \ H_{2}O]
En el siguiente video puedes reforzar tus conceptos (https://www.youtube.com/watch?v=WqahumJGxNA)

[image: ]



BALANCE DE REACCIONES QUÍMICAS

H2 (g) + O2(g)  → H2O
Esta reacción se lee como: el hidrógeno reacciona con el oxígeno (representado por el signo +) para dar agua (representado por la flecha).
Esta ecuación no está balanceada, es decir que el número de átomos de los reactivos no coincide con el de los productos. Es necesario balancear la ecuación para cumplir con una de las leyes básicas de la Química (Ley de Lavoisier) que establece que en una reacción química debe conservarse la masa y el número y clase de átomos.
MÉTODOS DE BALANCEO
Por tanteo
 Es el más simple de los métodos, pero no siempre se puede aplicar.  Aplicado a la reacción anterior se observa que si hay 2 átomos de oxígeno en los reactivos debe haber la misma cantidad en los productos. 
Entonces:
H2  + O2 → 2 H2O
Pero ahora se tienen 4 átomos de hidrógeno en los productos y solo 2 en los reactivos lo que debe ajustarse:
2 H2 + O2   →  2 H2O
 Método algebraico 
El método algebraico plantea ecuaciones para hallar los coeficientes estequiométricos.
a MnO2 + b HCl → c MnCl2 + d Cl2 + e H2O
a, b, c, d y e son los coeficientes estequiométricos para hallar.
Se plantean ecuaciones igualando el número de átomos de cada elemento presentes en reactivos y productos.
Mn:  a = c
O:  2 a = e
H: b = 2 e
Cl: b = 2 c + 2 d
Para resolverlos se asigna el valor 1 a uno de los coeficientes, por ejemplo a. ¿Y por qué 1? Porque es muy fácil multiplicar o dividir por 1
Se tiene: 1 = a = c
 e = 2a        e =2
 b = 2e        b=4
Por último, se despeja d de la ecuación del cloro y se tiene:

Puede entonces plantearse la reacción:

MnO2  + 4 HCl →  MnCl2 +  Cl2 + 2 H2O

Si se verifica con el balance de los átomos se tiene:
Mn 1átomo en reactivos y productos
O   2 átomos en reactivos y productos
H   4 átomos en reactivos y productos
Cl  4 átomos en reactivos y productos
Recuerda que el 1 no se coloca en muchos casos en las ciencias y éste es un caso.

Método Redox

Ocurren reacciones de oxidación –reducción (redox) cuando las sustancias que se combinan intercambian electrones. De manera simultánea, con dicho intercambio, tiene lugar una variación en el número de oxidación (estado de oxidación) de las especies químicas que reaccionan. El manejo del número de oxidación es imprescindible para el balanceo de las reacciones redox. El número de oxidación puede definirse como la carga real o virtual que tienen las especies químicas (átomos, moléculas, iones) que forman las sustancias puras. Esta carga se determina con base en la electronegatividad de las especies según las reglas siguientes.

El número de oxidación de un elemento químico es de cero ya sea que este se encuentre en forma atómica o de molécula polinuclear. 
Ejemplos: 

Na0 , Cu0 , Fe0 ,  

OXIDACIÓN 

La oxidación tiene lugar cuando una especie química pierde electrones y en forma simultánea, aumenta su número de oxidación. 
Por ejemplo, el calcio metálico (con número de oxidación cero), se puede convertir en el ion calcio (con carga de +2) por la pérdida de dos electrones, según el esquema simbólico siguiente: 

Ca0         Ca+2 + 2e-

En resumen: 

Oxidación = Pérdida de electrones = Aumento del número de oxidación 

REDUCCIÓN 

La reducción ocurre cuando una especie química gana electrones y al mismo tiempo disminuye su número de oxidación. Por ejemplo, el cloro atómico (con número de oxidación cero) se convierte en el ion cloruro (con número de oxidación y carga de –1) por ganancia de un electrón, según el esquema simbólico siguiente: 
e- + Cl0            Cl-1

En resumen: 

Reducción = Ganancia de electrones = Disminución del número de oxidación 

Se puede construir una escala numérica del número de oxidación y seguir el cambio electrónico del proceso redox por el aumento o disminución del número de oxidación: 

[image: ]

AGENTE OXIDANTE Y AGENTE REDUCTOR 

Agente oxidante es la especie química que un proceso redox acepta electrones y, por tanto, se reduce en dicho proceso. Por ejemplo, cuando se hacen reaccionar cloro elemental con calcio: 

Ca0 + Cl2         CaCl2

El cloro es el agente oxidante puesto que, gana electrones y su carga o número de oxidación pasa de 0 a –1. Esto se puede escribir como: 

2e- + Cl0            2Cl-1

En resumen: 
Agente oxidante = Gana electrones = Disminuye su número de oxidación 

Agente reductor es la especie química que un proceso redox pierde electrones y, por tanto, se oxida en dicho proceso (aumenta su número de oxidación). Por ejemplo, cuando se hacen reaccionar cloro elemental con calcio: 

El calcio es el agente reductor puesto que pierde electrones y su carga o número de oxidación pasa de 0 a +2. Esto se puede escribir como: 

Ca0         Ca+2 + 2e
En resumen: 
Agente reductor = Pierde electrones = Aumenta su número de oxidación

BALANCEO DE REACCIONES REDOX POR EL MÉTODO DEL CAMBIO DEL NÚMERO DE OXIDACIÓN 

Como su nombre lo indica, este método de balanceo se basa en los cambios de los números de oxidación de las especies que reaccionan. A continuación, se describen los pasos de este método de balanceo. 

Balancear por el método del cambio del número de oxidación la reacción química siguiente: 

KMnO4 + FeSO4 + H2SO4                  MnSO4 + Fe2(SO4)3 + K2SO4 + H2O


Paso 1. Cálculo de los números de oxidación. 

 

Paso 2. Identificación de los elementos que cambian su estado de oxidación. 

Se identifican los elementos que cambian su estado de oxidación o carga y se escriben como semirreacciones de oxidación y de reducción (no importa el orden de escritura de las semirreacciones) 

Mn+7        Mn+2


Paso 3. Balance de masa. 

Se efectúa el balance de masa. Debe haber el mismo número de especies químicas en ambos lados de la flecha de reacción. En el caso del manganeso, no es necesario efectuar el balance de masa pues hay un número igual de átomos en ambos miembros de la semirreacción. Sin embargo, en el caso del hierro, hay un coeficiente de 2 en el Fe+3 que también debe aparecer del mismo modo en el Fe+2. 

Mn+7        Mn+2


Paso 4. Balance de carga Se efectúa el balance de carga. 
Debe haber igual número de cargas en ambos lados de las flechas de reacción. Lo único que puede utilizarse para el balance de carga son los electrones que se pierden o se ganan en el proceso redox. ¡Atención! El balance de carga siempre debe hacerse después del balance de masa, nunca antes. El planteamiento de una desigualdad matemática puede servir para realizar el balance de carga. Al mismo tiempo se pueden identificar los procesos de oxidación y de reducción, dependiendo del lado de donde se agreguen los electrones. 

Mn+7        Mn+2

La desigualdad se plantea utilizando los números de oxidación de las especies que cambian en el proceso redox. En el caso del manganeso el procedimiento es: 
+7 ≥ +2
5e- +7 = +2
+2 = +2
5e- + Mn+7            Mn+2
 (El número de oxidación del Mn disminuye de +7 a +2. Por tanto, es la semirreacción de reducción.) 

Para el hierro el procedimiento es: 

+4 ≤ +6
+4 = +6 + 2e-
+4 = +4

 (Hay pérdida de electrones y el número de oxidación del Fe aumenta de +2 a +3. Por tanto, es la semirreacción de oxidación). Con lo anterior quedan balanceadas las semirreacciones redox por masa y carga. 

Paso 5. Balance de los electrones intercambiados (perdidos y ganados) en las semirreacciones redox balanceadas. 
El número de electrones que se intercambian en las semirreacciones redox debe ser el mismo. Este se obtiene al multiplicar de manera cruzada los electrones perdidos y ganados. 

2  (5e- + Mn+7            Mn+2)

                                ______________________________________________________________________


Como los electrones son iguales en ambos lados el proceso redox total queda 



Paso 6. Introducción de los coeficientes obtenidos, en el proceso redox, en la reacción global. 
Los coeficientes que se obtienen hasta este paso corresponden únicamente a las especies químicas que intervinieron en el proceso redox y se colocan como coeficientes de los compuestos correspondientes en la reacción completa: 

2KMnO4 + 10FeSO4 + H2SO4                  2MnSO4 + 5Fe2(SO4)3 + K2SO4 + H2O

Se deben ajustar las especies que no cambiaron su estado de oxidación por el método de tanteo y en este paso la reacción ya queda balanceada pues ya se cumple con la ley de la conservación de la masa.

2KMnO4 + 10FeSO4 + 8H2SO4              2MnSO4 + 5Fe2(SO4)3 + K2SO4 + 8H2O

Taller:

Resolver las 5 reacciones que se muestran a continuación por los métodos algebraico y redox

[image: ]

Escribir la solución en el cuaderno de química y enviar las fotos al correo jwosorio@educacionbogota.edu.co
[bookmark: _gjdgxs]
La valoración se completará con los aportes enviados de todas las guías publicadas en la página del colegio y las notas sacadas en el aula de clase.
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Cl, +KOH —  KCl +KCIO3 + H,0
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PbO,+Sb+KOH —  PbO +KSbO; + H0
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2KI + Pb(NO3)y — 2 KNO;3;+ Pbl,
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CHy + 20y, — C0Oy + 2 H)O




