“Apuntes Teóricos – IV Bimestre”
 
“Plan Bimestral del IV Bimestre 2007”
 
I- Escritura química y nomenclatura de los compuestos inorgánicos 
A- Compuestos binarios que contienen un metal y un no metal; un no metal y un no metal.
A. 1- Forma de escribirse y nombrarse en el sistema Estequiométrico
A. 2- Forma de escribirse y nombrarse en el sistema Tradicional
A. 3- Forma de escribirse y nombrarse en el sistema Stock  
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B. 1-  Forma de escribirse y nombrarse en el sistema Estequiométrico
B. 2- Forma de escribirse y nombrarse en el sistema Tradicional
B. 3- Forma de escribirse y nombrarse en el sistema Stock
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C. 1- Ácidos
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B. 2- Volumen molar de un gas y cálculos relacionados
C- Cálculo de la composición porcentual de los compuestos
D- Cálculo de la fórmula empírica y la fórmula molecular 
III- Introducción al estudio de las ecuaciones químicas 
A- Componentes de una ecuación química
B- Reglas para el balanceo de ecuaciones químicas
B. 1- Reglas del Método de tanteo
B. 2- Reglas del Método algebraico
B. 3- Reglas del Método de óxido- reducción
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C. 4.1- Aplicación e implicación de las Reacciones de neutralización 

“APUNTES EN CLASES”
 
“Sistema de Nomenclatura”
 
Nomenclatura de acuerdo con los químicos es la forma de nombrar y escribir los compuestos químicos. Existen 4 sistemas de nomenclatura a saber:
 
* El Sistema Común o Tradicional
* EL Sistema Antiguo Funcional
* El Sistema Stock
* El Sistema Sistemático o Esteoquiométrico
 
* El Sistema Común o Tradicional:
 
Este sistema sirve para identificar un compuesto y en base a la función química que tiene y se divide en 2, la forma de nombrar un compuesto en ese sistema: un nombre genérico y un nombre específico; ejemplo: el ácido sulfúrico, el nombre genérico es ácido y se debe a la presencia de hidrógeno y el nombre específico es sulfúrico y se debe a la presencia de un anión especifico en este caso el anión sulfatito, que la terminación ato cambia a úrico tratándose de un ácido y se queda en ato tratándose de una sal como el sulfato de sodio. En el caso de la sal sulfato de sodio, el nombre genérico va ser sulfato y el nombre específico va ser el tipo del catión. 
 
* El Sistema Antiguo Funcional:
 
Es también conocido como sistema vulgar y se refiere a todas aquellas sustancias que se nombran manteniendo un lenguaje típico tradicional.
 
* El Sistema Stock:
 
Este sistema indica el número de oxidación o de valencia del elemento positivo, colocando entre paréntesis y con números romanos dicha valencia al final de cada compuesto.
Ca I2: Yoduro de calcio
                       Sistema Común o Tradicional
Mg I2: Yoduro de magnesio
 
Yoduro de Calcio (II)  Sistema Stock – se busca valencia
 
Cu SO4: Sulfuro de cobre
 
Se utiliza oso e ico cuando tiene más de una valencia
Cu Cl3: Cloruro de cobalto (III)
 
Fe Cl3 
Fe Cl2: Cloruro de Hierro (II)
 
*  Sistema Sistemático o Estequiométrico: 
 
Señala la naturaleza y las proporciones de los constituyentes de una sustancia, en este caso se emplean prefijos griegos para indicar el número de átomos de cada elemento o radical que forma la molécula.  
 
Cantidad de Átomos:
 
1-      mono
2-      di
3-      tri
4-      tetra
5-      penta
6-      hexa
7-      hepta
8-      octa
9-      nona o enea
10- deca
11- endeca o undeca
12- dodeca
 
Cuando  los prefijos griegos se emplean para nombrar compuesto, las dos vocales que se encuentran en la palabra se eliminan sustituyéndolo por la o, pero estas dos son vocales abiertas;  por ejemplo: 
Prefijo: tetra oxido       petroxido
 
“INFORMACIÓN INVESTIGADA”
Nomenclaturas 

Se aceptan 3 tipos de nomenclaturas para nombrar compuestos químicos inorgánicos:

· Nomenclatura sistemática: para nombrar de este modo se usan prefijos numéricos excepto para indicar que el primer elemento de la fórmula sólo aparece una vez (mono) o cuando no puede haber confusión posible debido a que tenga una única valencia. En adelante N.ss 

	Prefijos griegos
	Número

	mono-
	1

	di-
	2

	tri-
	3

	tetra-
	4

	penta-
	5

	hexa-
	6

	hepta-
	7

	octa-
	8

	nona- (o eneá)
	9

	deca-
	10


Ejemplos: CrBr3 tribromuro de cromo ; CO monóxido de carbono

En los casos en los que puede haber confusión con otros compuestos (sales dobles y triples, oxisales y similares) se pueden emplear los prefijos bis, tris, tetraquis, pentaquis... 

Ejemplo: Ca5F(PO4)3 fluoruro tris(fosfato) de calcio porque si se dijese trifosfato se estaría hablando del anión trifosfato [P3O10]5-, es decir, sería en este caso:

Ca8F(P3O10)3 

· Nomenclatura stock: En este caso, cuando el elemento que forma el compuesto tiene más de una valencia atómica, se indica en números romanos al final y entre paréntesis. Normalmente, a menos que se haya simplificado la fórmula, la valencia puede verse en el subíndice del otro átomo (compuestos binarios). En adelante N.st 

Ejemplo: Fe2S3 Sulfuro de hierro (III) [se ve la valencia III en el subíndice del azufre]

· Nomenclatura tradicional: Aquí se indica la valencia del elemento que forma el compuesto con una serie de prefijos y sufijos. En adelante N.tr. 

Cuando sólo tiene una valencia se usa el sufijo -ico.

Cuando tiene dos valencias diferentes se usan (de menor a mayor valencia)

-oso 

-ico 

Cuando tiene tres distintas se usan (de menor a mayor)

hipo- -oso 

-oso 

-ico 

Y cuando tiene cuatro se utilizan (de menor a mayor)

hipo- -oso 

-oso 

-ico 

per- -ico 

Ejemplo: Mn2O7 Óxido permangánico

Cuando tiene 5 se utilizan (de menor a mayor)

Hipo- -oso 

-oso 

-ico 

per- -ico 

Hiper- -ico 

La nomenclatura es la manera de formular y nombrar los compuestos químicos. Podemos distinguir ramas de ella, como por ejemplo: nomenclatura inorgánica, nomenclatura de compuestos orgánicos, nomenclatura de complejos inorgánicos, etc. Por ahora, veremos solamente la nomenclatura inorgánica que atañe principalmente a los compuestos inorgánicos más comunes. Definiremos el número de oxidación de un elemento, como la carga que adquiere un átomo según el número de electrones cedidos (número de oxidación positivo), captados (número de oxidación negativo), o bien compartidos (cuando se trata de elementos) al formar un compuesto. Esta definición es perfectamente válida para compuestos iónicos o electrovalentes. En el caso de los compuestos covalentes donde los electrones se comparten, se les asigna un número de oxidación negativo al elemento más electronegativo y un número de oxidación positivo al menos electronegativo. En los compuestos que presentan enlaces covalentes polares los electrones no están completamente transferidos. En especies químicas iónicas, el número de oxidación coincide con la carga real del átomo. Por ejemplo, los números de oxidación de las especies Ca+2 (en solución), Ag, I- (en solución) son, respectivamente, +2, 0 y -1. Se denomina compuesto inorgánico a todos aquellos compuestos que están formados por distintos elementos, pero en los que su componente principal no es el carbono siempre.
Ejemplos de compuestos inorgánicos:
* El agua (H2O) es igual a dos átomos de hidrógeno y un átomo de oxígeno. 
* El amoniaco (NH3) es igual a un átomo de nitrógeno y tres de hidrógeno. 
* El anhídrido carbónico, el cual se encuentra en la atmósfera en estado gaseoso y los seres vivos lo eliminan hacia ella a través de la respiración. Su fórmula química es CO2, o sea, un átomo de carbono y dos de oxígeno. El CO2 es ocupado por los vegetales en el proceso de fotosíntesis para fabricar glucosa. Es importante aclarar que el CO2, aunque contiene carbono, no es orgánico porque tampoco contiene hidrógeno. El primer grupo y segundo grupo (metales y no metales) son los considerados principales. En el caso de los metales son generalmente sólidos a la temperatura ambiente, pero existe una excepción que es el mercurio que es líquido a la temperatura ordinaria, se conocen más de 80 metales. La mayoría tienen color blanco argéntico brillante, con matices, pero el oro es dorado, y el cobre, rojizo; entre algunas de sus propiedades podemos indicar que son buenos conductores del calor y la electricidad, cambian de forma sin romperse cuando son sometidos a los golpes y a la presión, por esta razón son maleables y dúctiles, no son frágiles, sus átomos presentan pocos electrones en su último nivel de energía los cuales pierden fácilmente formando iones positivos (cationes), forman óxidos básicos con el oxígeno y tienen baja electronegatividad. En el caso de los no metales, son más de 16, algunos son sólidos, como por ejemplo, el azufre, fósforo, carbón; otros son gaseosos como el oxígeno, cloro, nitrógeno; y uno es líquido, el bromo; podemos indicar algunas de sus propiedades, son malos conductores pero existe una excepción que es el grafito (una variedad de carbono), no tiene brillo metálico, no soportan golpes o presión, es decir, se rompen o son frágiles, a diferencia de los metales sus átomos presentan más electrones en su último nivel de energía, ganan fácilmente electrones y así forman iones negativos (aniones), forman óxidos ácidos con el oxígeno y son de alta electronegatividad. Es necesario hacer notar que esta división de metales y no metales, no es perfecta, porque muchos elementos presentan propiedades intermedias.
Compuestos Inorgánicos: Son aquellos que constituyen todos los metales y no metales (exceptuando carbono). Entre los compuestos inorgánicos tenemos los óxidos metálicos y no metálicos, hidróxidos, ácidos y sales. Esta clasificación es por su composición. También estos compuestos inorgánicos se pueden clasificar en binarios, ternarios, cuaternarios, etc., según tengan en su estructura dos, tres, cuatro, o más elementos distintos, es decir, que esta clasificación se realiza de acuerdo al número de sus elementos. Por otro lado también se puede clasificar por su constitución en compuestos moleculares (son eléctricamente neutras, por ejemplo, óxidos no metálicos y los ácidos) e iónicos (cargados de electricidad positiva o negativa, por ejemplo, todos los compuestos que llevan algún metal, es decir, los óxidos metálicos, los hidróxidos y las sales).
Óxido







Una puerta de hierro oxidada

Un óxido o anhídrido es un compuesto químico que contiene uno o varios átomos de oxígeno, presentando el oxígeno un estado de oxidación -2, y otros elementos. Hay óxidos que se encuentran en estado gaseoso, líquidos o sólidos a temperatura ambiente. Hay una gran variedad. Casi todos los elementos forman combinaciones estables con oxígeno y muchos en varios estados de oxidación. Debido a esta gran variedad las propiedades son muy diversas y las características del enlace varían desde el típico sólido iónico hasta los enlaces covalentes. Por ejemplo son óxidos el óxido nítrico, NO, o el dióxido de nitrógeno, NO2. Los óxidos son muy comunes y variados en la corteza terrestre. También son llamados anhídridos porque son compuestos que han perdido una molécula de agua dentro de sus moléculas. Por ejemplo el anhídrido carbónico:

C

 HYPERLINK "http://es.wikipedia.org/wiki/Ox%C3%ADgeno" \o "Oxígeno" O2 

H2C
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Los óxidos se pueden sintetizar normalmente directamente mediante procesos de oxidación, por ejemplo, con magnesio:

2Mg + O2 → 2 MgO. 

O bien con fósforo:

P4 + 5O2 → 2 P2O5 

Nombre de los óxidos
Los óxidos se pueden nombrar según el número de átomos de oxígeno en el óxido. Los óxidos que contienen solamente un oxígeno se llaman óxido o monóxido; los que contienen dos átomos de oxígeno, dióxido; tres, trióxido; cuatro, tetróxido; y así sucesivamente siguiendo los prefijos numéricos griegos.

Hay otros dos tipos de óxido: peróxido y superóxido. Ambos cuentan como óxidos pero tienen diversos estados de oxidación y reaccionan en diversas maneras con respecto a otros óxidos.

Tipos de óxidos 
Según la estequiometría del compuesto existen óxidos binarios, formados por oxígeno y otro elemento. Óxidos mixtos, formados por dos elementos distintos y oxígeno como son las espinelas.

Atendiendo al comportamiento químico hay tres tipos de oxidos: óxidos básicos ácidos y oxidos anfoteros, auque no muy comunes en la naturaleza. Los óxidos básicos se forman con un metal + oxígeno, los óxidos acidos son los formados con un no metal + oxígeno. Los óxidos de elementos más electropositivos tienden a ser básicos. Se llaman anhídridos básicos; agregando agua, pueden formar hidróxidos básicos. Por ejemplo, el óxido del sodio es básico; cuando está hidratado, forma el hidróxido de sodio.

Los óxidos de elementos más electronegativos tienden a ser ácidos. Se llaman anhídridos ácidos; agregando agua, forman oxácidos. Por ejemplo, el heptóxido de dicloro es ácido; el ácido perclórico es una forma hidratada.

Los oxidos anfotericos se forman cuando participa en el compuesto un elemeto anfotero. Su electronegatividad tiende a ser neutra y estable, tiene punto de fusion bajo y tienen diversos usos.

Algunos óxidos pueden actuar como ácido o base según con lo que se le haga reaccionar. Son anfóteros. Un ejemplo es óxido de aluminio. Algunos óxidos no demuestran comportamiento como ácido o base.

Los óxidos de los elementos químicos en su estado de oxidación más alto son predecibles y la fórmula química se puede derivar del número de los electrones de valencia para ese elemento. Incluso la fórmula química del ozono es predecible como elemento del grupo 16. Una excepción es el cobre para el que el óxido del estado de oxidación más alto es el óxido cúprico y no el óxido cuproso. Otra excepción es el fluoruro que no existe, como esperado, como F2O7 sino como OF2 con --la menos prioridad dada elemento electronegativo--. [1] El pentóxido de fósforo, la tercera excepción

Óxidos: Son compuestos químicos inorgánicos binarios formados por la unión del oxígeno con otro elemento diferente a los gases nobles. Según si este elemento es metal o no metal serán óxidos básicos u óxidos ácidos. El oxígeno siempre tiene valencia -2. Su grupo funcional es el ión oxigeno (O2). Los óxidos se pueden nombrar en cualquiera de las nomenclaturas; si se utiliza la sistemática no se tienen en cuenta las valencias sino que se menciona el prefijo de acuerdo al numero que posea el oxigeno como subíndice, si se utiliza la Stock el numero romano es igual a la valencia del elemento, si se utiliza la común el sufijo es de acuerdo a la valencia del elemento.
Óxidos básicos: Son aquellos óxidos que se producen entre el oxígeno y un metal. Fórmula:Metal2Ox si la valencia del metal es par se simplifica. Cuando un oxido basico reacciona con el agua (H2O) se forma una base o hidroxido, Ej. CuO + H2O = CU(OH)2. La nomenclatura stock es la más frecuente. En la nomenclatura tradicional se nombran con el sufijo -oso e -ico dependiendo de la menor o mayor valencia del metal que acompaña al oxígeno.
	Ejemplo
	Nomenc. sistem.
	Nomenc. stock
	Nomenc. tradic.

	K2O
	monóxido de dipotasio
	óxido de potasio
	óxido potásico

	Fe2O3
	trióxido de dihierro
	óxido de hierro(III)
	óxido férrico

	FeO
	monóxido de hierro
	óxido de hierro(II)
	óxido ferroso

	SnO2
	dióxido de estaño
	óxido de estaño (IV)
	óxido estánnico

	Óxido nítrico
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	General

	Nomenclatura IUPAC
	Monóxido de nitrógeno

	Fórmula semidesarrollada
	N

 HYPERLINK "http://es.wikipedia.org/wiki/Ox%C3%ADgeno" \o "Oxígeno" O

	Número CAS
	[10102-43-9]

	Propiedades físicas

	Estado de agregación
	Gas

	Apariencia
	Gas incoloro

	Densidad
	1.3 × 10³ kg/m3; 

(a g/cm3)

	Masa molecular
	30.01 uma

	Punto de fusión
	109,5 K (-163,5 °C)

	Punto de ebullición
	121 K (-152 °C)

	Temperatura crítica
	180 K (-93 °C)

	Presión crítica
	63.16 atm.

	Propiedades químicas

	Solubilidad en agua
	0.0056 g

	KPS
	n/d

	Momento dipolar
	0.15 D

	Compuestos relacionados

	Óxidos de nitrógeno relacionados
	Óxido nitroso
Dióxido de nitrógeno
Trióxido de dinitrógeno
Tetróxido de dinitrógeno
Pentóxido de dinitrógeno

	Ácidos relacionados
	Ácido nitroso
Ácido nítrico

	Termoquímica

	ΔfH0gas
	90 kJ/mol

	ΔfH0líquido
	87.7 kJ/mol

	S0gas, 1 bar
	211 J·mol-1·K-1

	Peligrosidad

	NFPA 704
	


0

3

2

OX

	Frases R
	R23, R24, R25, R34, R44

	Frases S
	S23, S36, S37, S39

	Riesgos

	Ingestión
	Usado en medicina, pero las sobredosis son perjudiciales.

	Inhalación
	Peligroso, puede ser fatal.

	Piel
	Irritante.

	Ojos
	Puede causar irritación.

	Valores en el SI y en condiciones normales
(0 °C y 1 atm), salvo que se indique lo contrario.
Exenciones y referencias


El monóxido de nitrógeno, óxido nítrico u óxido de nitrógeno (II) (N

 HYPERLINK "http://es.wikipedia.org/wiki/Ox%C3%ADgeno" \o "Oxígeno" O) es un gas incoloro y poco soluble en agua presente en pequeñas cantidades en los mamíferos. Está también extendido por el aire siendo producido en automóviles y plantas de energía. Se le considera un agente tóxico.

No debe confundirse con el óxido nitroso (N2O), con el dióxido de nitrógeno (NO2) o con cualquiera del resto de los óxidos de nitrógeno existentes.

Es una molécula altamente inestable en el aire ya que se oxida rápidamente en presencia de oxígeno convirtiéndose en dióxido de nitrógeno. Por esta razón se la considera, también como un radical libre
Producción y efectos medioambientales 

A altas temperaturas el nitrógeno (N2) y el oxígeno (O2) moleculares pueden combinarse para formar óxido nítrico por ello las actividades humanas han incrementado en gran medida la presencia de este gas en la atmósfera.

Este gas en el aire puede convertirse, más tarde, en ácido nítrico produciendo así lluvia ácida. Además el NO y el NO2 participan en la depleción de la capa de ozono.

Su efecto para con la radiación solar es doble. Mientras en la baja atmósfera contribuyen al calentamiento global en la alta lo hacen al oscurecimiento global.

Aplicaciones técnicas 

El Monóxido de nitrógeno es el producto primario de la combustión catalítica del amoníaco mediante el método de Ostwald y, por lo tanto, un intermediario importante en la producción del ácido nítrico (HNO3). En el laboratorio se genera más convenientemente por reacción de ácido nítrico diluido con cobre, si los otros productos posibles de la reacción como el dióxido de nitrógeno no molestan o pueden ser eliminados (p. ej. por absorción en agua).

Se le usa para detectar radicales en la superficie de polímeros.

Reactividades 

Con los halógenos, salvo con el iodo, reacciona formando haluros de nitrosil (Hal-N=O). Con el dióxido de nitrógeno puede formar el óxido N2O3 que está en equilibrio con sus productos de partida y puede ser visto como anhidruro del ácido nitroso HNO2. Esta mezcla se utiliza también en la obtención de los nitritos.

El dióxido de azufre reduce el monóxido de nitrógeno formando trióxido de azufre y óxido de dinitrógeno.

También es utilizado como potenciador de motores, dándole un mayor rendimiento de aceleración y velocidad final por la ampliación de oxigeno a la combustión.

Funciones biológicas 

En los años 70 del siglo XX el farmacólogo Ferid Murad descubrió que los nitratos utilizados en el tratamiento de dolores de pecho y algunas indicaciones cardiovasculares liberan monóxido de nitrógeno en condiciones fisiológicas. Este tiene a su vez efectos dilatores para los vasos sanguíneos. Encontró que induce una relajación de la capa muscular en los endotelios.

En 1987 se descubrió que el cuerpo humano produce pequeñas cantidades de NO a partir del aminoácido arginina. Esto ayudó a entender el mecanismo de actuación de diversos nitratos orgánicos empleados como medicamentos en ataques de angina péctoris que igualmenete liberan NO en el cuerpo humano. Incluso el tratamiento de pacientes con arterosclerosis con arginina parece tener el mismo principio. En el cerebro el monóxido de nitrógeno puede jugar el papel de un transmisor.

Todos estos descubrimientos culminaron en la otorgación del premio Nobel a Robert Furchgott, Ferid Murad y Lois Ignarro en 1998.

La síntesis de NO se realiza por acción de una enzima, la óxido nítrico sintetasa (NOS) a partir del aminoácido L-arginina que produce NO y L-citrulina, requiriendo la presencia de dos cofactores, el oxígeno y el fosfato dinucleótido adenina nicotinamida (NADPH).

El NO es producido por una amplia variedad de tipos celulares que incluyen células epiteliales, nerviosas, endoteliales e inflamatorias. Existen tres formas de NOS, 2 denominadas constituitivas y dependientes del calcio (cNOS), que son la endotelial y la neuronal, las cuales sintetizan NO en condiciones normales, y una inducible e independiente del calcio (iNOS), que no se expresan o lo hacen muy débilmente en condiciones fisiológicas.

Es sintetizado por las células endoteliales, macrófagos y cierto grupo de neuronas del cerebro. Tiene un mecanismo de acción paracrino sobre la célula que actúa induciendo la guanosin monofosfato cíclico (GMP) que produce entre otros efectos relajación de músculo liso lo que provoca como acciones biológicas, vaso y broncodilatación.


Todo esto ha hecho que tenga grandes aplicaciones directas en medicina.

Finalmente, el NO también sirve como conservante. Es liberado del nitrito que se utiliza en la conservación de la carne. De hecho, algunos virus y microorganismos liberan NO para matar células.

Fórmula empírica

En química 

En química la fórmula empírica es una expresión que representa la proporción más simple en la que están presentes los átomos que forman un compuesto químico. Puede coincidir o no con la fórmula molecular, que indica el número de átomos presentes en la molécula.

La molécula de agua está formada por dos átomos de hidrógeno y uno de oxígeno, por lo que su fórmula molecular es H2O, coincidiendo con su fórmula empírica.

Para el etano, sin embargo, no ocurre lo mismo, ya que está formado por dos átomos de carbono y seis de hidrógeno, por lo que su fórmula molecular será C2H6<body>="red"> y su fórmula empírica CH3.

Algunos compuestos, como el cloruro de sodio o sal común, carecen de entidades moleculares y sólo es posible hablar de fórmula empírica: NaCl.

Para hallar la fórumla empírica de un compusto, primero se obtienen los moles de cada elemento, luego se divide cada uno por el de menos valor y finalmente, por tanteo, se hallan los numeros enteros sencillos.

En ingeniería 

En ingeniería y otras ciencias aplicadas se entiende por fórmula empírica una expresión matemática que sintetiza, por medio de regresiones, correlaciones u otro medio numérico, una serie resultados observados en diversos ensayos, sin que sea necesario para ello disponer de una teoría que la sustente. Por ejemplo, ver en evaporación la fórmula propuesta por Visentini.

Fórmula Empírica: Se forma por la yuxtaposición de los elementos. Estas fórmulas se emplean para representar a los compuestos formados mediante enlaces iónicos.
Ejemplos:
NaCl Cloruro de Sodio
CaF2 Difluoruro de Calcio
SrO Oxido de Estroncio

Fórmula Molecular: Expresa el número real de átomos de cada elemento en la molécula; es la fórmula que corresponde a la masa molecular del compuesto. Estas fórmulas se emplean además para representar compuestos formados por un número discreto de moléculas.
Ejemplos:
P4O10 Decaóxido de Tetrafósforo
H4P2O6 Ácido Hipofosfórico
Fórmula Estructural o Desarrollada: es la que muestra la forma en que están enlazados los átomos.
Ejemplos:
KI Yoduro de Potasio
HCl Cloruro de Hidrógeno
Cl2O Oxido de Dicloro
 


COMO SE NOMBRAN LOS COMPUESTOS QUÍMICOS
La I.U.P.A.C. “International Union of Pure and Applied Chemestry”, sentó las bases de lo que hoy se conoce como “Nomenclatura Moderna de Química Inorgánica”. Existen diversos sistemas de nomenclatura: el Sistema Tradicional o Antiguo, el Sistema de Stock y el Sistema Sistemático comúnmente llamado Estequiométrico (recomendado por la I.U.P.A.C.) Estos sistemas están constituidos por reglas, mediante las cuales se puede asignar un nombre unívoco a cualquier sustancia simple o compuesta. La principal aspiración de la I.U.P.A.C. ha sido siempre presentar al público Reglas que ofrezcan nombres claros y aceptables para tantos compuestos inorgánicos como sea posible. El sistema I.U.P.A.C. comprende normas para la nomenclatura de cada uno de los diversos tipos de compuestos inorgánicos y de iones. Por ejemplo: compuestos binarios, ácidos, sales, óxidos e hidróxidos dobles, triples, etc. y compuestos de coordinación. Entre los compuestos binarios (dos tipos de átomos) se encuentran los óxidos, que son combinaciones binarias formadas con el oxígeno. Las nuevas reglas eliminan la palabra Anhídrido y tienden a eliminar “Hasta Donde Sea Posible” los prefijos “Per” e “Hipo” y los sufijos “Ico” y “Oso”
Veamos como se nombran algunos óxidos de acuerdo con los dos sistemas que recomienda la I.U.P.A.C, que son:
a. El Sistema Stock, y
b. El Sistema Estequiométrico.
Fórmula S. Antiguo S. Stock S. Estequiométrico
Fe2O3 Oxido Férrico Oxido de Hierro Trióxido de Dihierro
CO2 Anhídrido Carbónico Oxido de Carbono Dióxido de Carbono
SO3 Anhídrido Sulfúrico Oxido de Azufre Trióxido de Azufre
N2O4 Anhídrido Nitroso- Oxido de Nitróge- Tetraóxido de Dini-
Nítrico. no. trógeno.
Los hidróxidos se nombran como los óxidos, pero usando primero la palabra “Hidróxido” y después la del metalLos Ácidos Binarios, se nombran igual que en la nomenclatura antigua, o sea anteponiendo la palabra “ácido” al elemento electronegativo, el cual termina en le sufijo “Hídrico”. Ejemplo: Ácidos Clorhídrico, Fluorhídrico, Sulfhídrico, Telerhídrico.
Las Sales Binarias; o sea las que provienen de los hidrácidos, se nombran añadiendo la terminación “Uro” al nombre del elemento más electronegativo (según la manera tradicional) es continua de la preposición “De” y luego se nombra el elemento metálico o electropositivo, pero se le añade el número romano correspondiente a su número de valencia.

También se emplea el sistema Estequiométrico
Existen otros compuestos binarios como los del hidrógeno, llamados “Hidruros” que siguen las reglas corrientes de las sales, como por ejemplo: LiH (Hidruro de Litio), NaH (Hidruro de Sodio), KH (Hidruro de Potasio), CaH2 (Hidruruo de Calcio) etc. Los compuestos binarios del hidrógeno se nombran en forma análoga a las combinaciones binarias formadas por dos elementos no metálicos o por un no metal y un metal. Se cita en primer lugar el nombre, convenientemente modificado, del constituyente más electronegativo (o considerado como tal). En las combinaciones binarias del hidrógeno con los elementos F, Cl, Br, I, S, Se, y Te, denominamos hidrácidos, el hidrógeno es el constituyente memos electronegativo. En sus combinaciones con otros no metales (hidruros no metálicos) y con metales (hidruros metálicos) se le considera el constituyente más electronegativo. También puede citarse entre los compuestos binarios a los “Nitruros” y los “Fosfuros”, en donde los átomos de nitrógeno y de fósforo se combinan con un elemento metálico, como por ejemplo: 
Mg3N2 Dinitruro de trimagnesio
Na3P Fosfuro de Trisodio
Ácidos son sustancias que cuando se disuelven en agua producen un aumento en la concentración de iones hidrógeno (H+) que ésta tiene normalmente. Los elementos del grupo VII de la Tabla Periódica (halógenos) y algunos del grupo VI se combinan con el hidrógeno formando compuestos de carácter ácido que se conocen con el nombre genérico de hidrácidos. Su nomenclatura consiste de la palabra ácido seguida del nombre latino del elemento que se combina con el hidrógeno, con la terminación HÍDRICO. Ejemplos:
HF Ácido Fluorhídrico
HCl Ácido Clorhídrico
HI Ácido Yodhídrico La gran mayoría de los ácidos, sin embargo, son combinaciones de hidrógeno, oxígeno, y un no meta, por lo cual se generalizan bajo la denominación de oxácidos. La nomenclatura de los oxácidos se compone en dos términos.
Los Ácidos Ternarios y Cuaternarios están formados por tres y cuatro elementos y la regla que se sigue para nombrarlos es parecida a la de los ácidos binarios, primero se escribe el hidrógeno, luego el elemento electropositivo siguiente y por último el elemento electronegativo. Si hay varios constituyentes electronegativos, deben describirse de acuerdo con el orden de Electronegatividad Creciente, hasta donde sea posible.
Como el oxígeno es uno de los elementos que se encuentra la mayoría de las veces en los ácidos ternarios, entonces éstos reciben el nombre de oxiácidos. Si existen dos oxiácidos con diferentes números de átomos de oxígeno, pero formados por los mismos elementos, al que tenga más oxígeno se le nombra “Ico” y al que tenga menos se le nombra “Oso” Como por ejemplo:
H2SO4 (Sulfúrico) 
H2SO3 (Sulfuroso)
HNO3 (Nítrico)
HNO2 (Nitroso)
Cuando existen más de dos oxiácidos compuestos por los mismos elementos, se usan raíces “HIPO” (menos) e “HIPER” o “PER” (mayor). También existe una regla basada en el número de valencia del átomo central, o sea el que se encuentra en medio de los átomos de hidrógeno y de oxígeno del oxiácido. Para nombrar los ácidos se utilizan los prefijos: ORTO, META y PIRO.
Las sales ácidas y básicas se escriben igual que las sales simples, pero a éstas se les antepone el nombre de “Hidrógeno” si la sal es ácida o el de “Hidróxido” si es básica 
El informe de la I.U.P.A.C. no acepta que se siga diciendo “Bicarbonato o Bisulfato” porque esto puede introducir confusión debido a que el prefijo latino “Bi”, lo mismo que el griego “Di”, significan duplicación y en estos casos no hay 2 radicales carbonatados ni sulfato en cada molécula, como ocurre con los compuestos NaHCO3 y NA2HPO4.

Sales Ácidas
NaHCO3 Hidrógeno Carbonato de sodio
NaHPO4 Hidrógeno Fosfato de sodio
NaH2PO4 Dihidrógeno Fosfato de sodio
Sales Básicas: para nombrarlas se comienza con la concentración “hidroxi” y se coloca el número de valencia cuando haga falta.
Cd(OH)Cl Hidroxicloruro de cadmio
Bi(OH)NO3 Dihidroxinitrato de bismuto (III)
Los óxidos se escriben de acuerdo con l nomenclatura antigua, pero añadiendo al final del nombre le número romano correspondiente a la valencia del metal o del elemento electropositivo. Ejemplo:
BiOCl Oxicloruro de bismuto (III)
PON Oxinitruro de fósforo (IV)
También se pueden nombrar las sales anteriores como se hace tradicionalmente, pero añadiendo el sufijo “Ilo” la nombre del metal o del elemento principal, así: Cloruro de Bismutilo, Nitruro de Fosforilo. El nombre fundamental de los complejos lo da el átomo central y delante de esta se describe el nombre de los Grupos Coordinados (iones o moléculas). Los subnúmeros se indican por medio de prefijos y el número de valencia del ión central por, por medio de número romanos, y por último, el nombre de los elemento que originó el ión.
Este sistema usa la terminación “oso” unida a la raíz del nombre del metal, cuando esta actúa con su menor número de oxidación y la terminación “ico” cuando el metal actúa con su mayor número de oxidación. 
Hidróxido







Gráfico del Hidróxido

Los hidróxidos son un grupo de compuestos químicos formados por un metal y uno o varios aniones hidroxilos, en lugar de oxígeno como sucede con los óxidos.

Arrhenius dijo que un hidróxido o base es aquella sustancia que va a liberar iones Hidroxilo.

Bronsted-Lowry dijo que un hidróxido o base es aquella sustancia que va a aceptar o recibir protones. El Hidróxido, combinación que deriva del agua por sustitución de uno de sus átomos de hidrógeno por un metal. Se denomina también hidróxido el grupo OH formado por un átomo de oxígeno y otro de hidrógeno, característico de las bases y de los alcoholes y fenoles.

Los hidróxidos se formulan escribiendo el metal seguido del radical hidróxido; éste va entre paréntesis si el subíndice es mayor de uno. Se nombran utilizando la palabra hidróxido seguida del nombre del metal, con indicación de su valencia, si tuviera más de una. Por ejemplo, el Ni(OH)2 es el hidróxido de níquel (ii) y el Ca(OH)2 es el hidróxido de calcio (véase Nomenclatura química).

Las disoluciones acuosas de los hidróxidos tienen carácter básico, ya que éstos se disocian en el catión metálico y los iones hidróxido. Esto es así porque el enlace entre el metal y el grupo hidróxido es de tipo iónico, mientras que el enlace entre el oxígeno y el hidrógeno es covalente. Por ejemplo:

NaOH(aq) → Na+(aq) + OH-


Los hidróxidos resultan de la combinación de un óxido con el agua. Los hidróxidos también se conocen con el nombre de bases. Estos compuestos son sustancias que en solución producen iones hidroxilo.

En la clasificación mineralógica de Strunz se les suele englobar dentro del grupo de los óxidos, aunque hay bibliografías que los tratan como un grupo aparte.


Los hidróxidos se clasifican en: básicos, anfóteros y ácidos. Por ejemplo, el Zn(OH)2 es un hidróxido anfotero ya que:

· con ácidos: Zn(OH)2 + 2H+ → Zn+2 + 2H2O 

· con bases: Zn(OH)2 + 2HO- → [Zn(OH)4]–2 
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Tetróxido de dinitrógeno

	General

	Nombre sistemático
	Tetraóxido de dinitrógeno

	Fórmula química
	N2O4

	Masa molecular
	92.011 u

	Apariencia
	 ?

	Número CAS
	10544-72-6

	Enlace MSDS
	Air Liquide MSDS (PDF)

	Propiedades físicas

	Densidad
	1443 kg/m³

	Solubilidad
	Reacciona en agua

	Propiedades en estado sólido

	Entropía molecular
(S0sólido)
	150,38 J/(mol•K)

	Densidad
	 ? g/cm3

	Seguridad

	Ingestión
	 ?

	Innalación
	Corrosivo y tóxico

	Contato con la piel
	Corrosivo

	Ojos
	Corrosivo

	OSHA Exposición permitida
(PEL)
	5 ppm

	NIOSH Peligroso para la vida y salud
(IDLH)
	20 ppm

	Precauciones

	Protección personal
	Peil: Prevenir contacto 

Ojos: Prevenir contacto 

Lavar Piel: Si hubo contacto 

	Reacciona con
	material combustible 

agua 

organoclorado 

disulfuro de carbono 

amomíaco 
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	General

	Nomenclatura IUPAC
	Dióxido de nitrógeno

	Otros nombres
	Óxido de nitrógeno (IV)

	Fórmula semidesarrollada
	NO2

	Propiedades físicas

	Estado de agregación
	Gas

	Apariencia
	marrón-amarillento

	Densidad
	1,449 kg/m3;

	Masa molecular
	46,1 uma

	Punto de fusión
	261,8 K (-11,20 °C)

	Punto de ebullición
	294,2 K (21,2 °C)

	Propiedades químicas

	Solubilidad en agua
	

	KPS
	

	Momento dipolar
	D

	Compuestos relacionados

	Óxidos
	Óxido de nitrógeno

	Valores en el SI y en condiciones normales
(0 °C y 1 atm), salvo que se indique lo contrario.
Exenciones y referencias


Dióxido de nitrógeno
El dióxido de nitrógeno (NO2) es un compuesto químico formado por los elementos nitrógeno y oxígeno, uno de los principales contaminantes entre los varios óxidos de nitrógeno. El dióxido de nitrógeno es de color marrón-amarillento. Se forma como subproducto en los procesos de combustión a altas temperaturas, como en los vehículos motorizados y las plantas eléctricas.
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Efectos nocivos 

Es un gas tóxico, irritante y precursor de la formación de partículas de nitrato. Estas llevan a la producción de ácido y elevados niveles de PM-2.5 en el ambiente. Afecta principalmente al sistema respiratorio. La exposición a corto plazo en altos niveles causa daños en las células pulmonares, mientras que la exposición a más largo plazo en niveles bajos de dióxido de nitrógeno puede causar cambios irreversibles en el tejido pulmonar similares a un enfisema.

Salud pública 







Dióxido de nitrógeno obtenido en una probeta

El límite anual de la UE es 40 microgramos/m3 para la protección de la salud pública.

Estados Unidos tiene sólo un ECA anual para el dióxido de nitrógeno, 100 microgramos/m3. Actualmente se cumple en todas las áreas del país. Estados Unidos ha sido criticado por no tener un estándar a corto plazo, considerando que los niveles de las emisiones de dióxido de nitrógeno son las únicas emisiones que no han sido reducidas significativamente desde 1984. Sin embargo, las mediciones de aire ambiente han demostrado una reducción del 14% desde 1988.

La UE ha adoptado un valor anual de 200 microgramos/m³ NE más de 24 veces en un año calendario. Japón tiene un promedio diario (24 horas) de óxido de nitrógeno que debe estar dentro o debajo del rango de 75 a 113 microgramos/m³. El rango de valores para otros países es bastante diverso en comparación con otros contaminantes. El estándar anual para la mayoría de países latinoamericanos es idéntico al de Estados Unidos, 50 microgramos/m³.

Reacciones químicas 

El dióxido de nitrógeno presenta buena solubilidad en agua formando ácido nítrico:

[image: image13.png]



Por esta reacción es un intermedio en la producción de este ácido. Industrialmente se generaba por la reacción de una corriente de aire en un arco eléctrico. (A altas temperaturas se forma monóxido de nitrógeno que reacciona con el exceso de oxígeno dando el dióxido de nitrógeno)

Debido al elevado coste energético este proceso ha sido sustituido por la combustión de amoníaco en presencia de un catalizador de platino/rodio. (Proceso de Ostwald)

En el laboratorio se puede generar este gas calentando nitratos de metales pesados (por ejemplo el nitrato de plomo Pb(NO3)2:

[image: image14.png]2Pb(NQ3)y — 2PbO + Oy + 4N Os




Además se forma al disolver metales en ácido nítrico concentrado:

[image: image15.png]Zn+4HNQO; — Zn(NO3)s + 2H0 + 2NO,




(Ecuación aproximada. Según la temperatura y la concentración se forman también cantidades variables de NO y H2)

El dióxido de nitrógeno está en equilibrio con el tetraóxido de dinitrógeno (N2O4). El equilibrio es desplazado por las bajas temperaturas o las altas presiones hacia el lado del dímero.

Por irradiación el dióxido de nitrógeno puede liberar un átomo de oxígeno altamente reactivo que da lugar a la formación del ozono troposférico y al fotosmog.

El dióxido de nitrógeno es paramagnético debido a un electrón libre. A veces se utiliza como "trampa para radicales" ya que reacciona fácilmente con sustancias orgánicas radicalárias.
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No metal

Junto con los metales y los metaloides (o semimetales), los no metales comprenden una de las tres categorías de elementos químicos siguiendo una clasificación de acuerdo con las propiedades de enlace e ionización. Se caracterizan por presentar una alta electronegatividad, por lo que es más fácil que ganen electrones a que los pierdan.

Los no metales, excepto el hidrógeno, están situados en la tabla periódica de los elementos en el bloque p. De este bloque, excepto los metaloides y, generalmente, gases nobles, se considera que todos son no metales.

En orden de número atómico:

· Hidrógeno (H) 

· Carbono (C) 

· Nitrógeno (N) 

· Oxígeno (O) 

· Flúor (F) 

· Fósforo (P) 

· Azufre (S) 

· Cloro (Cl) 

· Selenio (Se) 

· Bromo (Br) 

· Yodo (I) 

· Astato (At) 

El hidrógeno normalmente se sitúa encima de los metales alcalinos, pero normalmente se comporta como un no metal. Un no metal suele ser aislante o semiconductor de la electricidad. Los no metales suelen formar enlaces iónicos con los metales, ganando electrones, o enlaces covalentes con otros no metales, compartiendo electrones. Sus óxidos son ácidos.

Los no metales forman la mayor parte de la tierra, especialmente las capas más externas, y los organismos están compuestos en su mayor parte por no metales. Algunos no metales, en condiciones normales, son diatómicos en el estado elemental: hidrógeno (H2), nitrógeno (N2), oxígeno (O2), flúor (F2), cloro (Cl2), bromo (Br2) y yodo (I2).

== Algunas propiedades de los no metales: == ==
· No tienen lustre; diversos colores. 

· Los sólidos suelen ser quebradizos; algunos duros y otros blandos. 

· Malos conductores del calor y la electricidad al compararlos con los metales. 

· La mayor parte de los óxidos no metálicos son sustancias moleculares que forman soluciones ácidas 

· Tienden a formar aniones (iones negativos) u oxianiones en solución acuosa. 

· Usualmente son menos densos que los metales.

Metal

Metal se denomina a los elementos químicos caracterizados por ser buenos conductores del calor y la electricidad, poseer alta densidad, y ser sólidos a temperaturas normales (excepto el mercurio y el galio); sus sales forman iones electropositivos (cationes) en disolución.

La ciencia de materiales define un metal como un material en el que existe un traslape entre la banda de valencia y la banda de conducción en su estructura electrónica (enlace metálico). Esto le da la capacidad de conducir fácilmente calor y electricidad, y generalmente la capacidad de reflejar la luz, lo cual le da su peculiar brillo.







Forja metálica en la marquesina del actual Ayuntamiento de Madrid, antiguo Palacio de Comunicaciones.

El concepto de metal refiere tanto a elementos puros, así como aleaciones con características metálicas, como el acero y el bronce. Los metales comprenden la mayor parte de la tabla periódica de los elementos y se separan de los no metales por una línea diagonal entre el boro y el polonio. En comparación con los no metales tienen baja electronegatividad y baja energía de ionización


