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1. CONTENIDOS

UIMICA. 2° BACHILLERATO.
REVISION DE CONCEPTOS BASICOS

Contenidos:

1) Sistemas materiales. Clasificacion
2) Formulacion quimica inorganica

3) Masas atomicas y moleculares. N° de Avogadro. Mol. Determinacion de la formula de un
compuesto.

4) Ecuacion de estado de los gases ideales. Volumen molar de gases.
5) Masas equivalentes. Equivalente quimico.
6) Disoluciones. Formas de expresar la concentracion.

7) Reacciones quimicas. Calculos estequiométricos.

1.- SISTEMAS MATERIALES. CLASIFICACION,

Los intentos de conocer el origen y la naturaleza de la materia aparecen ya en los albores de nuestra
civilizacion. Los babilonios proponian que el agua era el origen de todo, idea recogida también en la época
de los griegos por Tales de Mileto. Empédocles (s. V a. C.) sugirio por primera vez la existencia de cuatro
elementos: fuego, agua, aire y tierra, constituidos por particulas muy pequefias que no se pueden transformar
unas en otras. Esta primera concepcion atomista de la materia encuentra su desarrollo posterior en Leucipo y
Demécrito (s. V-IV a. C.) quienes asignan tamafio y forma a los atomos constituyentes de los cuatro
elementos.

Aristoteles (s. IV a. C.) el mas influyente de los filésofos griegos aceptd también la existencia de
cuatro elementos, a los que afiadié un quinto: el éter, como constituyente de la materia celeste.

La época alquimista aporté poco desde el punto de vista conceptual, no produciéndose un salto
cualitativo hasta 1661 con la publicacion de la obra El quimico escéptico por Robert Boyle (1627-1691), en
la cual exponia que los elementos eran:

Ciertos cuerpos primitivos y simples que no estan formados de otros cuerpos, y gue son los
ingredientes de todos los cuerpos mixtos.

A finales del siglo XVIIL, A. L. Lavoisier (1743-1794) acepto el concepto de elemento de Boyle, ¥
en su libro Tratado elemental de Quimica, publicd una lista de 33 sustancias que ¢l consideraba elementos,
de acuerdo con el criterio de Boyle. De entre ellos, dos, la luz y el caldrico no eran sustancias sino formas de
energia (el caldrico se pensaba por entonces era la sustancia que se intercambiaba entre los cuerpos calientes
y los cuerpos frios). De los 31 elementos restantes, 8§ sabemos hoy no son realmente elementos sino
compuestos (como la cal y la magnesia).

A comienzos del siglo XIX, la evidencia experimental a favor de una materia constituida por
particulas fue en aumento, lo cual acabé desembocando en la hipétesis atémica de Dalton. Las evidencias
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experimentales mencionadas son las conocidas hoy como leyes ponderables de la quimica: ley de la
conservacion de la masa, ley de las proporciones definidas, ley de las proporciones multiples, ley de las
proporciones reciprocas y ley de los voliimenes de combinacion.

Hoy dia se interpreta nuestro mundo fisico en términos de materia y energia, cada una de las cuales
puede presentarse en diversidad de formas y en multitud de transformaciones, pero en todo cambio de la
materia interviene la energia, bien sea porque sea necesaria para que el cambio tenga lugar, bien porque se
desprende a raiz de dicho cambio. La materia es algo que ocupa espacio y posee masa (e inercia).

La materia se clasifica atendiendo a diferentes criterios, por ejemplo, atendiendo a su estado de
agregacion, la materia se clasifica en solida, liquida y gaseosa. Desde el punto de vista quimico nos interesa
clasificar la materia atendiendo a su composicion, tal como se ve en la tabla siguiente.

CLASIFICACION DE LOS SISTEMAS MATERIALES

SUSTANCIA ELEMENTAL (ELEMENTO QUIMICO)

Definicién 1: Son sustancias que no pueden ser descompuestas en otras mas
sencillas mediante cambios quimicos (corresponde con la definicion de Boyle).

SUSTANCIA PURA Definicion 2: Porcion de materia constituida por una clase particular de dtomos
(definicion establecida a partir de la segunda década del siglo XX).

Formada por un tinico componente,
es un sistema homogéneo, es decir, Ejemplos: hidrogeno, oxigeno, carbono, etc.
tiene unas propiedades intensivas

definidas (punto de fusion, de
cbullicion, densidad, ete.). SUSTANCIA COMPUESTA (COMPUESTOS QUIMICOS)

Son sustancias puras que estan formadas por dos o mas clases diferentes de
Atomos (corresponden a las sustancias mixtas de la definicion de Boyle).

Ejemplos: dioxido de carbono, acido sulfirico, agua, etc.

MATERIA

MEZCLAS HETEROGENEAS

Sus componentes son féciles de reconocer (a simple vista), como una mezcla de

MEZCLA aceite y agua, o ¢l granito (mezcla de cuarzo, feldespato y mica).

Compuesta por dos 0 mas
sustancias puras, cada una de las
cuales conserva su identidad y
propiedades especificas.

MEZCLAS HOMOGENEAS (DISOLUCIONES)

Son mezclas de dos o mas sustancias en las que las particulas que se mezclan
tienen tamaros del orden molecular, que no sedimentan ni mediante fuerzas
centrifugas enormes. Por ¢jemplo: una disolucion de sal comun en agua.

Aclaraciones:

Elementos quimicos

En la actualidad se conocen alrededor de 118 elementos quimicos, pero no todos se encuentran en la
naturaleza, Concretamente en la naturaleza podemos encontrar alrededor de 90 elementos quimicos.

Respecto de la segunda definicion de elemento quimico, es necesario aclarar qué se entiende por
“una clase particular de atomos”. Con esta expresion se indica un dtomo cuyo nicleo tiene una carga
eléctrica determinada. Lo que diferencia las diferentes clases de atomos (elementos) es el numero de
protones de su nicleo (Z). No fue hasta 1913 cuando se supo asignar correctamente el nimero de protones a




un elemento gracias a los trabajos de Moseley que obtuvo los espectros de emision de rayos X de los
diferentes elementos.

Compuestos quimicos

Los compuestos quimicos se representan por formulas constituidas por los simbolos de los elementos
contenidos en ellos; por ejemplo, NaCl es la formula del cloruro sédico, que esta formada por igual niimero
de dtomos de sodio y cloro.

La cantidad de compuestos quimicos conocidos es ingente. El nimero CAS (Chemical Abstract
Service) es un nimero Unico que se asigna a cada compuesto quimico que haya sido catalogado en la
literatura cientifica. Actualmente (2008) hay mas de 23 millones de compuestos quimicos diferentes y su
niimero aumenta diariamente en unos 4000 (fuente: wikipedia).

Ante tal cantidad de compuestos quimicos, se hace necesaria una clasificacion de los mismos y el
establecimiento de unas reglas de formulacién y nomenclatura adecuadas. En una primera division, los
compuestos quimicos se dividen en:

- Compuestos inorganicos
- Compuestos organicos

Los compuestos orgdnicos son sustancias quimicas que contienen carbono formando enlaces
covalentes C-C, C=C y C=C. En un principio se denominaron asi porque se creia que era necesaria una
“fuerza vital” para su sintesis, fuerza vital que estaba presente en los seres vivos (dcido acético, alcohol
etilico, urea, etc.). Hoy dia esta definicion no es valida pues se sintetizan con normalidad en los laboratorios
todo tipo de compuestos organicos. Son con diferencia el grupo mas numeroso de compuestos quimicos. El
resto de compuestos se denominan inorganicos.

Disoluciones

Las disoluciones pueden ser clasificadas atendiendo a muy diversos criterios: proporcion relativa de
soluto y disolvente (diluidas, concentradas, saturadas y sobresaturadas), nimero de componentes (binarias,
ternarias, etc.). Lo mas importante en este curso respecto de las mismas es establecer la concentracién de una
disolucién, es decir, la proporcién en la que se encuentra el soluto respecto del disolvente o de la disolucién
(punto 6 del tema).

2.- FORMULACION QUIMICA INORGANICA

La TUPAC (Union Internacional de Quimica Pura y Aplicada) se fundé en 1919 cuando los quimicos
de los sectores industrial y universitario reconocieron la necesidad de estandarizar la simbologia quimica
para que no hubiera confusion alguna. Actualmente la IUPAC tiene como miembros las Sociedades
Nacionales de Quimica.

Una de las funciones mas reconocibles de la TUPAC es la de establecer reglas para nombrar los
compuestos organicos e inorganicos. Estas reglas estin contenidas en dos publicaciones conocidas como
Libro Azul y Libro Rojo respectivamente. Pero la funcion anterior no es la tnica de este organismo, asi,
también edita el llamado Libro Verde, donde se describen las recomendaciones para el uso de simbolos de
las diferentes magnitudes fisicas y quimicas, y el Libro Dorado, que contiene las definiciones de un gran
numero de términos técnicos utilizados en quimica.

La funcion primaria de la nomenclatura es asegurar que la persona que oiga un nombre quimico no
albergue ninguna duda sobre el compuesto quimico en cuestion, es decir, cada nombre se debe referir a una
linica sustancia, aunque una sustancia puede tener varios nombres. También es preferible que el nombre lleve
alguna informacion basica sobre la estructura del compuesto.



El primer intento serio de establecer un sistema de nomenclatura para los compuestos inorganicos se
dio a finales del siglo XVIII de la mano del quimico francés Guyton de Morveau. Su sistema fue refinado
por otros quimicos franceses como Berthollet y Lavoisier, quien promovio la aparicion de dicho sistema de
nomenclatura en los libros de texto. Hoy dia llamamos a esta nomenclatura como sistema tradicional y,
aunque no estd recomendado por la IUPAC, est4 fuertemente arraigado entre los quimicos, motivo por el
cual se acepta en algunos compuestos como también se aceptan algunos nombres tradicionales de los
compuestos (amoniaco, fosfina, estibina, etc.).

La IUPAC recomienda el uso de la nomenclatura sistematica (la propia de la TUPAC) y la de Stock
(Alfred Stock, 1876-1946, quimico alemdn que propuso su sistema en 1919).

(Ver apuntes basicos sobre formulacion y nomenclatura de compuestos inorganicos)



3.- MASAS ATOMICAS Y MOLECULARES. N° DE AVOGADRO. MOL. DETERMINACION DE
LA FORMULA DE UN COMPUESTO.

3.1.- Masa atémica

La masa atémica es la masa de un atomo en reposo, la unidad SI en la que se suele expresar es la
unidad de masa atémica unificada. La masa atémica puede ser considerada como la masa total de los
protones y neutrones en un dtomo unico en estado de reposo.

La masa atémica, también se ha denominado peso atdmico, aunque esta denominacion es incorrecta,
ya que la masa es propiedad del cuerpo y el peso depende de la gravedad.

Una unidad de masa atdmica, cuyo simbolo es u (antiguamente era u.m.a), equivale a una duodécima
(1/12) parte de la masa de un atomo de carbono-12.

Las masas atomicas de los elementos quimicos se suelen calcular con la media ponderada de las
masas de los distintos isotopos de cada elemento teniendo en cuenta la abundancia relativa de cada uno de
ellos, lo que explica la no correspondencia entre la masa atomica en u.m.a, de un elemento, y el nimero de
nucleones que alberga el nicleo de su isotopo mas comun.

En cambio, la masa atémica de un isétopo si coincide aproximadamente con la masa de sus
nucleones. Esta diferencia es debida a que los elementos no estan formados por un solo isétopo si no por una
mezcla con unas ciertas abundancias para cada uno de ellos. Mientras que cuando medimos la masa de un
isdtopo en concreto no tenemos en cuenta las abundancias. De todas formas ni siquiera la masa atomica de
los isotopos equivale a la suma de las masas de los nucleones. Esto es debido al defecto de masa.

Problema resuelto.

El litio consta de dos isdtopos estables: el Li-6 (7,59%) y el Li-7 (92,41%). Con estos datos, calcula la masa
atémica del litio.
Resolucion:

Multiplicando la masa de cada is6topo (6,015 y 7,016 respectivamente) con su abundancia (en %), los calculos serian:

e 7'59-6'015 +92'41 - 7'016

100 6'94

El valor resultante, como era de esperar, esta entre los dos anteriores aunque mas cerca del Li-7, mas abundante.

3.2.- Masa molecular

La masa molecular relativa es un nimero que indica cudntas veces mayor es la masa de una
molécula de una sustancia con respecto a la unidad de masa atomica. Se determina sumando las masas
atomicas relativas de los elementos cuyos atomos constituyen una molécula de dicha sustancia.

La masa molecular se calcula sumando las masas atomicas de los elementos que componen la
molécula. Por ejemplo:

Masa molecular del agua, HO = 18 u.
Masa molecular del acido sulfurico, H,SO, =98 u.
Masa molecular del 4cido acético, CH;COOH = 60 u.

Masa molecular del sulfato aménico, (NH4),SO, = 132 u.



3.3.- Mol y niumero de Avogadro

El mol (simbolo miof) es la unidad con que se mide la cantidad de sustancia, una de las siete
magnitudes fisicas fundamentales del Sistema Internacional de Unidades.

Dada cualquier sustancia (elemento quimico, compuesto o material) y considerando a la vez un
cierto tipo de entidades elementales que la componen, se define como un mol a la cantidad de esa sustancia
que contiene tantas entidades elementales del tipo considerado como atomos de C'? hay en 12 gramos de C".

El nimero de unidades elementales —atomos, moléculas, iones, electrones, u otras particulas o grupos
especificos de éstas— existentes en un mol de sustancia es, por definicion, una constante que no depende del
material ni del tipo de particula considerado. Esta cantidad es llamada nimero de Avogadro (N,) y equivale
a6,02214179 x 10* unidades elementales por mol.

Si la masa molecular de una sustancia en u.m.a la cambiamos por gramos, obtenemos la masa de |
mol de dicha sustancia. Por tanto, la masa molecular también se puede expresar en g/mol.

Si la masa atomica de un elemento en u.m.a las cambiamos por gramos, obtenemos la masa de un
mol de dicho elemento (también llamado atomo-gramo). Por tanto la masa atémica también se puede
expresar en g/mol 6 g/dtomo-gramo.

Equivalencias
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Aclaraciones:

1) Al multiplicar por el nimero de Avogadro se obtiene el nimero de moléculas si la sustancia es un
compuesto; si la sustancia es un elemento se obtienen atomos.

2) Al multiplicar por el nimero de Avogadro debemos escribir:
N° moles x 6°022-10°* moléculas/mol = moléculas
3) Al multiplicar por la masa molecular (M) debemos escribir:
N° moles x M gramos/mol = gramos
4) Al multiplicar por 22’4 debemos escribir:
N° moles x 22’4 litros/mol = litros

5) c.n. significa “condiciones normales™, es decir, 0° C y 1 atm.



3.4.- Determinacién de la férmula de un compuesto.
Veremos el procedimiento con dos ejemplos concretos.
Problema resuelto.
Determinar la composicién centesimal del sulfato clprico pentahidratado.

Resolucién.
- La férmula del sulfato ciprico pentahidratado es CuSO,-5H,0
- Si partimos (arbitrariamente) de 100 gramos de sustancia, entonces la composicién que hallemos ya es la
composicion centesimal.
- Lamasa molecular del sulfato de cobre pentahidratado es, Mm = 249’5 g/mol
- El nimero de moles de sulfato de cobre contenidos en los 100 g de producto son:
1mol
Ngyifato = 100 g - M = 0'40 moles
- Segun la estequiometria de la férmula, por cada mol de sulfato hay un mol de cobre, un mol de azufre, 4 moles de
oxigeno y 5 moles de agua (consideraremos en estas sales hidratadas el agua de hidratacién como un todo). En
nuestro caso tenemos 0°40 moles de sulfato, en los que habra:
o 0'40 moles de Cu = 0’40 moles - ﬁl—E =25'4g

329 _
1mol

1289

o 040 moles de S= 040 moles -

169
1mol

o 4040 =160 moles de O = 1’60 moles - =256g

o 5-0'40 = 2'00 moles de agua de hidratacién = 2'00 moles - 11:13 =36g

ol

- El porcentaje de cada elemento en el sulfato sera: 25'4% de Cu; 12'8% de S; 25'6% de O; 36% de agua de hidratacion.

Problema resuelto.

Al realizar el andlisis de un determinado compuesto quimico, se ha encontrado la siguiente composicion:
Ag: 6998%, As: 16'22% y O: 13'80%. Calcula la férmula mas sencilla que corresponde a este compuesto. Las
masas atémicas de Ag, As y O son respectivamente 107’87 g/mol, 74°92 g/mol y 16 g/mol.

Resolucidn:
- Primero vemos que la suma de los porcentajes es 100.
- Convertimos los porcentajes en gramos y los pasamos a moles:

5 i imol _ .,
-69'88 g de Ag son69'88 - Toreog = 0'6477 moles
-16'22 g de As son: 16'22 - = Twl = 0'2165 moles

74'92g
1mol

-13’80 g de O son: 13’80 - i 0’8625 moles
- Dividimos cada cantidad obtenida en moles entre la mas pequefia de ellas:
- Ag: 0'6477/0°2165 =299 = 3
- As: 0'2165/0°2165 = 1
-0:0'8625/0'2165=3'98 =4
- El compuesto debe ser el arseniato de plata: AgzAsO,

4.- ECUACION DE ESTADO DE LOS GASES IDEALES. VOLUMEN MOLAR DE GASES.

La ley de los gases ideales es la ecuacion de estado del gas ideal, un gas hipotético formado por
particulas puntuales, sin atraccion ni repulsion entre ellas y cuyos choques son perfectamente eldsticos
(conservacion de momento y energia cinética). Los gases reales que mas se aproximan al comportamiento
del gas ideal son los gases monoatomicos en condiciones de baja presion y alta temperatura,



Empiricamente, se observan una serie de relaciones entre la temperatura, la presion y el volumen,
son las leyes de Boyle-Mariotte, Charles y Gay-Lussac. Estas leyes empiricas dan lugar, como veremos a la
ley de los gases ideales, deducida por primera vez por Emile Clapeyron en 1834. Estas relaciones

La Ley de Bovle-Mariotte (0 Ley de Boyle, como se la conoce a veces), formulada por Robert
Boyle y Edme Mariotte, es una de las leyes de los gases ideales que relaciona el volumen y la presion de una
cierta cantidad de gas mantenida a temperatura constante, y dice que el volumen es inversamente
proporcional a la presion:

PV=k
donde k es constante si la temperatura y la masa del gas permanecen constantes.

Cuando aumenta la presion, el volumen disminuye, mientras que si la presiéon disminuye el volumen
aumenta. El valor exacto de la constante k no es necesario conocerlo para poder hacer uso de la Ley; si
consideramos las dos situaciones, manteniendo constante la cantidad de gas y la temperatura, deberd
cumplirse la relacion:

P|V| = P2V2

La ley de Charles v Gay-Lussae, frecuentemente llamada ley de Charles o ley de Gay-Lussac,
relaciona el volumen y la temperatura de una cierta cantidad de gas ideal, mantenido a una presién constante,
mediante una constante de proporcionalidad directa. En esta ley, Charles dice que a una presién constante, al
aumentar la temperatura, el volumen del gas aumenta y al disminuir la temperatura el volumen del gas
disminuye. Esto se debe a que "temperatura" significa movimiento de las particulas. Asi que, a mayor
movimiento de las particulas (temperatura), mayor volumen del gas.

La ley fue publicada primero por Louis Joseph Gay-Lussac en 1802, pero hacia referencia al trabajo
no publicado de Jacques Charles, de alrededor de 1787, lo que condujo a que la ley sea usualmente atribuida
a Charles. La relacién habia sido anticipada anteriormente en los trabajos de Guillaume Amontons en 1702.

La ley de Charles es una de las mas importantes leyes acerca del comportamiento de los gases, y ha
sido usada de muchas formas diferentes, desde globos de aire caliente hasta acuarios. Se expresa por la
formula:

b k
e
Ademas puede expresarse como:
i W
T,

Por otra parte, se considera como ley de Gay-Lussac la siguiente: A volumen constante, la presion
varia en relacion directa a la temperatura, expresada en kelvin:

P P
T, T,

10



Estas tres leyes se pueden globalizar en una sola ecuacion, conocida como Ecuacion de estado de
los gases ideales.

PV PV _ RV,
T constante ) = _Tz

Fue precisamente Gay-Lussac quien unificé las tres leyes. Se puede observar que para un mol de
cualquier gas a 1 atmy 273 K, que, como sabemos, ocupa un volumen de 22" 4 litros:
22'4 atm - L

=0'082——

PV _ _ 1
? = constante = W mol K

A esta constante la llamaremos R o constante de los gases ideales. Utilizando R, la ecuacién de
estado de los gases para | mol de sustancia quedara:

PV
=R ->PV=RT

y para n moles nos quedara:
PV = nRT
Esta es la ecuacion conocida como Ecuacion de Clapevron o Ecuacién de los gases ideales.

Otros valores de la constante R, cuando se mide en otras unidades, son:

J
R= 8'31—mol e
R= I’QBc—a!
mol - K
R = o’ogzm
mol - K

Lev de Avogadro. Volumen molar

Avogadro establecié que igual nimero de moléculas de diferentes gases ocupan el mismo volumen
siempre que las condiciones de presion y temperatura sean idénticas para dichos gases. Por otra parte, un mol
de cualquier sustancia, ya sea solida, liquida o gaseosa, contiene el mismo niimero de moléculas, nimero que
se llamo en su honor numero de Avogadro (N4). Si unimos estos dos postulados, podremos decir:

Un mol de cualquier gas ocupard siempre el mismo volumen, sea cual sea el gas, si las condiciones
de presion y temperatura son las mismas.

Experimentalmente se ha comprobado que el volumen de un mol de cualquier gas, medido a 1 atm
de presion y 273 K (condiciones normales), es de 2274 litros.

Problema resuelto.

Calcular la masa molecular del nitrégeno a partir de los siguientes datos: a 720 mmHg y 25 °C, un litro del
gas tiene una masa de 1084 g.

Resolucian:

- La densidad del gas, segun los datos aportados es d = 1'084 g/L.
- La temperatura en kelvin es de 25 + 273 =298 K
- La presién en atmosferas es

10
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1atm ,
720 mmHg m =0'947 atm

- Partiremos de la ecuacion de los gases ideales, PV = nRT. Si m es la masa del gas y M, su masa molecular

PV = 0 RT
=
m
PMy, = & RT
PM,, = dRT

- Todos los miembros de la ecuacion son conocidos, excepto la masa molecular, por tanto:

_ 1'084-0'082 - 298

_ omigT =~
o = 0947 = 27'97 =28 g/mol

Problema resuelto.

Un dxido de nitrégeno gaseoso contiene 30,49% de nitrégeno y 69,51% de oxigeno. En c.n. de presién y
temperatura 0,252 g de dicho gas ocupan un volumen de 61,3 ml. Calcula la formula quimica del oxido.

Resolucidn

Partiremos de 100 g de dicho éxido.

En dicha cantidad, 30,49 g son de nitrdgeno, es decir, 2,178 moles.

En dicha cantidad, 69,51 g son de oxigeno, es decir, 4,344 moles.

La relacion entre estas cantidades es 4,344:2,178 = 1,99. Luego la formula empirica es NO,.

Con los datos que se dan se puede determinar la masa molecular del gas:

PV =nRT;

10,0613 = n-0,082-273; n=0,002738;

Masa molecular = masa/n = 0,252/0,002738 = 92 g/mol.

La masa molecular de la formula empirica es 14 + 32 = 46, es decir, la mitad de la masa molecular obtenida de los datos
experimentales. Por tanto la formula molecular es el doble de la empirica, N;0,.

5.- MASAS EQUIVALENTES. EQUIVALENTE QUIMICO

Empezaremos por la ley de las proporciones reciprocas, ley de Richter (Jeremias Richter, quimico
aleman) enunciada en 1792:

Los pesos de diferentes elementos que se combinan con un mismo peso fijo de otro, son los
pesos relativos de aquellos elementos cuando se combinan entre si, o bien nuiltiplos o
submuiltiplos de dichos pesos.

Veamos dicha ley aplicada a un e¢jemplo:

Reaccion 1: Oxigeno + Hidrogeno — Agua

l6g 2g 18g Observable en el laboratorio
Reaccién 2: Oxigeno + Carbono —  Didxido de carbono

2¢g 12g 44 g Observable en el laboratorio

11
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Para que se cumpla el enunciado de la ley debemos dejar las cantidades de oxigeno iguales. Para ello
podemos dividir todas las cantidades de la primera reaccién entre dos y todas las cantidades de la segunda

reaccion entre cuatro:
Reaccion 1: Oxigeno
8g

Reaccién 2: Oxigeno
8g

— = — —

1
que se
combinan
con una
cantidad
fija de otro,

Hidrogeno
lg

Carbono
3g
1
Los pesos
de
diferentes
elementos

—

Agua

9g Observable en el laboratorio

Didxido de carbono

son los pesos relativos de dichos elementos cuando se combinan entre si, |

Carbono
3g

Hidrogeno
lg

o bien multiplos o submuiltiplos de dichos pesos |

Carbono
12g

Hidrogeno
dg

—

Ilg Observable en el laboratorio
Metano

4g Observable en el laboratorio
Metano

l6g Observable en el laboratorio

Indica que la ley es empirica

Esta ley permite hacer el siguiente razonamiento: si un elemento se combina facilmente con otros

muchos elementos, podemos hacer una tabla de masas de combinacion de esos elementos con una cantidad

fija de este elemento que tan ficilmente se combina. Esta tabla nos dard la razén de combinacion de los
elementos entre si. Por ejemplo, podemos hacer una tabla como la siguiente:

Oxigeno
8¢g

Oxigeno
8¢

Oxigeno
8g

Oxigeno
8g

Oxigeno
8¢

Oxigeno
8g

Ei6E .

Hidrégeno
lg

Carbono
g

Carbono
6g

Cloro
355 g

Cloro
11°8

Silicio
Tg

13
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Agua

Dioxido de carbono

Mondxido de carbono

Mondxido de dicloro

Triéxido de dicloro

Diéxido de silicio

12



Esta tabla, en el siglo XIX era importante pues la teoria atomica que permitiera conocer
perfectamente la composicion de las sustancias (n® de atomos en sus moléculas) no se desarrolld
completamente hasta el siglo XX. Por tanto, se utilizaban tablas como la anterior ya que segun la ley de
Richter, las masas que aparecen en la columna de los elementos que se combinan con 8 g de oxigeno
(hidrogeno, carbono, cloro, silicito, etc...) son las masas de combinacion de estos elementos entre si (o
multiplos o submultiplos de las mismas). Hemos visto ya un ejemplo de combinacion (el metano). Veamos

otros:

Hidrogeno + Silicio — Silano
lg + 7g - 8¢
Hidrogeno + Cloro — Ac. Clorhidrico
+ Ix118= g
lg -35'5¢ 36’5 g
T

En este caso se trata de un multiplo del nimero
que aparece en la tabla

Como el elemento que mejor se combina con todos los demas es el oxigeno, se tomd a este como
referencia para definir los pesos de combinacion:

Peso equivalente de un elemento es la masa del mismo que se combina con 8 g de oxigeno

Se fijo la cantidad de 8 g de oxigeno por ser la cantidad de oxigeno que reacciona con 1 g de
hidrégeno para dar agua (el hidrogeno fue el primer elemento que originalmente se tomé para realizar las
tablas de pesos equivalentes). Por tanto, segin lo mencionado:

P (0) =8 gleq

Py (C)=3 gleq

P, (C)=6gleq etc...
Se puede observar que:

= o e Masa atéomica
eso equivalente, Py = ——————
Valencia

luego, el peso equivalente de un elemento se calcula dividiendo su masa atémica entre la valencia de dicho
elemento en el compuesto que se esté considerando. Asi, por ejemplo, en el silano, el silicio tiene valencia 4
y su peso equivalente es 28/4 = 7; en el dioxido de carbono, el carbono tiene valencia 4 y su peso equivalente
sera 12/4 = 3; en el monodxido de carbono, el carbono tiene valencia 2 y su peso equivalente sera 12/2 = 6;
ete.

El concepto de peso equivalente, ademas de a los elementos, se puede extender a los compuestos
quimicos. En este caso:

, Masa molecular
Peso equivalente, B = —————
n

donde n es un nimero que dependera del tipo de compuesto. Se le suele llamar “valencia del compuesto™.
Concretamente nos interesa saber que:

- En un dcido, » es el nlimero de hidrégenos que dicho dcido puede liberar. Ejemplos:
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36’6,
Pog (HCI) = ——=36'5 g/eq

98
Poq(H2500) = 5 =49 g/eq

- En los hidroxidos, n es el nimero de grupos hidroxilo que el hidréxido puede liberar. Por
ejemplo:

40
Peq(NaOH) = T =40g/eq

74
Peq(Ca(OH)z ) = — =37 g/eq

- En las sales, n es el producto de las cargas del anion y catiéon que forman la sal. Por ejemplo:
1
Ppq(CaCly) = a3 55'5 g/eq
pues la carga del cation calcio es 2+ y la del cloruro es 1-.
400 g
FeqlFe;(S04)3] = —— = 66'7 g/eq

pues la carga del cation férrico es 3+ y la del sulfato es 2-.

6.- DISOLUCIONES. FORMAS DE EXPRESAR LA CONCENTRACION

Una disolucion es una mezcla homogénea de dos o mas sustancias quimicas diferentes. El término
“homogénea”™ indica que la mezcla es uniforme a la observacién visual directa o al microscopio; las
particulas de la mezcla tienen tamarios del orden molecular (inferior al nanémetro); y la distribucion de las
particulas no tiene orden alguno.

En una disolucion podemos distinguir como componentes el disolvente, que es el que se encuentra
en mayor cantidad o proporcion, y el o los solutos, que son los componentes que se encuentran en menor
proporcion (se dice del soluto que es la sustancia que se disuelve o se dispersa en el disolvente).

Nos interesan especialmente las disoluciones en las que el disolvente es agua. Estas disoluciones,
segun la proporcion de sus componentes se pueden clasificar (cualitativamente) en:

- Diluidas: la proporeion de soluto es pequeiia respecto a la de disolvente.

- Concentradas: la proporcion de soluto es grande respecto a la de disolvente.

- Saturadas: la disolucion, a la temperatura a la que se encuentra, ya no admite mas cantidad de

soluto, es decir, la proporcion de soluto respecto a la cantidad de disolvente es la maxima. Se define

la solubilidad de un soluto en un disolvente como la maxima cantidad de soluto que se puede

disolver en una determinada cantidad de disolvente a una temperatura determinada. Referida al agua,

la solubilidad se suele expresar en gramos de soluto disueltos en 100 mililitros de agua a una

temperatura de 20 °C.

Tal como se ha definido una disolucion saturada, la cantidad de soluto disuelta en dicha disolucion es
su solubilidad a la temperatura a la que se encuentre. Cualquier adicién posterior de soluto a una disolucién
saturada hace que éste no se disuelva, estableciéndose un equilibrio entre el soluto no disuelto y el que si se
encuentra disuelto.

14 |

15



En general (no siempre), al aumentar la temperatura aumenta la solubilidad. Esta circunstancia
permite conseguir disoluciones sobresaturadas, es decir, que contienen mas soluto disuelto que el que viene
establecido por su solubilidad a la temperatura considerada. Para ello sélo hay que disolver el soluto hasta
saturacion en agua muy caliente; si se deja enfriar lentamente, la disolucion resultante contendra cada vez
mas soluto del que deberia contener seglin su solubilidad a la temperatura considerada, la disolucion estara
sobresaturada. Las disoluciones sobresaturadas son inestables pues con facilidad suele aparecer en el seno de
la disolucion (precipita) la cantidad de soluto que haya en exceso.

Cuantificacion de la cantidad de soluto en una disolucién: formas de expresar la concentracién
Se veran las siguientes formas:
- Tanto por ciento en masa
- Tanto por ciento masa-volumen
- Tanto por ciento volumen-volumen
- Gramos por litro
- Molaridad
- Fraccion molar
- Normalidad
- Molalidad

Tanto por ciento en masa (% m/m 6 % masa)
Es el nimero de gramos de soluto disueltos en 100 g de disolucion,

g (soluto)
0 o MR O
Himasi) g (disolucién)
% (masa) = g (soluto)

100 g (disolucion)
donde, g (disolucion) = g (soluto) + g (disolvente)

Tanto por ciento masa-volumen (% m/V)
Es el niimero de gramos de soluto disueltos en 100 cm’ de disolucién.

% S g (soluto)
Ly cm? (disolucién)
% (m/V) = g (soluto)

100 ¢m3 (disolucion)

Tanto por ciento volumen-volumen (% V/V)
Es el nimero de mililitros de soluto disueltos en 100 ml de disolucién (100 cm®).

Y% (v V) = ml (soluto)
B = ml (disolucién)
ml (soluto)
100 ml (disolucién)
donde, ml (disolucion) = ml (soluto) + ml (disolvente)

% (V/V)=

15 |
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Gramos por litro (g/L)
Es el niimero de gramos de soluto disueltos en un litro de disolucion.

g g(solute)  my
L L (disolucién) — v

donde m, representa la masa de soluto en gramos; y ¥, el volumen de disolucion en litros.
Esta forma de expresar la concentracion se puede confundir, por sus unidades, con una densidad.

Molaridad (M, o también, moles/L)
Es el nimero de moles de soluto disueltos en un litro de disolucion.

AL
moles (soluto) ns My,

Molaridad = So-os SOUMO) _ T M
olartdat = - disolucion) . V..V

donde n, representa el numero de moles de soluto; V, el volumen de diselucion en litros; m,, la masa de
soluto en gramos; y M,, la masa molecular del soluto en gramos/mol.

Fraccién molar (X)

La fraccion molar de soluto (X,) representa la razon entre el nimero de moles de soluto y el niimero
de moles totales (de soluto y disolvente). La fraccion molar de disolvente (X4) representa la razon entre el
numero de moles de disolvente y el nimero de moles totales.

X = moles de soluto . ng
5 7 1oles de soluto + moles de disolvente  n, + ngy
moles de disolvente ng
Xa =

" moles de soluto + moles de disolvente ~ ng+ ng

es evidente que
X+ X;=1

Normalidad (N, o también eq/L)
Es el mimero de equivalentes de soluto disueltos en un litro de disolucion.

L
) equivalentes (soluto) eq Py
N lidad = = =1

ormalida L (disolucién) vV

donde eg es el numero de equivalentes de soluto; ¥, es el volumen de disolucion en litros; m;, es la masa de
soluto en gramos; y P,,, es el peso equivalente del soluto en gramos/equivalente.

También podemos poner
Normalidad = Molaridad - n

donde n es un nimero que depende del tipo de compuesto al que pertenece el soluto. En la pagina 16 de estos
apuntes se explica como determinar el valor de n.
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Molalidad (m)
Es el nimero de moles de soluto por cada kilogramo de disolvente.

Molalidad = moles (soluto)
olatdad = kg (disolvente)

Problema resuelto.

Se dispone de una disolucién de &cido clorhidrico cuya riqueza es del 35% y 1°18 g/cm’ de densidad.
Determina la molaridad, normalidad, fraccién molar de soluto y disolvente, % m/v y molalidad de la
disolucién.

Resolucion:
- Un litro de disolucién, de acuerdo con los datos del problema, tiene una masa de 1180 gramos (ver dato de densidad).
- Con el dato del porcentaje en masa podemos saber cuanto soluto (HCl) hay en un litro:
masa de soluto,m; = 1180 x0'35 = 413 g
- Podemos averiguar ya el porcentaje masa-volumen:

m, 413
% (m/V) = = 100 = m-lﬂﬂ:!ll'f!%(m/'/)

V (disolucion, en mL)

- Calcularemos ahora los moles de soluto presentes en la disolucién (M, (HCI) = 36’5 g/mol)

=Tl M3 152l
nngmf 355" moles
- La molaridad de la disolucién es, por tanto
i n; 1132 129 moles .
Molaridad = e 11'32 /!itru =11'32M

- Para calcular la normalidad lo mas rapido es (el acido clorhidrico tiene un hidrégeno que ceder como acido)
Normalidad = M -n =11'32-1=11'32 ®9/, = 1132 N

- También podemos calcular la molalidad pues sabemos que 1 litro de disolucion tiene una masa de 1’180 kg y que
contiene 11'32 moles de soluto:

11'32

Molalidad = T180

= 9’59 moles), = 9'89m

- Para calcular la fraccion molar de soluto y disolvente necesitamos conocer el nimero de moles de disolvente (agua, M,
=18 g/mol). Si la disolucidn, un litro, pesa 1180 g y de ellos 413 g son de &cido clorhidrico, el resto es disolvente, es decir:

Maisolvente = 1180 — 413 = 767 g

=767 LR 42'61 mol
ng = m =t moles

- Ya podemos calcular las fracciones molares

et 1132 -
ST ng+ng 1132+ 4261

Xy=1-X,=1-021=079
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Problema resuelto. Preparacion de una disolucién: soluto sélido y disolvente liquido.
Prepara una disolucion 0’15 M de hidréxido sédico en agua, disponiendo para ello de un matraz de 100 ml

e hidréxido sddico comercial en forma de lentejas de una riqueza del 95%.

Resolucion:
En primer lugar hay que calcular la cantidad de hidréxido sédico en gramos que se necesita para obtener la disolucion de
concentracion deseada. Puesto que la masa molecular del NaOH es 40 g/mol,

M,
Molaridad = M
14
=0'15 il 0"1L - 40 . =0'60 g de NaOH
my = 015 5= 0'1L - 40 0 = 0'60 g de Na

Pero el hidroxido sodico comercial esta impurificado, y, como lo que necesitamos es una cantidad de 0°60 g de NaOH
puro, entonces se precisa una cantidad mayor, de forma que:
100

masa NaOH impuro = 060 - o5 = 0'63 g
Para preparar la disolucidn se pesa en una balanza de precisién 0’63 g de NaOH comercial, depositdndolo en un vidrio de
reloj, que previamente habremos tarado. A continuacién, se vierte el NaOH con un embudo en el matraz aforado,
lavandolo después con agua destilada, para arrastrar los restos de NaOH dentro del matraz. Posteriormente, se afiade
agua destilada en el matraz y se agita para favorecer el proceso de disolucién. Una vez disuelto el hidréxido sédico, se
llena el matraz aforado con agua destilada hasta el enrase que indica los 100 ml y, de esta manera, se obtienen 100 ml de
una disolucion de NaOH 0’15 M.
Alternativamente: se pesa en una balanza de precision 0’63 g de NaOH comercial, depositdndolo en un vaso de
precipitados de 100 ml, que previamente habremos tarado. A continuacidn se afiade al vaso un poco de agua destilada
(siempre menos de la que tedricamente debe contener el matraz de 100 ml) y se disuelve el NaOH. Una vez disuelto se
pasa la mezcla al matraz aforado, se lava el vaso de precipitados varias veces con un poco de agua destilada y se recogen
todas estas aguas de lavado en el matraz aforado. Finalmente, se llena el matraz aforado con agua destilada hasta el
enrase que indica los 100 ml. En este procedimiento hay que tener cuidado en que la cantidad de agua utilizada en la
disolucion y en los lavados no exceda de |a necesaria para enrasar el matraz.

Problema resuelto. Preparacion de una disolucién: soluto y disolvente liguidos.
Prepara 250 cm’® de una disolucién de acido clorhidrico 0’3 M, sabiendo que el frasco del laboratorio del

HCl tiene las siguientes indicaciones: densidad 1’18 g/cm’ y riqueza del 35%.

Resolucion:
En un problema resuelto anterior (pagina 17) hemos determinado que el frasco de HCl del laboratorio con las
especificaciones que da el enunciado tiene una molaridad de 11’32 M.
En realidad, lo que se va a hacer es diluir la disolucién del laboratorio hasta conseguir 250 em’® de HCI 0’3 M. Podemos
utilizar la siguiente expresion:

MV, = MV,

donde M; y V; son, respectivamente, la molaridad de la disolucién y el volumen de la disolucién de partida (la disolucién
concentrada). M, y VV; son, por tanto, la molaridad y el volumen de la disolucion diluida. En nuestro caso:

11'32- V; =0'3-250
de donde, V; = 6'6 cm’.
De esta forma, se miden con una pipeta graduada, perfectamente limpia y seca, 6'6 em® del acido clorhidrico del frasco,
se vierten luego en el matraz aforado y se completa el volumen con agua destilada hasta enrasar a 250 cm’, para obtener
asi 250 cm® de una disolucion HCI 0’3 M.
Es conveniente que al verter el cido en el matraz aforado ya hubiera en este una buena cantidad de aguad destilada con
objeto de verter el dcido sobre el agua (si se vierte primero el 4cido en el matraz, luego el agua caerd sobre el dcido). Esta
operacién es importante con algunos dcidos como el sulfirico pues la reaccién de este acido con el agua es muy
exotérmica y se pueden producir proyecciones de dcido y fuertes calentamientos del matraz al caer lar primeras gotas de
agua.
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7.- REACCIONES QUIMICAS. CALCULOS ESTEQUIOMETRICOS

Una reaccion quimica es una transformacion, mediante una readaptacion de sus enlaces, de una o
unas sustancias de partida (reactivos) en una o varias sustancias finales (productos).

Las reacciones quimicas se representan mediante ecuaciones quimicas. En general

xA +yB — mC + nD

donde 4 y B son las sustancias de partida o reactivos, C y D las sustancias finales o productos y x, y, my n
son los coeficientes estequiométricos.

La flecha que separa reactivos de productos puede variar, siendo la simbologia mas utilizada la
siguiente:

Una flecha sola indica que la reaccién quimica transcurre completamente de
—> izquierda a derecha, es decir, la reaccion transcurre hasta que uno de los
reactivos (reactivo en defecto) se agote.

Una doble flecha indica que la reaccion es reversible, es decir transcurre tanto si

—  se lee de izquierda a derecha como de derecha a izquierda, Estas reacciones son
equilibrios quimicos cuando las velocidades de reaccion directa (hacia la
izquierda) e inversa (hacia la derecha) se igualan.

= Una igualdad equivale también a un equilibrio quimico.

Tanto encima como debajo de los simbolos anteriores se pueden indicar las condiciones de reaccion,
Por ejemplo:

Calor 700 atm Aire
—_—
200K

Ley de conservacion de la masa
Esta ley se cumple en todas las reacciones quimicas:

Z m (reactivos) = Z m (productos)

Coeficientes estequiométricos (andlisis “microscopico’)

Desde ¢l punto de vista de la teoria atomica (analisis “microscopico”) los coeficientes
estequiométricos representan el nimero de moléculas (o de atomos si el coeficiente esta delante de un
elemento simple) que intervienen en la reaccién. Sus valores son tales que el ntimero de dtomos de un
elemento quimico en reactivos coincide con el nimero de dtomos de dicho elemento en productos. Hallar
estos nimeros se llama “ajuste de la reaccion quimica”. Veamos unos ejemplos (ya ajustados) y su
interpretacion.

Reaccion

: C3Hy + 50, - 3CO, - 4H,0
ajustada 3 % &
Reactivos: 3 dtomos de carbono, 8 de hidrogeno Productos: 3 dtomos de carbono, 8 de
y 10 de oxigeno hidrogeno y 10 de oxigeno
Coeficientes

estequiométricos

para dar

- 1 molécula de propano reacciona con 5
Interpretacion ) |
moléculas de oxigeno

3 moléeulas de dioxido de carbono y cuatro
moléculas de agua
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Reaccion

. CH;CH,OH it 30, — 2 CO, it 3 H,O
ajustada
Reactivos: 2 atomos de carbono, 6 de hidrogeno Productos: 2 dtomos de carbono, 6 de
y 7 de oxigeno hidrégeno y 7 de oxigeno
Coeficient
oeficientes 1 3 o) 3

estequiométricos

.. 1 molécula de etanol reacciona con 3 moléculas 2 moléculas de didxido de carbono y 3
Interpretacion 3! para dar :
de oxigeno moléculas de agua
Reaccion
. 2 Al -t 6 HCI — 2 AICI; S 3H,
ajustada
Reactivos: 2 dtomos de aluminio, 6 de hidrogeno Productos: 2 dtomos de aluminio, 6 de
y 6 de cloro hidrégeno y 6 de cloro
Cueﬁclerﬁt:.:s 2 6 5 3
estequiometricos
.. 2 4tomos de aluminio reaccionan con 6 2 moléculas de cloruro de aluminio y 3
Interpretacion para dar

moléculas de cloruro de hidrogeno moléculas de hidrogeno

Coeficientes estequiométricos (analisis “macroscopico™)

Vamos a comprobar como la teorfa atémica puede explicar perfectamente la ley de conservacion de
la masa, de Lavoisier. Lo haremos para el primero de los ejemplos anteriores.

Tssass
e C3Hg + 50, - 3CO, + 4 H,0
ajustada
Coeficientes
estequiométricos

. 3 moléculas
Interpretacion 1 molécula de 5 moléculas o 4 moléculas

ws P - de dioxido
‘microscopica propano de oxigeno

de carbono Set

Masas
moleculares 44 32 44 18
(g/mol)

Masas que
reaccionan

(teniendo en

44 =44 A3 44=13 418=
cuenta los Lt g 532=160¢ 344=132¢ 18=72¢

coeficientes
estequiométricos)

44 + 160 = 204 g en reactivos 132 + 72 =204 g en productos

Por tanto, desde un punto de vista “macroscopico” los coeficientes estequiométricos equivalen al niimero de
moles de cada sustancia que intervienen en la reaccion. Asi, las reacciones ajustadas se interpretan en
términos macroscopicos de la siguiente manera:
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Reaccidn C.Hy + 50, = 300, + 41,0

ajustada

. 1 mol de propano reacciona con 5 moles de 3 moles de didxido de carbono y cuatro
Interpretacion z para dar
oxigeno moles de agua
Reaccion
; CH;CH,OH + 30, — 2CO, o+ 3 H,O
ajustada
= 1 mol de etanol reacciona con 3 moles de 2 moles de diéxido de carbono y 3 moles de
Interpretacion . para dar
oxigeno agua
Reaccion
‘ 2 Al + 6 HCl — 2 AICH + 3H,
ajustada
- 2 moles de aluminio reaccionan con 6 moles de 2 moles de cloruro de aluminio y 3 moles de
Interpretacion e para dar S
cloruro de hidrégeno hidrégeno

Veremos a continuacion algunos problemas tipo en los que se realizan calculos estequiométricos.
Con objeto de dar claridad, se trataran problemas que se pueden clasificar de la siguiente manera:

- Cilculos masa-masa

- Calculos masa-volumen

- Calculos volumen-volumen

- Reactivo limitante

- Reacciones con disoluciones

Problema resuelto. Célculos masa-masa (concepto de rendimiento de reaccién)
El sulfato de bario se obtiene tratando sulfuro de bario con sulfato sédico. Calcula los gramos de sulfato de
bario y sulfuro de sodio que se pueden obtener a partir de 500 g de sulfato de sodio si el rendimiento de la

reaccion es del 75%.
Resolucion:

Reaccion ajustada BaS + Na,S0, - BaS0O, + Na,S

Coeficientes

estequiométricos

Masas moleculares
(g/mol)
Cantidades de
partida

169’4 142'0 233'4 78

500 g

Cantidades K .
é? masa ¢? masa

demandadas

Calculamos en primer lugar el nimero de moles de reactivo disponibles:

1mol
142 g

Nna,s0, = 500 g - = 3'52 moles
Como podemos ver en la fila de coeficientes estequiométricos, por cada mol de sulfato de sodio que reacciona, se
obtiene un mol de sulfato de bario y otro mol de sulfuro de sodio. Por tanto, para el nimero de moles de reactivo disponibles se

produciran

1mol de BaS0,

—_=13'52
TmaldeNasn; LS

Ngaso, = 3'52 moles de Na,S0, -
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A T ST 1mol de Na,§ — 3'52 mol.
Nya,s = moles CeN2228s " 1 molde Na,50;. o

Conocidos los moles de productos obtenidos en reaccion, podemos conocer la cantidad de gramos de cada uno:

: 49 ,
Mpaso, = 3'52 moles - i 8216 g
. 784 ‘
Myg,s = 3'52 moles - Tl 274'6 g

Las cantidades determinadas corresponden a un rendimiento de reaccién del 100%. Dado que el rendimiento es del 75%,
las cantidades que realmente se obtendran son:
Mgaso, = 821'6-0'75 = 616'2 g
Myg,s = 274’6075 = 206 g

Problema resuelto. Calculos masa-volumen
El 4cido clorhidrico reacciona con el marmol (carbonato calcico) formando cloruro de calcio, didxido de
carbono y agua.

a) Determina, a 25°C y 700 mmHg, el volumen de didxido de carbono desprendido si de la reaccién
se han obtenido 25’0 g de cloruro de calcio.

b) éDe cuantos gramos de CaCO; y HCl deberemos partir para que la reaccién se lleve en su
totalidad?

Resolucion:

En este problema los cdlculos masa-volumen corresponden al primer apartado. El apartado b) demanda de célculos masa-

masa.

Reaccién ajustada CaCO; + 2 HCI > CaCl, + Co, + H,0

Coeficientes

o 1 2 1 1 1
estequiométricos

Masas moleculares

100 36'5 111 44 18
(g/mol)

Cantidades de

25'0
partida E

Cantidades é? volumen
é? masa é? masa
demandadas (25°C, 700mmHg)

Calculamos en primer lugar el niimero de moles de CaCl, que se han obtenido:
1 maol
111g

Neact, = 25'0 g+ = 0'225 moles

Como podemos ver en la fila de coeficientes estequiométricos, es decir, teniendo en cuenta la estequiometria de la

reaccion:
(obtenidos) = 0'225 moles CaCly ——2-C02 _ 41226 moi
n¢g, (obtenidos) = maoles CaCly - 1 Call; = moles
( l05) = 0225 moles CaCly - —m2E9C03 _ 41255 mot
Ncaco, (necesarios) = moles CaCly - Tl = moles
¢ jos) = 0825 males Caly - oS AOE i e
Tlﬂci necesarios) = moles Lati, 1 mai CQCIZ = moies
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En el caso del CO; se pide el volumen que ocupan los 0'225 moles. Para conocerlo utilizamos la ecuacion de los gases
ideales:
PV = nRT

Previamente debemos pasar las unidades de las condiciones establecidas a otras més adecuadas:
1atm

P =700 mmHg ——" _ _ 0'92 a¢
MRS 760 mmig atm

T=25+273=298K
Por tanto:

0'92 @t - V = 0’225 mel - 0°082 i 298 &
B mol - K

V =598 Lde CO,

En cuanto a los gramos de CaCOs y HCl necesarios:

’ 100g '
Mgaco, = 0225 moles - Tomol =22'5g

36’6
Myc = 0'45 moles - 7 a

— 16"
= =16'4g

Problema resuelto. Célculos volumen-volumen
En la reaccién de combustién del metano,

a) éQué volumen de oxigeno necesitamos para quemar completamente 150 L de metano medidos
en condiciones normales?

b) éCuéntos litros de didxido de carbono se obtienen?

c) éCudntos litros de aire nos harfan falta si éste tiene un 21 % de oxigeno?

Resolucion:
Reaccién ajustada CH4 + 20, > Co, + 2 H;0
Coeficientes
- 1 2 1 2
estequiométricos
Masas moleculares
16 32 44 18
(g/mol)
Cantidades de
. 150 L (c.n.)
partida
Cantidades é? a7
demandadas volumen volumen

Calculamos en primer lugar el nimero de moles de metano de que partimos. Estamos en condiciones normales:

1 mol
. . —
ncy, = 1501 2241 6'70 moles
Teniendo en cuenta la estequiometria de la reaccién:
1mol CO
Neg, (obtenidos) = 6'70 moles CH, - mz— = 6'70 moles
4
. 9 2mol 0, s
noz(necesarms) = 6'70 moles CH, - TolCH. = 13'4 moles
4

Empecemos por el didxido de carbono. El volumen que ocupan 670 moles de este gas en condiciones normales es,
evidentemente, el mismo que el volumen que ocupaban el mismo nimero de moles de metano, es decir,
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v (€0o,) 150 L
En cuanto al oxigeno, el volumen que ocupan los 13’ 4 moles necesarios es, en condiciones normales:
V(0,)=2-150=300L

pues el numero de moles de oxigeno es doble que el nimero de moles de metano.

Si se trata de aire, al ser el porcentaje de oxigeno del 21%, el volumen de aire necesario sera:

100
Vare = 300 - = 1429 L

Problema resuelto. Reactivo limitante
Hacemos reaccionar 20 g de cloro con 20 g de sodio en las condiciones adecuadas para obtener cloruro
sodico.

a) éCuantos gramos de NaCl se obtienen?

b) éQué cantidad de reactivo excedente queda sin reaccionar?

Resolucidn:
Reacci6n ajustada Cly + 2 Na - 2 NacCl

Coeficientes
estequiométricos

1 2 2

Masas moleculares
(g/mol)
Cantidades de
partida
Cantidades
demandadas

i s 23 58’5

20g 20g

¢é? masa

Como podemos ver tenemos dos cantidades de partida, uno de los reactivos es limitante (se consumira todo) mientras
que el otro serd reactivo excedente. Primero determinaremos el niumero de moles de cada reactivo disponibles:

Tmol |
ng, =20g -ﬂ= 0'28 moles

1 mol

g m = 0’87 moles

Nyg = 20

Segun la estequiometria de la reaccidn, el nimero de moles de Na necesarios para que reaccionen 0'28 moles de cloro es:

. 2moles Na |
nyq(necesarios) = 0'28 moles Cl; - e 0'56 moles
2

Es decir, necesitamos 0’56 moles de Na y tenemos 0’87 moles. El Na es el reactivo sobrante y el Cl; es el reactivo
limitante. Los cdlculos en una reaccion se deben hacer con las cantidades del reactivo limitante, asi, segin la estequiometria de la

reaccién, la cantidad de NaCl que se obtiene es de:

2 moles NaCl

Nyact = 028 moles CL, - “Tmolch = 0'56 moles
g 58’5 g 4
Myacy = 0'56 moles + Tl 32'8g

En cuanto a la cantidad de Na que sobra:
Nyq (Sobrantes) = 0’87 — 0’56 = 0'31 moles
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Problema resuelto. Reacciones con disoluciones.

Se hacen reaccionar 500 g de un marmol (cuya riqueza es del 85% en CaCO;) con una disolucién 1 M de HCI.
Los productos de la reaccién son diéxido de carbono, cloruro de calcio y agua.

a) éCuantos gramos de CaCl; se obtienen?

b) ¢Qué volumen de CO; se desprende si las condiciones del laboratorio son 20 °C y 700 mmHg?

c) ¢Qué volumen de la disolucion de acido debemos utilizar?

Reaccion ajustada CaCOs + 2 HCl > CaCl, &+ CcOo, + H,0
Coeficientes
7 i 1 2 1 1 1
estequiometricos
Masas moleculares
100 36'5 111 44 18
(g/mol)
Cantidades de 500g
partida (85 % pureza)
Cantidades ¢? volumen X é? volumen
¢é? masa
demandadas (disolucion 1 M) (20°C, 700mmHg)

Empezamos por calcular el nimero de moles de CaCO; que tenemos:

85
Meaco, =500 1o =425 g

1 mol s
Neaco, = 4259 m = 425 moles

Segun la estequiometria de la reaccion:

{obtentdodi= 425 moles Catn; o Lol _ sk
n¢act, (0btenidos) = moles CaC0y + —— TaC0, ~ moles
. . 1mol CO, "
o, (obtenidos) = 4’25 moles CaCOy - m = 4'25 moles
( jos) = 425 moles CaCOs - — 2L _ 550 mat
nyci(necesarios) = moles CaC0, Tmol CaC0s = moles
La masa de NaCl, que se obtiene es:
= #25 moles - 2 =472
Meaer, = moles - = = g
Las condiciones del laboratorio son:
P =700 mmHg - 1 atm/760 mmHg = 0’92 atm
T=20+273=293K
En estas condiciones, el volumen que ocupa el CO; obtenido es:
PV =nRT
092 atm - V = 425 mot - 0082 : <290 K
mol - i

V=110L

Finalmente, el volumen de la disolucién de HCI que se consume en la reaccidn es:
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moles (soluto) ng
Molaridad = ——8 89 — = —
Olanieat = T disolucion)  V

8’50 moles

1M = 7

V=850L

7 S @R

2. Conceptos basicos de Quimica

Se llama mol a la cantidad de sustancia que contiene tantas unidades
elementales como atomos hay en 12 gramos de ?6C. Es una unidad fun-
damental de cantidad de sustancia en el S.I. de unidades. En 12 gramos de
carbono-12 hay exactamente una cantidad igual al niimero de Avogadro
de 4tomos de dicho 4tomo. Matematicamente, pues:

1mol = N4 = 6.022 - 102 4tomos de carbono-12

Mas generalmente, la relacién entre el niimero de particulas y los moles
puede establecerse con dos ecuaciones fundamentales:

masa en gramos _ m(g)

n = namero de moles = — =
masa atémica o molecular MM

numero de particulas N

n = numero de moles = — = —
Ntmero de Avogadro Ny

Las leyes de los gases ideales o perfectos que hay que conocer son las
siguientes:

» Ley de Boyle-Mariotte. Si la temperatura de un gas ideal es cons-
tante, el producto de la presién por el volumen es constante (P y V
son inversamente proporcionales):

PV = cte
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o bien
P1V1 = P2V2

Ley de Charles. Si la presién de un gas ideal es constante, el cociente
de volumen y temperatura es constante (V y T son directamente
proporcionales):

1%

? = cte
o bien

Vi_ W

T, T

Ley de Gay-Lussac. Si el volumen de un gas ideal permanece cons-
tante, el cociente de presion y temperatura es constante (P y T son
directamente proporcionales):

— =t

T cte
o bien

Pr_P

T, T,

Ley (o hipétesis) de Avogadro. Si la presion y la temperatura de un
gasideal permanecen constantes, el cociente del volumen y el ntimero
de moles permanece constante (volumen y cantidad de sustancia son
directamente proporcionales). Ademads, se deduce que volimenes
iguales de gases DIFERENTES, medidos en las mismas condiciones
de presién y temperatura, contienen el mismo niimero de moles y
por tanto el mismo niimero de moléculas (o 4tomos, para el gas ideal
monoatémico). Matematicamente:

Vv
— =cte
n

o bien
vV, Vs
nq B My

Un mol de gas ideal en condiciones normales de presién y tempera-
tura (P=1atm, T=0°C=273 K) ocupa aproximadamente 22.4 L.

Ley combinada, general o de Clapeyron. Una determinada cantidad
de sustancia, en moles, constante, si dicha sustancia es un gas ideal,
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verifica que el cociente de presién y temperatura multiplicado por el
volumen que ocupa permanece constante:

T = cte
o bien
P\Vy PV,
. T»

» Ecuacién de estado del gas ideal. Para un gas ideal, se verifica la
siguiente ecuacion de estado:

PV =nRT

o bien
PV = NkgT

endonde nR = Nkg, y R = 0.082atmL/Kmol = 8,3145]/Kmol es la cons-
tante de los gases ideales, N es el niimero de particulas o moléculas
y kg es la constante de Boltzmann. Para n=1 mol se cumple que
R/Ny=kg =1.38- 10_23]/K.

La densidad de una sustancia es la magnitud que mide el volumen que
ocupa una determinada masa de dicha sustancia:

m
d=—
1%
Para las disoluciones, hay que conocer las diferentes formas de medir
las concentraciones de soluto (la componente de menor cantidad) en las

mismas:
» Tanto por ciento en masa y en volumen.

m(g)soluto

(%o, m) = m(g)disolucion 100
V(L)soluto
%, V) = -1
(% V) V(L)disolucion 00

En algunos casos, en disoluciones muy diluidas, se puede considerar
que el volumen total de la disolucién es esencialmente el volumen
de disolvente, pero esto no es cierto en general, en especial si la
disolucién esta concentrada.
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= g/L.

Cle/L) = m(g)soluto
§/D) = V(L)disolucion
= Molaridad.
M = ns moles de soluto
~ V(L)dis  Volumen en litros de disolucién
= Molalidad.

U5 _ s
"= n(kg)disolvente  kg(diste)

Fracciéon molar.

_ moles de soluto _ n,
A5 = Tholes totales 1

moles de disolvente 1,
moles totales 1y

Xs + Xdiste = 1

Xdiste =

La presién osmética I1 es la presion necesario para evitar el flujo hacia el
interior de agua en una membrana semi-impermeable. Matematicamente
se calcula como sigue (ecuacién de Morse):

IT =iMRT

en donde i es el factor de Van "t Hooft, que para muchos casos es igual a la
unidad (1), M eslamolaridad, R la constante delos cases y T'la temperatura.

La ley del aumento ebulloscépico afirma que el punto de ebulliciéon
de un disolvente puro aumenta por la adicién de un soluto no voléatil. La
ebulloscopia mide tal ascenso mediante la ecuacion:

ATy, = Ty(disolucién) — Ty(disolvente puro) = iK,m

en donde de nuevo i es un factor (generalmente de orden unidad), K} es la
constante ebulloscépica y m es la molalidad de la disolucién.

La ley del descenso crioscépico afirma que el punto de fusién (o con-
gelacion) de un disolvente puro desciende por la adiciéon de un soluto
insoluble en el disolvente cuando éste se encuentra en estado sélido. Por
crioscopia se mide que la variacién es igual a:

ATy = T¢(disolucién) — T.(disolvente puro) = —iK¢m
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y donde K es la constante crioscépica, i un factor adimensional general-
mente de orden uno y m la molalidad.

Laley de Dalton afirma que en un gas de varias componentes la presién
total es la luma de presiones parciales, que se obtiene sumando la fraccién
molar de cada componente por la presién total:

N
PT = ZPZ = P1+P2+. . .+PN = )(1PT+X2PT+. . -+XNPT = ()(1+)(2+. . -+XN)PT

P; = xiPr

La ley de Lavoisier sefiala que la masa total de reactivos debe ser igual a la
masa total de los productos (nétese que esta ley se viola en procesos radio-
activos donde interviene la equivalencia relativista de masa y energia, que
ocurre en ciertos fendmenos nucleares naturales y en otros a alta energia

artificiales):
Z m, = Z m,

reactivos productos

3. ¢(Qué hay que saberse?

= Leyes de los gases: Boyle-Mariotte, Charles, Gay-Lussac, Avogadro,
Clapeyron, ecuacién del gas ideal o perfecto.

» Formas de medir concentraciones de disoluciones. Tanto por ciento
en masa, volumen, g/L, molaridad, molalidad, fraccién molar.

» Propiedades coligativas: ley del ascenso ebulloscépico, descenso crioscopi-

o, presion osmotica.
» Leyes de Dalton y de Lavoisier.
» Si proeede, concepto de normalidad y de equivalente gramo.

= Concepto y defincién de mol, y su relacién con el ntimero de Avoga-
dro, la constante de los gases ideales y la constante de Boltzmann.

» Estequiometria y calculos estequiométricos. Célculos con disolucio-
nes y propiedades coligativas de disolventes y solutos. Ajuste de
reacciones quimicas por tanteo y, si fuera requirdo, por coeficientes
indeterminados.
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4.

Formulario

Ecuacion de estado del gas ideal o perfecto

PV =nRT
Densidad
i="
\%

Concentraciones en tanto por ciento en masa y volumen

m(g)soluto
C(%,m) = - — - 100
m(g)disolucion
V(L)soluto
%, V) = -1
(%, V) V(L)disolucién 00
g/L.
m(g)soluto
L) =
/L) V(L)disolucion
Molaridad.
M= ns moles de soluto
~ V(L)dis  Volumen en litros de disolucién
Molalidad.

Mg Mg

"= m(kg)disolvente - kg(diste)

Fracciéon molar.
_ moles de soluto _

Xs = Tholes totales 1y
moles de disolvente 14,
Xdiste = =
moles totales 1y
Xs + Xdiste = 1
Propiedades coligativas:
IT=iMRT

ATy, = Ty(disolucién) — Ty(disolvente puro) = iKym

ATy = T¢(disolucién) — Tc(disolvente puro) = —iK¢m
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» Ley de Dalton:

N
PT = ZPZ = P1+P2+. . .+PN = X1PT+XZPT+- . -+XNPT = ()(1+)(2+. . -+XN)PT
i

P; = xiPr

Zmr= Z ny

reactivos productos

s Ley de Lavoisier:

= Nexo mol-Ny
1mol = N4y = 6.022 - 102 4tomos de carbono-12

N4 = 6.022 - 10 particulas/mol
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