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A CONCEPTOS BASICOS IES EL CLOT
DE QUIMICA Valencia

Los atomos de distintos elementos pueden unirse
mediante un enlace (i6nico o covalente) formando
un compuesto.

» Cuando se forma un compuesto se obtiene
una nueva sustancia cuyas propiedades no
tienen nada que ver con las de los elementos
que lo forman.

» Cuando dos (o mas) elementos se combinan
para formar un compuesto lo hacen siempre
en la misma proporcion.

= Una vez formado el compuesto no es facil volver
a obtener los elementos que lo integran. Algu-
nas veces solo podemos lograr una recupera-
cion parcial (de alguno de los elementos) y hay
que usar procedimientos muy distintos a los
usados para separar las mezclas (decantacion,
filtracion, destilacion...) los cuales, en muchas
ocasiones, implican el aporte de una cantidad
considerable de energia.

Una molécula es un conjunto de atomos
unidos mediante enlace covalente. Cuando
los 4tomos enlazados no son iguales te-
nemos la molécula de un compuesto.

La molécula es la unidad més pequefa de
los compuestos, ya que si la rompemos ob-
tendremos los elementos que la forman, pero
ya no existira el compuesto.

Las moléculas se representan mediante
una férmula quimica, que consta de los
simbolos de los elementos que la forman,
afectados de unos subindices que indican la
proporcién en que los &tomos estdn combina-
dos.

Conviene recordar que los compuestos i6ni-
cos no forman moléculas, sino grandes
agregados de iones o cristales. En este
caso, la férmula indica los iones enlazados y
la proporcién en que se encuentran.

Las moléculas tienen formas distintas: linea-
les, triangulares, tetraédricas que viene de-
terminada por el nUmero de a4tomos o grupos

Algunas veces los compuestos se pue-
den romper, y obtener los elementos que
los forman, calentandolos fuertemente.

Por ejemplo, calentando un 6xido de mercu-
rio se desprende un gas: el oxigeno, y se
observa que en las partes frias del recipien-
te que contiene el 6xido aparecen unas
gotitas brillantes de mercurio metalico.

NOTA. Para realizar este experimento hay
gue tomar precauciones. Los vapores de
mercurio son muy toxicos.

La electrolisis utiliza la corriente eléctrica
para romper los compuestos y obtener los
elementos que los integran.

De esta manera se puede descomponer
el agua en sus elementos: hidrégeno y

oxigeno.
J \ )
1 I
de azufre.
Férmula: H,O i
) Formula: SO3
Proporcion: .
Proporcion:
2 atomos de H

1 atomo de O 1 atomode S
3 atomos de O

Na ClI
Férmula de un compuesto iénico.
lones que se enlazan: Cl Y Na*
Proporcion:

lionCl~
1ion Na®

Los atomos son extraordinariamente pequefios y su masa, en consecuencia, pequefiisima. Tanto que si
usamos como unidad para medirla las unidades de masa a las que estamos acostumbrados, obtendria-

mos valores muy pequefios, dificiimente manejables.

Por ejemplo, el atomo de hidrégeno tiene una masa de 1,66 10°% kg y el de carbono 2,00 10 ~ 26 kg
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Por esta raz6n para medir la masa de los atomos se adopta una nueva

unidad: la unidad de masa atémica (u.m.a). La u.m.a se define de Unidad de masa atémica
la siguiente manera:
¢ 1/12 parte del atomo de **C

Consideremos un atomo del isétopo méas abundante de C, el **C; (1,66. 10 "% kg)
lo dividimos en doce partes iguales y tomamos una de ellas. La

masa de esta parte seria la unidad de masa atémica.
Se define la unidad de masa atémica como la

| *2C tiene una masa de 12 u ‘

doceava parte de la masa del atomo de **C

Considerando esta nueva unidad e

La masa de los atomos se determina comparandola con la de A
la unidad de masa atémica.
Imaginemos una balanza capaz de pesar atomos (es una
ficcion, no es real). Si quisiéramos determinar la masa de un
16 umas

atomo de oxigeno lo pondriamos en un platillo e iriamos afia-
diendo unidades de masa atémica al otro. Cuando se equili-
brara la balanza sélo tendriamos que contar cuantas umas
hemos colocado en el otro platillo y tendriamos la masa del
atomo de oxigeno en umas.

Atomo de

oxigeno
En el ejemplo que se puede ver a la derecha la masa del ato-
mo de oxigeno considerado serian dieciséis umas (16 u).
Ejemplos: La masa atdmica del protdn y del neutrén es muy aproximadamente 1 uma,

mientras que la masa del electrén es notablemente mas baja (aproximada-

Proton : 1,00728 umas mente 1830 veces mas pequefia que la masa del proton)

Neutrén: 1,00866 umas
Electrén: 0,00055 umas

Cuando se habla de la masa atdmica de un elemento hemos de tener en cuenta que los atomos de un
mismo elemento no son exactamente iguales. Existen is6topos que, aunque tienen idéntico comporta-
miento quimico, son un poco mas pesados unos que otros (ya que tienen distinto nimero de neutrones).

El peso atdmico se obtiene como media ponderada de los isétopos naturales del elemento.
Ejemplo:

El cloro se encuentra en la naturaleza como mezcla de dos is6topos: >°Cly *'Cl. El primero de ellos
tiene una masa de 34,97 u y una abundancia del 75,53%, mientras que el segundo tiene una masa
atémica de 36,97 u y una abundancia de 24,47%. Teniendo en cuenta estos datos la masa del elemento
cloro se calcula de la siguiente forma:

(0,7553 x 34,97) + (0,2447 x 36,97) = 35,46 u

Teniendo en cuenta lo anterior podriamos preguntarnos:

¢ Cuantos atomos de '? C seria necesario reunir para tener una masa “manejable” en el laboratorio,
por ejemplo, 12,0 g (valor de la masa atémica expresada en gramos)?

1u 14tomo de **C

. =6,02.10% atomos de *C
166.10" kg 12u

0,012 kg de **C

El nimero 6,02. 10 ** es muy importante en quimica.
Recibe el nombre de Nimero o Constante de Avogadro (Na)

Es el nimero de atomos de C que hay que reunir para que su masa sea igual a 12 g (el valor de la
masa atémica en gramos).Por tanto:

Masa de 1 &tomo de C: 12,0 u
Masa de 6,02.10° atomos de C: 12,0 g
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Comparemos ahora las masas de un atomo de C y uno de H:
Masa de 1 atomo de C : 12 u; masade 1 atomode H: 1 u
Observa que un atomo de H tiene una masa 12 veces inferior a uno de C.

Si ahora tomamos 6,02.10° atomos de C y el mismo niimero de &tomos de H, resultara que éstos
tendran una masa 12 veces menor:

Masa de 6,02.10%° atomos de C: 12,0 g; masa de 6,02.10% atomos de H: 1,0 g
Si repetimos este razonamiento para otros atomos llegariamos a idénticas conclusiones:
Masa de 6,02.10%° atomos de O: 16,0 g
Masa de 6,02.10°° atomos de N: 14,0 g
Masa de 6,02.10%° atomos de S: 32,0 g

Como se ha dicho mas arriba, si se toma una cantidad de carbono, tal que contenga 6,02.10°° &tomos, y
la pesamos, su masa sera de 12,0 g.

Invirtiendo el razonamlento si pesamos 12,0 g de carbono, podemos asegurar que en esa cantidad
habra 6,02.10 ?* atomos de C.

Se define el mol como la cantidad de sustancia que contiene 6,02.10 *° unidades elementales.
Cuando se usa el mol las unidades elementales pueden ser atomos, moléculas, iones... etc.

El mol es launidad de cantidad de sustancia del Sistema Internacional de Unidades (S.1.)

Asi:
1 mol de (atomos) es la cantidad gue contiene 6,02.10% sumasaes 12,0 g
de carbono | decarbono [ | aomos de carbono ]
1 mol de (4tomos) es la cantidad que contiene 6,02.10% su masa es 63,5 g
de hierro | dehierro | &tomos de hierro |
1 mol de (moléculas) || €slacantidad | | que contiene 6,02.10° | | sumasaes18,0g
de agua de agua moléculas de agua

La masa de 1 mol de sustancia es su masa atémica o molecular expresada en gramos.

El concepto de mol permite relacionar la masa o el volumen de una sustancia (medida en gramos o
cm3) con el nimero de entidades elementales que la forman (atomos, moléculas, iones...).

Podemos contar entidades elementales determinando la masa o midiendo volimenes:

/0120/ 6,02.10* moléculas CO, _ 23
30,0 gco;” 440 07 I moleo, =4,10.10

2,0gH,
- , 2 metH 00H; _4o0gH,
Si, por ejemplo, queremos coger el doble de moléculas de 1W
H, que de O, para que reaccionen, deberemos coger el 32,090,

doble de moles. Esto es: 4,0 gde H,y 32,0 g de O : 199{/6 /OPO/

moléculas CO,

=32,090,
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Formulas quimicas. Informacién que suministran
Las formulas usadas en quimica suministran gran informacién sobre los compuestos que representan.
Ejemplo: H,CO;

e La férmula representa una molécula (unidad basica de un compuesto) de acido carboénico. Esta
molécula esta formada por 2 atomos de H, 1 de C y 3 de O unidos mediante enlace covalente.

¢ La masa de una molécula de H,CO3 es 62,0 umas (obtenida sumando las masas de los atomos)

e Lamasa de 1 mol (de moléculas) sera 62,0 g

Apoyéandonos en la férmula podemos establecer la composicién centesimal del compuesto. Esto es,
su composicién en tanto por ciento.
Ejemplo 1.
Obtener la composicion centesimal del acido carbonico (H, CO3)

Solucién:

Calculamos primero la masa molecular del compuesto:
H:1,0.2= 2,0 La masa de una molécula de H,CO3; es 62,0 u.

La masa de un mol de H,CO; es 62,0 g.

H,CO3 C:12,0.1= 12,0
Esos 62,0 g, se distribuyen de la siguiente manera:
0:16,0.3 = 48,0

- e 20gdeH
62,0 e 120gdeC
e 48,0gdeO

Podemos plantear, por tanto, los siguientes calculos para establecer el tanto por ciento de cada

elemento:
100 /omptre/
20gH 3,2 9H ___ _3230%H
62,0 compuesio 100 g compuesto 100 compuesto
100 /amptre/
1209C 9,3 9C __ _1935%C
62,0 W 100 g compuesto 100 compuesto
100 /omptre/
48090 7,4 99 _7740%0
62,0 compuesto 100 g compuesto 100 compuesto
Ejemplo 2.

¢, Qué compuesto es més rico en oxigeno el KCIO3 o el N,O4?

K:39,1.1= 39,1
N:14,0.2= 28,0
KCIO; Cl:355.1= 355 N, Oy
0:16,0.3 = 48,0 0:16,0.4 = 64,0
122,6 92,0
100 /ompue/
Enel KCIO;: 48,090 9,1 90 =39,15% 0
122,6 compuesto 100 g compuesto 100 compuesto

En el N,O, : 64,090 100/°mp“e/ 90 69,57 %0

92,0 W 100 g compuesto %3 100 compuesto
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Determinacion de la férmula de un compuesto conocida su composicion centesimal
Ejemplo 3.
Se analiza un compuesto de C e H obteniéndose un 80,0% de C y un
20,0% de hidrégeno.
La determinacion aproximada de su masa molar dio un valor de 29, 5 g/mol.

Determinar la férmula de la sustancia.

Solucién:

El método propuesto por Cannizzaro permite averiguar la férmula pro-
bable de la sustancia (también llamada férmula empirica). Si ademas
se conoce la masa molar (aunque sea aproximada), se puede determi-

nar la férmula verdadera o molecular. Stanislao Cannizzaro
Parti del sianificado de | "y tesimal Palermo. Sicilia.
artimos del significado de la composicién centesimal. (1826 — 1910)

Que el compuesto tenga un 80% de C y un 20% de H, significa que si
tomamos 100,0 g de compuesto, 80,0 g serdn de C, y 20,0 g de H.

Calculamos a continuacién los moles de cada elemento contenidos en 100 g de compuesto:

80,0 g€ 1molatomos C _ 6,67 mol atomos C

12,0 g€

20,0 gH tmolatomosH _ 20,0 mol atomos H

10 gH
Luego los atomos contenidos en 100,0 g de compuesto estaran en esa relacion. Si tomamos el mas
pequefio de los valores como unidad, podemos determinar en qué relacidon estdn combinados. Para
lograrlo dividimos todos los valores por el menor y aproximamos al valor entero:

C- ﬂzl—)l Por tanto una férmula posible para la molécula serd CHs, pero hay que
’ ' tener en cuenta que en las siguientes moléculas: C, Hg C3sHgy C4Hiz,
20.0 también los &tomos estan combinados en proporcién 1 :3 . Es decir, si no
H: ===~ -=29 3 conocemos mas datos solo podemos afirmar que la formula probable o
6,67 empirica del compuesto sera (CHs),

El conocimiento de la masa molar del compuesto permite establecer cudl es la férmula mole-
cular. Efectivamente. La masa molar de CH; es 15,0 g/mol. Si nos dicen que la masa molar aproxi-
mada es 29,5 g/mol, deducimos que n =2. Por tanto, la férmula molecular del compuesto sera :
C,Hs.

Una vez determinada la férmula molecular se puede establecer su masa molecular exacta
sumando las masas atdmicas de los 4&tomos que la integran.

NOTA.

Puede ocurrir que tras la division por el menor nimero nos de nimeros tales como:
Elemento A : 1,00

Elemento B : 1,45

Elemento C : 2,95

Es decir, que alguno de los niumeros esté préximo a 0,50, 1,50, 2,50...etc. En este caso para obte-
ner subindices enteros, multiplicamos por 2 todos los nimeros obtenidos:

Elemento A: 1,00 —» 2
Elemento B: 1,45 —» 2,90 —» 3 Formula empirica: (A2B3Ce)n

ElementoC:2,95 — 580—» 6
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Teorfa cinética de la materia

Para poder explicar (ver preguntas mas abajo) y entender el comportamiento de la materia, existe un

modelo tedrico que se basa en los siguientes postulados:

e Lamateria estd formada por pequefas particulas.

e Entre las particulas que forman la materia no existe nada. Hay vacio.

e Existen unas fuerzas atractivas que tienden a juntar las particulas.

e Las particulas que forma un sistema material no estan quietas, se mueven. La energia
cinética que poseen es proporcional a la temperatura. Esto es, si la temperatura es baja, su
movimiento sera lento. Si la temperatura asciende, se mueven mas rpidamente.

¢, Cudl es la diferencia entre un soélido, un liquido o

un gas?

En un sdélido las fuerzas entre las particulas que
lo forman son muy grandes, por eso estan muy
juntas formando estructuras ordenadas. Aun en
los sélidos las particulas no estan quietas, sino
gue tienen un movimiento de vibracién.

En un gas las fuerzas de atraccién entre las parti-
culas, aunque existen, son muy débiles. Por tanto
se mueven en todas direcciones, chocando conti-
nuamente unas con otras y contra las paredes del
recipiente que las contiene. Existe una gran sepa-
racion entre las particulas, hay grandes espacios
vacios.

En un liquido ocurre una situacién intermedia.
Las fuerzas entre particulas no son tan grandes
como en los sélidos, ni tan débiles como en los
gases. Las particulas estan mas separadas que
en los solidos, pero menos que en los gases.

¢,Por qué, generalmente, los sélidos tienen
densidades elevadas, mientras que los
gases tienen una densidad baja y los liqui-
dos presentan valores intermedios?

Si nos fijamos en la explicacion anterior
comprenderemos que en los sdlidos la
materia (particulas) tiende a estar muy
junta. La masa por unidad de volumen
sera grande.

En los gases, al ser muy grande la sepa-
racion entre las particulas, tendremos
densidades pequefias (poca masa por
unidad de volumen), y en los liquidos la
situacioén sera intermedia.

¢ Qué ocurre cuando calentamos una sustancia?

Cuando calentamos, damos energia. Esta energia
es transferida a las particulas que forman la
materia, lo que motiva que se muevan con ma-
yor velocidad.

Si por el contrario enfriamos, quitamos energia a
las particulas que se moveran ahora més lenta-
mente.

¢Por qué las sustancias cambian de estado?

El que una sustancia esté en un estado u otro,
depende del equilibrio entre las fuerzas que tien-
den a juntar las particulas y de su tendencia a
separarse, que sera tanto mayor, cuanto mayor
sea su energia. Si bajamos la temperatura, las

¢,Por qué los gases ejercen presion sobre
las paredes de los recipientes? ¢Por qué la
presion aumenta si metemos mas gas o
elevamos su temperatura?

Segun la teoria cinética la presiéon de un
gas es debida a los continuos choques
de las particulas que lo forman contra
las paredes del recipiente. Asi entende-
mos que si metemos mas gas en el reci-
piente, la presién aumenta (mas choques),
y si sacamos gas, la presion disminuye
(menos choques).

Si elevamos la temperatura las particulas
se moverdn més ripidamente, lo que pro-
vocara un aumento de los choques.

Si enfriamos, se moveran mas lentamen-
te. Menos choques.

particulas se moveran mas lentamente y las fuer-
zas atractivas seran capaces de mantenerlas
mas juntas (el gas se transforma en liquido, y si
seguimos enfriando, en so6lido).

> irA aumentando hasta que la energia sea

Si tenemos un solido y lo calentamos, el
movimiento de vibracion de las particulas

suficiente para superar las fuerzas que las
mantienen en sus posiciones. El sélido
funde y se transforma en un liquido. Si
seguimos calentando, pasara a gas.
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Por tanto, segun la Teoria Cinética los gases pueden ser descritos como:

® Pequefias moléculas con un movimiento caético: se mueven a gran velocidad y en todas direc-
ciones, chocando continuamente unas con otras y contra las paredes del recipiente.

® Lapresion es debida a los choques de las moléculas del gas con las paredes del recipiente.
® La energia cinética es directamente proporcional a la temperatura absoluta ( Ec = k T)

e Las fuerzas intermoleculares son muy débiles.

Con el fin de obtener un modelo matematico que pueda describir el comportamiento de un gas (ideal, no
real), se realizan ciertas simplificaciones del modelo anterior:

® Las moléculas de los gases se consideran puntos matematicos (volumen nulo)
¢ No existen fuerzas entre las moléculas.

Estas simplificaciones permitieron un tratamiento dindmico-cinematico de los gases, considerandolos
como un conjunto muy grande de pequefias particulas en movimiento, que dio como fruto la obtencién
de una ecuacién que describe su comportamiento:

PV=nRT

Es la llamada ecuacion de estado para los gases ideales , ya que relaciona las cuatro variables que
caracterizan el estado de un gas:

® Presion (P). Medida en atmésferas (atm) (1 atm = 760 mm =101 325 Pa)
¢ Volumen (V). Medido en litros (L)

* Numero de moles (n)

* Temperatura. Medida en kelvin (K) (K =273+ C)

* R es una constante, llamada constante de los gases ideales, que vale: 0,08206 atm.—lltro

K.mol

® La ecuacién de estado para los gases ideales no es aplicable estrictamente a los gases reales
(ya que las hipétesis de partida no se cumplen), pero concuerda bastante bien con los datos ob-
tenidos con gases no ideales, sobre todo si estan a temperaturas no muy bajas y a presiones no
demasiado elevadas.

Ejemplo 1
¢, Cual sera el volumen ocupado por 0,50 moles de un gas medido a 20 °c y 760 mm de presién?
Solucion:
PV=nRT
0,50 mdl 0,082 2im.L 293 K
nRT K paol
V= = =12,01L
P 1 atm
Ejemplo 2

Se recogen 1,25 moles de CO, en un recipiente de 20 L y a una temperatura de 25 °C. ¢ Cual sera
la presion ejercida por el gas?

Solucion: PV-nRT

o 125m0/0082f(m;§r298}(
p_n =153 atm

v 20 Y
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La ecuacion para los gases ideales se puede escribir de otras formas equivalentes.
Por ejemplo si tenemos a gramos Partiendo de la ecuacion anterior:
de un gas cuya masa molar es M
g/mol, podemos calcular los moles PV= a RT
de gas haciendo: a
n=—
M Operando, obtenemos:

Por tanto, podemos escribir: PM= a RT=dRT

a

PV=—RT
M
PM=dRT

Donde:
a = gramos de gas Donde:
M= masa molar del gas (g/mol) d = densidad del gas en g/L

Ejemplo 3

Calcular la masa molar de una sustancia gaseosa sabiendo que 3,8 g de la misma, recogidos en un
recipiente de 2,0 litros a una temperatura de 15 °c, ejercen una presion de 770 mm

Solucién:
3,8 90,082 ELuPd 288 K
pv-2RrT; mM=2RT_ K.mol _aa3. 9
Mo PV 1,013 atm 2,0 ¥ " mol

La determinacion de la masa molecular por este procedimiento (aunque no sea exacta, ya que es-
tamos considerando un gas ideal) puede servirnos para la determinacién de la formula molecular de
sustancias gaseosas por el método de Canninzzaro (ver tema Conceptos basicos de Quimica).

Ejemplo 4
Determinar la densidad del metano (CH,4) medida a 1,5 atm de presién y 80 °Cde temperatura.
Solucion:
oy L5 atm 16’0mgoT .
PM=dRT; dzRTz ;;mﬁL =0,83=
0,082 % moT 353 K
Ejemplo 5

En una reaccién quimica se ha obtenido CO, que, una vez seco, se almacena en un matraz de 1,5 L
a una temperatura de 18 °c, siendo su presién 800 mm. ¢Qué cantidad de gas (g) se ha obtenido

en la reacciéon? g
44,0 —~_1,052atm 15
a MP V mo/ll 154
PV:MRT; a= = =2,91g

RT atm ¥
O’OSZK.mﬁl 291 K
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Partiendo de la ecuacion de los gases ideales podemos deducir una serie de leyes (conocidas con anteriori-
dad a la ecuacion):

Procesos isotermos (T = cte). Ley de Boyle- Mariotte.

Si consideramos una cantidad dada de gas y aumentamos la presién (manteniendo constante la tempera-
tura) su volumen disminuye.

Si por el contrario disminuimos la presién, su volumen aumenta. La relacién entre P y V se puede obtener
a partir de la ecuacion de los gases ideales:

P,V,=nRT PV,
P,V,=nRT P, V,

=1; P,V,=P,V,; PV=Cte

T =cte

o e W R

S|

Robert Boyle Edme Mariotte
s e Inglaterra Francia
P Vi P, Vs, (1627 — 1691) (1620 — 1684)

Ley de Boyle — Mariotte (1662)

En un proceso isotermo, el producto de la presién
ejercida por un gas por el volumen ocupado es
constante. Py V son inversamente proporcionales.

Valorde T
(invariable)

e 20,00 La representacion grafica de P frente a V da una hipérbola
TH 293,00
P {mm) WLy
o 00 FoRE | T-canstantn
0,002 &0, 065
Q.03 A0 143 0,06l
Valores de .00 0007
P (atm)y 0,005 74,026 i i i i
_ 0,006 20022 10 1 - SO Or HO R SR
valor co T T : :
rrespon- N 1L QR
diente de oL R . 0,041 -
0010 12,013
V(L). ] IR .
Q012 10,011 E H H H i
0017 5241 E (1 1 e - PSPt PSSV SVUp I SO A
0,014 & 601 B . ' H
0.5 5,000 : : : i
Q.14 7 s0B TR 1 S U AU S OE EO N SRR
007 76 : :
0,018 6,672
0,010 5,323 |
0020 &.007 0070
Q.0 5 420
R T 400 : i ; :
T e poog oo T B | [
002 5 005 DOO0 EEODD ADN00 BDODE HOG0D WO000  1Z0000 44,000
012, A.Bls WLy
BN ENE
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Procesos isobaros (P = cte). Ley de Charles

Si consideramos una cantidad dada de gas y aumentamos su temperatura (manteniendo constante la
presion), su volumen aumenta.

Si por el contrario disminuimos la temperatura, su volumen disminuye. La relacién entre T y V se puede
obtener a partir de la ecuacion de los gases ideales:

A%
PV,

PRT, |
PRT,’

Francia

Jacques Charles

(1746 — 1823)

Ley de Charles (1787)

En un proceso isobaro (P=cte), volumen y
temperatura son directamente proporcionales.

La representacion grafica de V frente a T es una recta
que pasa por el origen.

P =ronstanie

0,140
0470 Jeee i (. E— (S S SR
a100 ..........;..........;.....................i;........ :..........E...........
0,081 1 T .. .................. ...... .......... bemrnaeans

= ] i i i i i

= i
0,080 |
0,00 §--------- A S S— A S—
0,000 4 ; ; ; ; ;

oug s0,00 1a0.0e 150,00 200,00 250,00 200,00 Ss0,U0
TiK)

PV,=nRT,
PV,=nRT,
P =cte
- L —
[ =]
]
T e
Tl , Vl T2 s V2
Valor de P
(invariable)
P {atm) | 1,000 |
T (K WiL)
0,00 0 ang
.00 0,210
KOO0 nam
15,00 0o
Valores de 100,00 0o
TKY
valor co- 125,00 0,351
rr_espon- |: 160,00 0062
diente de
Vv (L) 175,00 0.a72
200,00 0,082
23% 00 0,082
250,00 0,103
27600 0113
300,ca 0,123
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Gases

Procesos isocoros (V = cte). Ley de Gay-Lussac

Si consideramos una cantidad dada de gas y aumentamos su temperatura (manteniendo constante el vo-
lumen), su presion aumenta.

Si por el contrario disminuimos la temperatura, su presion disminuye. La relacion entre T y P se puede
obtener a partir de la ecuacion de los gases ideales:

PV=nRT
P,V=nRT,
V = cte

3
-

. P T,=P,T,

Ley de Gay-Lussac (1805)

En un proceso isocoro (V=cte), presion y tem-
peratura son directamente proporcionales.

La representacion grafica de P frente a T es una recta

que pasa por el origen.

T1 Ps T, Py
Valor de V
(invariable)
| WL | 1,000 |
T K} = [mim)
J.00 0,
ALY 2.0
50,00 0,02
75101 .01
100,00 0,041
Valores de T .
T(K)y - -
valor co- |: 120,00 QUEE
rrespon- 175,00 0,073
diente de
P (atm). #00.100 .08
225101 0,098
250 101 9,103
27501 0,713
300 010 0,123

W =cnnstanta

ﬁ
.
=
=
L e o B I B |

n
=
=
=

i

'

'

H

'

'

'

'
e

H

'
-

"

'

'

'

H

T (K}

a2 s 10000 TR0 20000 ZHDU0 S00G0 38000

Louis J. Gay-Lussac
Francia
(1778 — 1850)
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Procesos en los que varian de forma simultanea P, Vy T

Si, por ejemplo, modificamos de forma simultanea la presién y la temperatura de un gas contenido en un
recipiente, su volumen se vera afectado. Para realizar lo célculos en este caso procedemos de manera ana-
loga a los casos anteriores aplicando la ecuacion de los gases ideales al estado inicial y al final:

P,V,=nRT, PV, DOoRT RV, _ T
P,V,=nRT, P, V, D/R/ P P, V, LB

Hipotesis de Avogadro.

La ecuacion de los gases ideales sirve también para confirmar una hipétesis, emitida por Avogadro, que

jug6 un decisivo papel en el desenvolvimiento de la quimica. Concretamente, en el calculo correcto de los
pesos atémicos de los elementos.

Si consideramos volumenes iguales de dos gases diferentes, medidos a igual presion y temperatura, lle-
gamos a la conclusién que deben contener igual nimero de moles (o moléculas)

PV=nRT PV _nRT,
PV=n,RT PV n,RT

Amedeo Avogadro
Italia
(1776 — 1856)

Hipotesis de Avogadro (1811)

Voliumenes iguales de gases diferentes, medidos
en las mismas condiciones de presidon y tempera-
tura, contienen el mismo nimero de moléculas.

De ello se deduce que 1 mol de cualquier sustancia gaseosa, auna Py T dadas, debe ocupar idénti-

co volumen. Si fijamos P=1atmy T = 273 K (condiciones normales), tendremos que 1 mol de cual-
guier sustancia gaseosa ocupara:

1ol 0,082 5~ AL 273 K

Ppv=nrT v="RT_ K ol _224L

_ Ty

Un mol de cualquier sustancia en estado gaseoso ocupa 22,4 L (volumen molar), siempre
gue el volumen se mida en c. n. (condiciones normales: 1 atmy 273 K))

12
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Ejemplo 6

De la descomposicion térmica del clorato de potasio se obtienen 0,130 moles de oxigeno que se re-
cogen en un recipiente de 2 litros a 20 C°

a) ¢Cual sera la presién en el recipiente?
b) ¢Cudl sera la presion ejercida si la temperatura se eleva hasta 50 °C?

Solucién:

a) 0130 mol 0,082 f(tm'z 293 K
PV=nRT: P:”V - ejiel ~156atm

2y

b) Proceso a V =cte.
P_T. s _Tp. p _323K

- 1> 2

P, T, * T, 293 K

1,56 atm =172 atm

Ejemplo 7

Cierta cantidad de gas se recoge en un matraz de 1,5 L a una temperatura de 20 °c y se determina
su presidn encontrdndose que es 850 mm. Si se trasvasa el gas a un matraz de 1,0 L

a) ¢A qué temperatura se debera mantener el recipiente para que su presidon sea como maximo
del,60 atm?

b) Determinar la cantidad de gas (moles)

c) ¢Cudl sera la presion si por descuido la temperatura se eleva hasta 15 °C?

Solucién:
En este ejemplo se produce una variacion simultanea de P, V y T, manteniéndose invariable la can-
tidad de gas.
a)
P,V,=nRT, Plvl_p’R/Tl. Plvl_L. T =T P, V,
- ' - ’ 2~
P,V,=nRT, P, V, D/R/ T, PRV, T, PV
P, V
T,=T, -2 2:293K160M10Z:279K:60C
P, V, 112 afi 15 )
b) Usamos las condiciones iniciales para calcular la cantidad de gas
P V,=nRT; nobVa 112 15/ =0,07 moles

RT, 0,082 ""K““'ZI 293 K
.mo

¢) Aunque podemos resolver la cuestion usando los moles calculados en el apartado anterior, va-
mos a resolverlo usando datos del enunciado:

AV _ T P, P, T Vi 112 am 288 K15 ¥

————"—=165atm=1254 mm
PRV, T, TV, 293 K 1,0/

Si usaramos el resultado del apartado b), obtendriamos:

007 moles 0,082 2 K““'JZI 288 K
PV=nRT: P:”V - MO —165 atm =1254 mm

10¥
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Mezclas de gases. Presién parcial. Ley de Dalton

En una mezcla de gases podemos calcular la presién total de la
mezcla si conocemos el niumero total de moles gaseosos (Nqoy)
aplicando la ecuacién general de los gases ideales:

PV=n._,RT

Tot

p=lRT_cRT
v

Mezcla de gases (vapor de H,O y O,). € = concentracién en moles/L
La presion total de la mezcla se puede

calcular conociendo el numero total de

moles gaseosos.

Para cada componente (p.e. el A) podemos definir lo que llamare-
mos presién parcial (pa) como la presién que ejerceria si él
solo ocupara el volumen total de la mezcla a la temperatura
dada.

Podemos calcular la presion parcial del componente A aplicando la
ecuacion de los gases ideales en las condiciones descritas:

p,V=n,RT
“ARToc,RT
Pa V2 =Ca Presién parcial del componente A
. (0O,) es la presién que ejerceria si él
Ca = concentracion en moles/L del componente A solo ocupara el volumen total de la

mezcla a la temperatura dada.

La ley de Dalton o ley de las presiones parciales (John Dalton, 1801) establece que la presién de una
mezcla de gases, que no reaccionen quimicamente, es igual a la suma de las presiones parciales que
ejerceria cada uno de ellos a latemperatura de la mezcla.

Esto es, si consideramos una mezcla de tres gases: A, B y C y calculamos sus presiones parciales, se cum-
plira que:

P:pA+pB+pc

Se puede relacionar la presién parcial de un componente con la presion total de la mezcla.

Dividiendo las expresiones que nos dan la presién parcial de un componente y la total de la mezcla gaseo-
sa, tenemos:
V. n,RT n n
PaV DR Pa _Da g _Ta poyp:
PV n,RT P ng N,

tot

» n
X, = fraccién molar del componente A = —-

tot
Para una mezcla de (por ejemplo) tres componentes tendremos:

n
X, =—2
ntOt
n n n,+Ng+Nn. n
Xg=—2— Xp+Xg+Xe=—P2—+—L-4-—C =—A B €07 x +xX,+X;.=1
ntOt tot ntOt ntOt ntOt ntOt
n
Xe = ——
ntot
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Ejemplo 8

En un matraz de 1,0 L se mtroducen 0,02 moles de oxigeno gas (O,) y 0,03 moles de nitrégeno gas
(N,). Si la temperatura es de 20 °C. Calcular:

a) La presion total de la mezcla gaseosa.
b) La presion parcial de cada uno de los gases.
c) Comprobar que se cumple la ley de Dalton.

Solucion:
a) Calculamos el numero total de moles de gas contenidos en el matraz:
n = 0,02 moles + 0,03 moles= 0,05 moles

Aplicando a la totalidad de la mezcla de gases la ecuacion de los gases ideales podemos

calcular la presion total de la mezcla: atm. )Z
n RT oospur60082K =203 K
P. V= RT, P, =-—Tot" - =120 atm
Tot Tot Tot V l,Z

b) La presion parcial de cada gas podemos calcularla de dos formas distintas:

e Considerando que, por definicién, la presion parcial es la que ejerceria el gas considera-
do si él solo ocupara el volumen total de la mezcla a la temperatura dada:

atm.
o RT 002m0/0082K 293 K
I”CI =0,48 atm

v 1Y/

e Calculando la fraccion molar del componente considerado:

No, 0,02 metes

X
% n,, 0,05 metes

¢ Repitiendo el calculo para el nitrégeno: Py, =0, 72 atm

Po, V=No, RT, po, =

Segun la ley de las presiones parciales: |P = Po, + Py,
P =py, +p,, =0,48atm+0, 72atm =1,20atm

Observamos que sumando las presiones parciales de ambos gases obtenemos la presion total
de la mezcla, calculada por otro procedimiento en el apartado a), con lo que se demuestra que
se cumple la ley de Dalton de las presiones parciales.

Masa molecular aparente de una mezcla de gases

Cuando varios gases (A, B,...) forman una mezcla gaseosa homogénea (por ejemplo el aire) podemos con-
siderar el gas como un todo a efectos de calculo y asignarle una masa molecular (aparente, ya que no es un
compuesto) que podemos calcular de la forma siguiente:

gramos gas = gramos gas A + gramos gas B +...
NgasMgas=Na M, +Ng Mg + ...

n,M,+n, M, +... n
M= 22— = A =X, My X M+
ngas ngas ngas
El dato que normalmente conocemos de una mezcla gaseosa es su composicién o tanto por ciento en vo-
lumen: vV
% —£-.100

(volumen) —
Tot

Podemos obtener la relacion existente entre el tanto por ciento en volumen y la fraccion molar de la siguien-
te manera:

¢ Aplicando la ecuacién de los gases, el volumen (total) de la mezcla vendria dado por:

RT
PV, =Ny RT; Vy, =ma "

Tot Tot —
P

15
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¢ El volumen ocupado por el gas A a la temperatura y presion de la mezcla, seria:

n,RT
PV,=n,RT; V,=-%4
P
¢ Dividiendo ambas expresiones, obtenemos:
n,RT
VA= F|)Q _n, —x, VAznA X,
VTot nTOt r]Tot VTot nTot
P
e Por tanto
VA — nA — XA — %volumen
VTot Tot 100

Ejemplo 9

Una mezcla de gases tiene una composicion volumétrica de 20% de H,, 50 % de CO, y un 30% de

N, . Calcular:

a) La masa molecular aparente de la mezcla.
b) La densidad de la mezcla, si se mide en c.n.

c) La presion parcial de cada uno de los gases y la presion total cuando se introducen 3,50 g

de la mezcla en un recipiente de 2,00 L a 20 °c.
Solucién:
a) La masa molecular aparente de la mezcla la calculamos a partir de (ver mas arriba):

% gas A % gasB %gasC
M_. =xM, +mM, = M, + M, + M
gas A"TA B'''B 100 A 100 B 100 C
M, =0,20.2,0 -1 +0,50.44,0 -2 +0,30.28,0 - =30,8
mol mol mol mol

b) La densidad de la mezcla si se mide en c.n. (1 atm y 273 K), sera:

_ P Mgas
PM, = dgaS RT; dgas = T
gas

g
P 19@?(.30,8ﬁ

d_ = _
gas
RT o,oszL”i'L. 273 K

c) Calculamos el numero de moles de gas (mezcla) introducidos en el recipiente:

14

la

Ny = 3,50 )ggagm =0,114 moles gas

30,8 ggas

La presién ejercida; considerado como gas ideal, seré:

atm.
0,114 5 0,082 293
nRT moles” / K.prol X
- =137 atm
2,00 ¥

PV=nRT; P-=

La presién parcial del H,, sera:
Py, =X, P=0,20.137 atm=0,274 atm

Procediendo de manera analoga:
Pco, =Xco, P =0,50.137 atm =0,685 atm
Py, =Xy, P=0,30.137atm=0,411atm
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DISOLUCIONES

Una disolucion es una mezcla homogénea (los componentes no se pueden distinguir a simple vista)
de dos a més sustancias.

En las disoluciones hay que distinguir el soluto, el disolvente y la propia disolucién
Soluto, es la sustancia que se disuelve.

Disolvente, es la sustancia en la que se disuelve el soluto.

Disolucion, es el conjunto formado por el soluto y el disolvente

En aquellos casos en los que pueda existir duda sobre quién es el soluto y quién el disolvente se con-
sidera disolvente al componente que esta en mayor proporcion y soluto al que se encuentra en menor
proporcion.

Hay muchos tipos de disoluciones. Se mencionan a continuacion las mas importantes:
Disoluciones solido - liquido. Ejemplo: azlcar y agua. El soluto es el sélido y el disolvente el liquido.

Disoluciones liquido — liquido. Ejemplo: alcohol y agua. Si preparamos una disolucién mezclando
250 cm® de alcohol y 500 cm®de agua, el soluto seré el alcohol y el disolvente el agua.

Disoluciones liquido- gas. Ejemplo: oxigeno y agua. El soluto es el gas, el disolvente el liquido.

Disoluciones gas — gas. Ejemplo: el aire. Se considera soluto el oxigeno (21%) y disolvente el nitr6-
geno (79%) (se considera que el aire esta formado solo por oxigeno y nitrégeno).

La disolucién de un sélido
es un proceso bastante
complejo que implica la
rotura de los enlaces exis-
tentes entre los iones del
sélido que abandonan el

Molécula de agua
(disolvente)

cristal y se rodean de molé- iones solvatados

culas del disolvente (solva-

tacion).

La solvatacion de los iones
€S un proceso exotérmico,
gracias al cual la disolucion
del sélido es un proceso
espontaneo.

¢ Cuéanto soluto se puede disolver en una cantidad dada de disolvente?

Podemos contestar que una cantidad maxima. Si vamos afadiendo soluto (p.e. azlicar) poco a poco,
observamos que al principio se disuelve sin dificultad, pero si seguimos afiadiendo llega un momento
en que el disolvente no es capaz de disolver mas soluto y éste permanece en estado sélido, “posan-
do” en el fondo del recipiente.

La cantidad maxima de soluto que se puede disolver recibe el nombre de solubilidad y depende de
varios factores:

* De quién sea el soluto y el disolvente. Hay sustancia que se disuelven mejor en unos disolven-
tes que en otros.

* De la temperatura. Normalmente la solubilidad de una sustancia aumenta con la temperatura.
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Como las disoluciones se pueden preparar mezclando cantidades variables de soluto y disolvente, se
hace necesario establecer una forma para poder indicar estas cantidades, lo que se conoce con el
nombre de concentracién de la disolucidn.

Una manera (muy poco precisa) de indicar la concentracion de una disolucién es con las palabras:
diluida, concentrada y saturada.

Disoluciodn diluida: aquella que contiene una cantidad pequefia de soluto disuelto.
Disolucion concentrada: si tiene una cantidad considerable de soluto disuelto.
Disolucion saturada: la que no admite mas soluto (ver mas arriba)

Es facil de entender que expresar la concentracién de una disolucién usando los términos diluida, con-
centrada o saturada es muy impreciso, por eso se hace necesario dar un valor numérico, Ique se cono-
ce con el nombre de concentracion de la disolucion.

Una forma muy usada para expresar la concentracion de una disoluciones son los g/L :
gramos de soluto
litro de disolucidn

Concentracioneng/L =

Observar que en la definicidn se dice litro de disolucién (conjunto de disolvente y soluto) no de disol-
vente.

Ejemplo 1.
Indica los pasos a seguir para preparar 150 cm? de disolucién de sal comuin de concentracién 15 g/l
Solucién:

Segun la definicion de concentracion en gramos litro dada mas arriba, la disolucion a preparar con-
tendrd 15 g de sal coman en 1 litro de disolucién.

Calculo la cantidad de sal que contendran los 150 cm?® de disolucion:

15 g sal — = 2,25 gde sal
1000 cm? di cion

150 cm® di cion

Para preparar la disolucion sigo los siguientes pasos:
1. Se pean en la balanza 2,25 g de sal.

2. Enun vaso se echa una cantidad de agua inferior a 150 cm?®. Por ejemplo, 125 cm?®. Se di-
suelve la sal en el agua. Al final del proceso se puede observar que el volumen ya no es
125 cm® sino algo mas, debido a la presencia del soluto disuelto.

3. Se completa con agua hasta los 150 cm?.

- 150cm? disolucién

2,25 g sal 25 cm
\‘*---m » 3. Completar con
T mas disolvente has-
ta el volumen de
1. Pesar el soluto 2. Disolver en un volumen disolucion pedido.
de disolvente menor que

el de la disolucién que hay
que preparar.
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Ejemplo 2.

Disponemos de 500 cm?® de una disolucién de aztcar en agua cuya concentracion es de 20 g/l. Si queremos
tener 7 g de azlcar ¢,qué volumen de disolucién deberemos tomar?

Solucion:
Aprovechamos el dato de concentracién para calcular la cantidad de soluto solicitada:

, 1 litro dislocion

ar 20 g azécar

7 = 0,35 | disolucidén = 350 cm? disolucion

Ejemplo 3

Pre;oaramos una disolucion de bicarbonato en agua, tal que su concentracion sea de 25 g/l. Si tomamos 125
cm® de esta disolucion ¢,qué cantidad de bicarbonato estaremos tomando?

125 cm’ disotucion 25 g bicarbonato 3,13 g bicarbonato

1000 cm® di cion

Otra forma de expresar la concentracién, quizas la mas caracteristica, es la molaridad.

Se define molaridad (M) como moles de soluto por litro de disolucion.
moles de soluto

Molaridad (M) =
r| M litro de disolucion

Ejemplo 4

Se desean preparar 250 cm?®de una disolucion de cloruro potasico en agua, cuya concentracion sea
0,30 M. Realizar los célculos necesarios e indicar cémo se procederia.

Solucioén:

Una disolucién 0,30 M es la que contiene 0,30 moles de soluto por litro de disolucién. Calculamos
por tanto la cantidad de soluto necesario:

. 0,30 molesKCl 74,6 gKCl
ZSOW =5,6 gKCl
1000 cmi-disol. 1 moHKCI

Factor que convierte cm® de —/ \_ Factor que convierte
disolucion en moles de soluto moles en gramos.

Disolveriamos 5,6 g de KCl en 200 cm®de agua. Una vez disuelto lo transvasamos a un matraz afo-
rado de 250 cm?® y completamos, enrasando con cuidado, hasta 250 cm?.

Ejemplo 5

Para cierta reaccién quimica necesitamos tomar 5,4 g de sulfato de cobre (Il) y se dispone de una
disolucién de dicha sal de concentracion 1,50 M. Calcular el volumen de disolucion que seria nece-

sario tomar.
Solucién: Factor que convierte
gramos en moles.
1 mol 1000 cm® disol. : :
5,4 gCuS80, 2 = 22,6 cm® disolucion

* 159,6 gCuSO, 1,50 molCuS0,

*~— | Factor que convierte moles de
soluto en cm® de disolucion.

19



F y Q 1° Bachillerato. Disoluciones

Aungue la molaridad sea la forma mas comun de expresar la concentracion de una disolucion en quimi-
ca, también se usa bastante el tanto por ciento en peso.

Se define el tanto por ciento en peso como los gramos de soluto que hay por 100 g de disolucién.
g soluto

Tanto por ciento en peso (%) = : —
100 g disolucién

Normalmente esta forma de expresar la concentracion viene complementaada por el dato de la densi-
dad de la disolucidn que permite transformar gramos de disolucidon en cm”,

Ejemplo 6.
Se dispone de una disolucién de acido clorhidrico de concentracién 35 % (d= 1,18 g/cm®).

a) Determinar el volumen de la misma que se debe tomar si se desea que contenga 10,5 g de HCI
b) Calcular su concentracion en moles/L.

Solucién: El dato de densidad permite transfor—
a) mar gramos de disolucién en cm®.

100 iSol. 3 di
10,5 gHCT 94isOl. 1cm® disol = 25,4 cm?® disolucion

35,0 gHCl 118 gdisol

Factor que convierte gramos de
soluto en gramos de disolucion.

mar gramos de disolucién en cm®.

35,0 gHCT 118 gdis6l  1mol HCI 1000 cmi-disol moles HCI
- - =1132 ——=1132M
100 gdisol 1 cmidisol 36,5 gHCT 1L disol L

Factor que convierte gramos de
soluto en moles.

b) / El dato de densidad permite transfor—

Ejemplo 7

Se dispone de acido nitrico del 70% (d = 1,41 g/cms) y se desea preparar 250 cm?® de una disolucion
2,5 M. Indicar cémo se procederia.

Solucioén:

Primero calculamos la cantidad de soluto (HNO3) necesario para preparar 250 cm? de disolucion de
concentracién 2,5 M:

250 cmeisol. 22 M HNOs _ 6 555 moles HNO,

1ooow.
0,625 molesHNT, ~> 091N _ 39 4 gHNo,
1 molHNO,

Calculamos ahora el volumen de &cido del 70% que contenga esa cantidad de HNO3;

100 g4eido 1cm® Acido. ..
39, 4gﬁNO/70 — 141 g eido =39,9 cm® acido
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Para preparar la disolucién deberemos medir 39,9 cm?® de 4cido del 70 %, echar agua (unos 150
Cm3) en un matraz aforado de 250 cm® y verter el acido sobre el agua. A continuacion afiadir mas
agua con cuidado hasta completar los 250 cm® .

A la hora de resolver problemas de disoluciones conviene tener en cuenta algunas cosas:

La mayor parte de los problemas se reducen a transformar soluto en disolucién o a la inversa. La clave
para hacerlo esta en el dato de concentracién que es el factor de conversion que permite realizar la
transformacién buscada:

Soluto <4——p | Disolucion

Concentracioén

La dificultad estriba, normalmente, en que las unidades del soluto o de la disolucion no coinciden con las
del dato de concentracién y es necesario realizar una transformacion previa para poder introducir el fac-
tor de conversion facilitado por el dato de concentracion.

Siendo un dato fundamental en la resolucion del problema planteado es imprescindible explicitar con cla-
ridad cudl es el significado del dato de concentracion.

El dato de densidad de la disoluciéon permite pasar de masa (g) de disolucién a volumen (ml) de disolu-
cion.

Masa <+—> Volumen

Densidad

Es conveniente tener claro la diferencia entre el dato de densidad (expresado normalmente en g/ml) y la
concentracion si esta expresada en g/L o en g/ml

El dato de densidad se refiere siempre a la disolucion y nos informa de cual es la masa de la unidad
de volumen. Si tenemos, por ejemplo, una disolucion de acido sulfarico cuya densidad sea 1,80 g/ml, po-
demos asegurar que si medimos 1 ml de la misma su masa sera 1,80 g. O bien, que 250 ml (por ejem-
plo) tendrdn una masa de 450 g.

Ejemplo. 8

Se necesitan 1,30 moles de &cido nitrico (HNOs). ¢ Qué volumen de acido del 36% y d = 1,22 g/ml
deberemos tomar?

Solucién:
El problema radica en pasar de soluto (HNO3) a disolucion (del 36%).
Analicemos el dato de concentracion:
Acido del 36% significa que de 100 g de disolucion (que llamaremos "acido") 36 g son de &cido nitri-
co puro (HNO3) y el resto (64 g) de agua. Es decir:
36 gHNO,
100 g acido

Partamos del dato (1,30 moles de HNO3). Si tratamos de convertirlo en disolucion (acido) usando el
dato de concentracidn (ver arriba), vemos que no es posible, ya que en éste el soluto no esta expre-
sado en moles sino en gramos. En consecuencia hemos de introducir un factor de conversion previo
gue transforme moles en gramos:

63 100 g 4cido .
1,30 mo : =227,5 g &cido
moles HNO, 1m . 36 gHNO,

\_ Dato de concentracion

Dato de partida

Factor intermedio para transformar 21

moles en gramos
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Para llegar a la solucién buscada sélo nos resta transformar gramos de acido en ml de acido, para
lo cual usamos el dato de densidad:

227,5 gaeido A0 _ 186 5 m)

122 géeido
¥ Dato de densidad.

El problema puede resolverse en un sdlo paso enlazando todos los factores segin se muestra a
continuacion:

GBQ,HNO/ 100)(]}81(1/ 1ml &cido
1,30 molesHNO, =186,5 ml acido
1 molHNO, 36 gHNO, 122 gaeido

¢ Alahora de preparar una disolucion el primer dato que deberemos de tener es la cantidad de soluto
necesario. Si no nos lo dan, ese serd el primer calculo. Una vez obtenido estamos en el caso tipico de
pasar de soluto a disolucién.

Ejemplo. 9
Se desea preparar 250 ml de una disolucién 0,5 M a partir de otra 6,5 M. Indicar el procedimiento
Solucién:
El primer paso sera saber la cantidad de soluto necesario partiendo del dato dado en el enunciado,
250 ml de disolucion (paso de disolucién a soluto):

250 ml di idn 0.5 moles soluto =0,125 moles soluto

1000 mlefisol

Ahora transformamos moles de soluto en volumen de la segunda disolucion (paso de soluto a diso-
lucion):

0,125 mo uto 1000 mi disol =19, 2 ml disolucién

6,5 mo uto

Como en el ejemplo anterior el problema se puede resolver en un solo paso (dis1= disolucién 0,5 M
y dis2 = disolucion 6,5 M)

0,5 mo uto i
250 midisi 1000mIdiSZ__ 19 5 m dis2

1000 mieisT 6,5 mo Gto

Procedimiento:
1. Medimos 19,2 ml de la disolucién 6,5 M. Esos 19,2 ml contienen 0,125 moles de soluto.

2. Afadimos agua hasta completar 250 ml de disolucién. La disolucién obtenida contendra, por
tanto, 0,125 moles de soluto en 250 ml de disolucion (sera 0,5 M)
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El tanto por ciento en volumen es otra forma de expresar la concentracion usada, fundamental-
mente en mezclas de gases y, también, para expresar la graduaciéon alcohélica de las bebidas

Se define el tanto por ciento en volumen como el volumen de soluto que hay en 100 volimenes

de disolucion: . volumen soluto
Tanto por ciento en volumen (%) = - : —
100 volumenes disolucion

Un ejemplo tipico de esta forma de dar la concentraciéon es la composiciéon volumétrica del aire:

Composicion
volumétrica :
En 100 L de aire hay: En 100 mL de aire hay:
0,:21%
21 L de O, 21 mL de O,
No: 78 %
78 L de N, 78 mL de N,
Otros: 1 %
1 L de otros gases 1 mL de otros gases

Un dato importante es que existe una relacion entre el tanto por ciento en volumen, el nimero de moles de
cada componente y el numero de moles totales de gas (mezcla):

e Aplicando la ecuacién de los gases, el volumen (total) de la mezcla vendria dado por:
n.RT

_ . _ " Tot
P VTot - nTot RT ’ VTot - 2
e El volumen ocupado por el gas A a la temperatura y presion de la mezcla, seria:
n,RT
PV,=n,RT; V, = AP
n,RT
¢ Dividiendo ambas expresiones, obtenemos: V, P n, V, N,
= = = XA ; = = XA
VTot nTOt RT nTot VTot nTot
P
V n % ., n
Portants: —— =—t-=X, =—=2umen .y =fraccion molar del componente A = —A-
. VTot nTot_ 100 , ) ntot
Asi, considerando el ejemplo del aire, podemos decir que:
Composicion
volumétrica

En 1 mol de aire hay:
05:21 % Xo2- 0,21

0,21 moles de O,
.70 Xnz= 0,78
No: 78 % |::> 0,78 moles de N, |::> N2
Otros: 1 % Xotros= 0,01

0,01 moles de otros gases

En el caso de las bebidas alcohdlicas los grados son, ni mas ni menos, el tanto por ciento en volumen de
alcohol. Asi, un vino cuya graduacion alcohdlica sea de un 12,5° es de un 12,5 % en volumen en alcohol.
Es decir, en 100 mL de vino hay 12,5 mL de alcohol (puro). Si consideramos que la densidad del alcohol es
de 0,8 g/mL se puede calcular facilmente la masa de alcohol ingerida:

0,80 g alcohol
12’5W1gfalemﬂ =10 g alcohol

La OMS recomienda no sobrepasar los 30 g de alcohol/dia para los hombres y los 20 g de alcohol/dia para
las mujeres.

El nivel de alcohol en sangre (méximo permitido en la conduccién de vehiculos: 0,5) se puede calcular a
partir de las expresiones siguientes:

Hombres Mujeres
g alcoholingerido g alcoholingerido
Masa corporal (kg).0,70 Masa corporal (kg).0,60
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Propiedades coligativas

Se denominan propiedades coligativas a aquellas que dependen solo de la cantidad de particulas
(atomos, iones o0 moléculas) de soluto presentes en la disolucion y no de la naturaleza de las mismas.

Estudiaremos aqui tres propiedades coligativas de las disoluciones:
o Latemperatura de ebullicion.
o Latemperatura de solidificacion (o fusion).

o Lapresién osmética
Temperaturas de ebullicion y fusién de una disolucién

Cuando se disuelve un soluto (no volatil) en un liquido se puede comprobar experimentalmente que:

e Se produce un aumento de la temperatura de ebullicién (la disolucion hierve a temperatura mas
alta que el liquido puro), fenémeno conocido con el nombre de aumento ebulloscépico.

e Se produce un descenso del punto de solidificacion (la disolucién pasa a sélido a una temperatu-
ra inferior a la del liquido puro), lo que se conoce con el nombre de descenso crioscopico.

La variacion en los puntos de ebullicién o de solidificacion se puede calcular a partir de las siguientes expre-
siones:

Constante ebulloscépica.
Para disoluciones acuosas
Ke = 0,52 °C kg mol *

m
Aumento del pun- j \
to de ebulliciéon Molalidad de la disolucion
moles soluto

- Kg disolvente

Constante crioscépica.
Para disoluciones acuosas
Kc = 1,86 °C kg mol *

Descenso del punto j \

de solidificacion
(congelacion para m = moles soluto
disoluciones acuosas) Kg disolvente

>
—]
I

N
3

Molalidad de la disolucién

El esparcir sal (cloruro de sodio) en las carreteras en invierno para impedir la formacién de hielo, tiene su
fundamento, precisamente, en el descenso de la temperatura de congelacién de las disoluciones acuosas
respecto a la temperatura de congelacién del agua pura.

Si llueve, o la calzada se humedece por cualquier causa, la sal, al disolverse en el agua, forma una disolu-
cién que congela a una temperatura mas baja de 0 °C, lo que impide que se forme hielo en la calzada.

Los anticongelantes usados en los automdviles son disoluciones acuosas de etilenglicol (1,2-etanodiol :
C,HgO,) o de propilenglicol (1,2-propoanodiol: C3HgO;) en agua. La disolucion resultante tiene un punto de
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congelacion por debajo de 0°C, evitando que el liquido del sistema de refrigeracion del automovil se congele
si la temperatura desciende mucho en invierno (también sube la temperatura de ebullicion).

Ejemplo. 10

Un anticongelante indica que es una mezcla de etilenglicol (C,HgO,) en agua al 25%, calcular a qué
temperatura congelara la mezcla si la constante crioscépica es 1,86 °C kg mol ™

Solucion:
Recordando que el descenso crioscépico se puede calcular a partir de la expresion:
AT, =K. m

y que la molalidad se define como los moles de soluto /Kg de disolvente, calculemos la molalidad de
la disolucion:

A partir del dato del % en masa: en 100 g de disolucién hay 25 g de etilenglicol y 75 g de agua:

25 getiteN 1mol etilen 1000 g0 _c gg Mol etilen

75gH0 624 1kgH,0 ' kgH,0

Por tanto:

=10,0°C

0
C ol
AT, =K, m=186 5 5,38 210

ol %y

Como se produce un descenso de 10°C en el punto de congelacion, la mezcla congelara a -10 °c.

Osmosis y presién osmotica

Si tenemos agua y una disolucién acuosa separadas por una barrera semipermeable (celofan, pergamino,
vejigas animales, algunas porcelanas... etc.) a través de cuyos poros puedan pasar solo las moléculas del
disolvente, pero no las del soluto, se observa un flujo de disolvente hacia la disolucion™. Este fenome-

no recibe el nombre de 6smosis (ver figura 1.a).

La 6smosis se produce, igualmente, si se separan por una membrana semipermeable dos disoluciones de
distinta concentracién. El flujo de disolvente se produce, entonces, de la disolucion mas diluida a la mas
concentrada.

P=dgh
A n
| a o
— h s
| ) "n" B a .\ " l\\ l “ L
S e e ,. TR
Disolvente " ““_ i S s A\ X < Ly, & o
puro - =T* Disolucion = £
Membrana
semipermeable
Figura 1.a Figura 1.b

@ En realidad el flujo de disolvente se realiza en ambas direcciones, pero como es mas intenso en el senti-
do disolvente puro-disolucién, el resultado neto es un trasvase de disolvente hacia la disolucion.
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Como consecuencia de la 6smosis aparece una diferencia de presion entre el disolvente puro y la diso-
lucidn (ver figura 1.b) denominada presién osmatica. Llega un momento que el flujo de disolvente en
ambos sentidos se iguala, alcanzandose el equilibrio.

La presion osmética no depende del tipo de soluto disuelto, sino de la cantidad de particulas disueltas (mo-
les) vy, en el caso de disoluciones diluidas, se puede calcular a partir de una ecuacion similar a la de los
gases ideales:

d | Temperatura en K
n:CBT
_/ p— Constante de los gases: 0,082 atm,L /K.mol

Presion osmotica (atm)

Concentracién en moles/L

La 6smosis se puede detener si sobre la disolucidn se ejerce una presién que sea justamente la pre-
sion osmotica (ver figura 2.a). Se puede definir la presion osmética como la presién que ha de ejer-
cerse sobre la disolucidn para evitar el paso de disolvente.

P

| P=x P>
|
A o
1 \
\ [, l‘ ’1
| -1 { | \ 0.8 |
\ o P { ‘1‘ n P /
\ ™ ~a o / \ A s o ,
: » 87 P~ o’ / A e o ° 0 a 05
- : o % e ’ e Q—:ﬂw— e 7
Figura 2.a Figura 2.b

La presidon osmética, por tanto, nos da una medida de la tendencia del disolvente para fluir hacia la
disolucién, ya que cuanto mayor sea la presion osmoética de una disoluciéon, mayor sera esa tendencia.

Si ahora aplicamos sobre la disolucién una presién superior a la osma@tica se producira la salida del
disolvente en sentido contrario (ver figura 2.b). Esto es, desde la disolucion hacia el disolvente puro, lo
cual constituye una buena forma de recupe-

rar el disolvente de una disolucion. Este Célula en un medip """

proceso §e_denom|na 6smosis inversay es hipoténico N )
el procedimiento usado en las plantas desali- .
nizadoras en las que se obtiene agua dulce a * ’ = .
partir del agua de mar. .

La 6smosis juega un papel importante a nivel

biologico, ya que una célula colocada en un

medio cuya concentracién sea idéntica a la -
del liquido intracelular (disolucién isoténica)
no intercambia disolvente con el medio, pero
si la concentracién del medio es inferior (diso-
lucién hipoténica) se produce una entrada de

T
RS

disolvente hacia la célula, que aumenta su - . . 1£\

tamafo. Célula en un -

Si la concentracion del medio es superior medio isoténico "

(disolucion hipertonica) se produce una salida . .
del disolvente hacia el exterior y la célula se Célulaenunmedio ~—, . .
arruga y disminuye de tamario. hiperténico . '
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Dele Fiuca

) \.‘Um):ll'czl _ DISOLUCIONES
o e ~—
- PROBLEMAS

1. Calcular la molaridad de una disolucién de HCI que contiene 125,0 g de soluto en 800 ml de disolucién.
Sol: 4,28 M

2. Indicar el procedimiento para preparar 500 ml de disolucion 0,5 M de NaCl
Sol: Pesar 14,6 g de NacCl, disolver en menos de 500 ml y completar después hasta 500 ml

3. Tenemos una disolucién 6 M de Na,SO,. ¢ Qué volumen de la misma deberemos tomar si queremos que
contenga 125,5 g de soluto?

Sol: 147,3 ml
4. Calcular la cantidad de NaOH necesaria para preparar 250 ml de disolucién 4,5 M
Sol: 45,09
5. Calcular el volumen de acido clorhidrico 0,40 M que hemos de tomar para que contenga 0,32 moles.
Sol: 800 ml
6. Calcular la molaridad de un disolucion de acido sulfurico al 98%, cuya densidad es 1,80 g/ml.
Sol: 18,00 M

7. Para cierta reaccion quimica se necesitan 0,25 moles de HCI. ¢ Qué volumen se ha de tomar de un &cido
clorhidrico del 35 % y densidad 1,18 g/ml?

Sol: 22,1 ml
8. Calcular la molaridad de un disolucién de acido clorhidrico al 37,23%, cuya densidad es 1,19 g/ml.
Sol: 12,14 M

9. Se necesitan 1,30 moles de acido nitrico (HNO3) ¢ Qué volumen de acido del 36 % y densidad 1,22 g/ml
deberemos tomar?

Sol: 186,5 ml

10.Se quiere preparar 500 ml de una disolucion 0,30 M de &cido sulfurico a partir de &cido de 98 % (d= 1,80
g/ml). Indicar el procedimiento a seguir.

Sol: medir 8,3 ml de acido concentrado, disolver en agua lentamente y agitando (echar el 4cido so-
bre el agua) y completar, una vez disuelto, hasta los 500 ml

11.Se quiere preparar 2,0 litros de una disolucion 0,5 M de 4cido clorhidrico y para ello se dispone de acido
del 37 % (d = 1,19 g/ml). Indicar el procedimiento a seguir.

Sol: medir 82,9 ml de acido concentrado, disolver en agua lentamente y agitando y completar, una
vez disuelto, hasta los 2,0 litros.

12.Se toman 72,0 g de acido acético (C,H40,) y se disuelve en un poco de agua, completando posterior-
mente con agua hasta los 600 ml. Posteriormente se toman 100 ml a los que se afiaden 200 ml de una
disolucion 4,0 M de &cido acético y después se completa con agua hasta el medio litro. ¢ Cual sera la
molaridad de la disolucion final?

Sol: 2,0 M

13.Calcular los puntos de ebullicion y congelacion de una disolucién 0,2 molal (Ke = 0,52 °C kg mol ™; Kc =
1,86 °C kg mol ™)

Sol: Teb= 100,104 °C; Tc=-0,372°C

14.Calcular, a 18°C, Iayresién osmética de una disolucién de glucosa (C¢H1,06), que contiene 1,0 g de
sustancia en 20 cm

Sol: 6,63 atm.
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Dole Tivca

V Quimica
s Problemas Mol y gases.
A

Calcular el niumero de 4&tomos y moléculas presentes en:

a) En 0,5 moles de SO,.
b) En 14,0 g de nitrégeno (gas)
C) En 4,0 g de hidrégeno (gas)

Sol: a) 9,03.10°° atomos; 3,01.10%° moléculas de SO,
b) 6,02.10?% atomos de N; 3,01.10* moléculas de N,
c) 2.41. 10** atomos de H; 1,20. 10 moléculas de H,

Se tienen 8,5 g de amoniaco y eliminamos 1,5 10°° moléculas.

a) ¢Cuantos moles de amoniaco quedan?
b) ¢Cuantas moléculas de amoniaco quedan?
c) ¢Cuantos gramos de amoniaco quedan?
Sol: @) 0,25 moles de NHs ; b) 1.5 10® moléculas ; c) 4,3 g de NH5

En estado gaseoso las moléculas de azufre estan formadas por formadas por agrupamientos de ocho
atomos (Sg). Si consideramos una muestra de 5 g de azufre gaseoso, calcular:

a) Elnumero de moles de moléculas (Sg)
b) El nimero de moléculas de azufre contenidas en la muestra.
c) Elnumero de atomos de azufre.

Sol: a) 0,02 moles de Sg; b) 1,20. 10°2 moléculas Sg ; ¢) 9,62. 10% atomos de S;
Para realizar cierta reaccién se necesitan 0,25 moles de zinc y el doble de acido clorhidrico.

a) ¢Qué masa deberiamos pesar de cada sustancia?
b) Sien vez de &cido clorhidrico puro disponemos de acido del 36 % de pureza (36 g de HCI /100 g
acido), cuanto deberiamos tomar?

Sol: a) 16,34 g de Zn y 18,25 g de HCI ; b) 50,69 g de acido del 36%
Determinar el nimero de moles presentes en cada caso:

a) 80 g de hierro
b) 50 litros de CO, medido en c.n.
c) 10 litros de NH; medidos a 800 mm y 20 °C

Sol a) 1,43 moles de Fe ; b) 2,23 moles de CO ; c¢) 0,47 moles de NH3

Calcular el nimero de moléculas presentes en 1 cm® de gas en c.n. (Numero de Loschmidt) ¢Importa la
naturaleza del gas para el célculo?

Sol: 2,7 10* moléculas

Calcular el nimero de moléculas de agua presentes en 1 cm® de agua liquida (d = 1 g/cm®). Compara el
resultado con el del ejercicio anterior ¢,qué conclusién extraes de la comparacion?

Sol: 3,3 10** moléculas de H,O

Una botella de acero de 5 litros contiene oxigeno en c.n. ¢ Qué cantidad de oxigeno debera introducirse
para que, manteniendo constante la temperatura, la presién se eleve a 4 atm?

Sol: 21,45 g de O,
Una muestra de hidrogeno ocupa un volumen de 4,5 litros a 770 mm y 50 °C. Calcular:

a) Elvolumen que ocuparia en c.n.

b) Manteniendo el mismo recipiente ¢qué habria que hacer para que la presién fuera como maximo de
700 mm?

C) La presion que ejerceria si se trasvasa a un recipiente de 1,25 L manteniendo T=cte
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Sol: a) 3,855 litros; b) Bajar la temperatura hasta 293, 7 K (20,4°C); €) 2772 mm (3,65 atm)
10. Un reci%iente rigido de 28 L contiene He. Si la presion ejercida por el gas es de 1780 mm y su tempera-
tura 30 "C:

a) ¢Qué masa de He hay en el recipiente?
b) Sila presion maxima que pueden soportar las paredes del recipiente es de 3 atm ¢ Cual seria el limi-
te de temperatura al que se podria trabajar sin que se rompa el recipiente?

Sol: a) 10, 56 g He ; b) 388 K (115 °C)

11. 2, 49 g de un compuesto gaseoso se recogen en un recipiente de 2,18 litros a 27 °c y 949 hPa de pre-
sion. (1 atm = 1013 hPa)

a) Calcular el nimero de moles de gas presentes en el recipiente.
b) La masa molecular del gas

Sol : a) 0,083 moles ; b) 30 g/mol
12. En un recipiente de 5 L en el que se ha hecho previamente el vacio se inyectan 5,32 g de aire. Si la
presion ejercida es de 894 hPa (1 atm = 1013 hPa) y la temperatura 20 °c

a) ¢Cual es la densidad del aire en c.n?
b) ¢Cual sera su densidad a 760 mmy 70 ° C?

Sol: a) 28,96 g/mol; b) 1,29 g/L; c) 1,03 g/L
13. ¢Cual es la masa molecular de un gas cuya densidad en c.n. es 3,17 g/L?
Sol: 71 g/mol

14. A presion normal, ¢ cual es la temperatura a la que se deben calentar 1,29 g de aire para que ocupen un
volumen de 1,29 litros?

DATO: M,ie= 28,96 g/mol
Sol: 353 K (80° C)

15. El aire, aunque es una mezcla de gases, se puede considerar como “un gas”. Calcula la “masa molecu-
lar” del aire sabiendo que su densidad es 1,29 g/L en c.n.

Sol: 28,87 g/mol

16. Se dispone de una muestra de un gas, cuya composicion centesimal es: 82,76 % de C y 17,24% de H.
3,0 g de este mismo gas recogidos en un matraz de 2,0 litros y a 20 °c ejercen una presion de 608 hPa.
Determinar la férmula empirica y la formula molecular para dicho gas.

DATO: 1 atm = 1.013 hPa
Sol: F. empirica: (C,Hs),, . F. molecular; C4Hy,

17. En un matraz de 1,0 L se recogen 1,6 g de gas. Se mide su temperatura y presién obteniéndose 18 °c y
1.273 hPa, respectivamente. Si el andlisis del gas arroja una composicién centesimal de 80 % de carbo-
no y 20% de hidrégeno. Determinar su formula empirica y su férmula molecular.

Sol: F. empirica: (CHs), . F. molecular: C,Hg

18. Determinar la férmula empirica y molecular de un compuesto gaseoso sabiendo que su composicion
centesimal es 85,7 % de C y 14,3 % de H y que su densidad en condiciones normales es de 1,26 g/l.

Sol: F. empirica: (CH,), . F. molecular: C,H,4

19. Tenemos 100 L de aire a 20 °C y 780 mm de presion, saturado de humedad. Calcular los moles de aire
y de agua presentes en el recipiente.

DATO: Presién parcial del agua a 20 °C es de 17,5 mm.
Sol: 4,191 moles de aire y 0,096 moles de agua
20. Una mezcla de gases esta formada por un 25% de O, , 10% de CO y 65 % de N,.

a) Determinar la masa molecular aparente de la mezcla.
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b) Calcular la presion total y las presiones parciales de cada gas cuando se introducen 5,7 g de la mez-
cla en un recipiente de 2,00 L a 17 °C.

Sol: 23,00 g/mol. P= 2,95 atm. po, = 0,738 atm; pco = 0,295 atm; py, = 1,917 atm

Procedencia: FisQuiWeb.es
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