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I N T R O D U C C I O N 

La materia de Química III, tiene como antecedente los temas tratados en 
Química I y II, en cuyos contenidos se apoya, además, sirve de sustento -
teonco al curso de Química IV. 

, congruentes con nuestro propósito de apoyo a los estudiantes proporcio-
nándoles materiales didácticos apropiados al nivel de preparatoria, hemos 
elaborado este nuevo texto de Química III cómo secuencia de los Textos de 
Química I y II. 

En el material que contiene este libro se desarrollan los contenidos del 
total de los ob3etiyos del Programa aprobado por el H. Consejo Universita-
rio, para el Bachillerato de la Universidad Autónoma de Nuevo León. 

Los contenidos Temáticos han sido dosificáis y circunscritos a los oble 
Ía O n í ^ P U T S t ° S ' C° n 6 1 f ± n d G l 0 g r a r U n a b u e n a ^troducción al estudio di 
t L n kÍ I n o r g a n i c a : P a r a comprensión de los ramas deberán resolverse 
i T J S * l C ^ e s t l o n a r i o s (laboratorios) propuestos que se refieren a -
la aplicación de las Leyes de los gases, aquellos que involucran las dife-
rentes formas de expresar la Concentración de una Disolución, y calcula la 
concentración de iones Hidrógeno e iones Hidróxido; las diferentes Teorías 
Acido-Base serán utilizadas para interpretar los propios conceptos. Todo - -
tales de íí ^ n * l l d a d ^ l o gí a r l a comprensión de los principios fundamen-tales de la ciencia de la Química. 

* l „ r e S t r L P r ° P Ó S Í t ° C° n s i s t e' fundamentalmente, en proporcionar que los -
lo V e r d f e r O S e f e c t o s d e conocimiento y reconocimiento sobre 
curso e n t r e ^ r ' f ^ ^ r e l a c Í o n e s tienen los temas del 
curso entre si; los temas de este curso con los anteriores para que se lo-
gre una visión de conjunto, que les permita continuar el estudio de esta -
ciencia en el curso de Química Orgánica del 4* semestre. 

nr^l ± n al m e nT' a l 0 S a l u m n o s l e s recomendamos apoyar sus estudios en los -
— T í T ' f a c t i c a s y e n e l apoyo de los maestros. 
a manera I t * ** vencen los obstáculos que a manera de reto encuentran los estudiantes diariamente en su camino, de -
esta manera se hace más corto el camino hacia la Investigación Científica 

L.Q.I. Sylvia Magda Sánchez Martínez 
L.Q.I. Ma. Amparo Soria Rodríguez 



GASES 

UNIDAD I 

PROGRAMA: 

OBJETIVO PARTICULAR: 

Al término de la unidad, el alumno: 
Aplicará las leyes de los gases en la resolución 
de problemas. 

OBJETIVOS ESPECIFICOS: 

1*1 Diferenciará entre gas ideal y real. 
1*2 Enunciará los postulados de la Teoría Cinética Molecular. 
1.3 Interpretará el comportamiento de un gas ideal. 
1.4 Explicará las propiedades de los gases. 
1.5 Definirá las variables que afectan el comportamiento de 

un gas (presión, volumen, temperatura y número de moles). 
1.6 Citará los instrumentos que sirven para medir la tempera 

tura y la presión de los gases. 
1.7 Mencionará las diferentes unidades de medición, volumen 

y temperatura. 
1.8 Efectuará conversiones con las diferentes unidades de -

medición (volumen, presión y temperatura). 
1.9 Utilizará las leyes de Boyle, Charles y Gay-Lussac,para el 

comportamiento de los gases, mediante la resolución de -
problemas. 

1.10 Obtendrá de las leyes de Boyle, Charles- Gay Lussac,la 
ley combinada del estado gaseoso. 

1.10 a) Aplicará la ley combinada del estado gaseoso en la re 
solución de problemas. 

1.11 Expresará la ecuación que representa la ley de los gases 
ideales o ecuación de estado de un gas perfecto. 

1.11 a) Aplicará la ley de los gases ideales en la resolución 
de problemas. 

1.12 Enunciará la Ley de Dalton sobre las presiones parciales. 
1.13 Utilizará la ley de las presiones parciales de Dalton pa-

ra describir el comportamiento de los gases en la resolu-



ción de problemas. 
1.14 Definirá y utilizará el concepto de volumen molar en 

la resolución de problemas. 
1.15 Usará las leyes del estado gaseoso en la resolución 

de cálculos estequiométricos del tipo peso-volumen. 

UNIDAD I GASES 

GAS IDEAL Y GAS REAL 

Conocemos que la materia se presenta en tres estados: sólido, líquido y 
gaseoso. Este ultimo es el que nos interesa en esta unidad. El ¡stado gaseo-
so, sabemos de su existencia y experimentamos con él, sin verlo^ al estudiar 
lo ampliaremos su conocimiento y las leyes que se le aplicln ' " " 
tiene si lo ̂ T * ^ P r° P Í a : a d° P t 3 e l V O l u m e n d e l recipiente que lo con tiene, si lo encerramos, se conserva, indefinidamente. " 

I Presión 
( 
Gas Ideal 
constituido 
por masas 
puntuales 
No-Volumen \ 
No-Diámetro) 

Al 
aplicar 
presión 
se llega 
V = o Presión 

Pr< sión 

° O o ó o 
O ° O O 

O O a * 

Gas Real 
constituido 
por moléculas 
con volumen 

Al 
aplicar 
presión se 
limitado pe 
el volumen 
de las misr 

ve 
r 

as 
Pr 

j & g j S H j 

;sion 

s i g u i = = d Í f e r e n O Í a S q U e e x i s t e n e n t " l D S a - ^ l ^ X ^ i S i son las 

1 - a ^ g . , ideal no existen fuerzas intermoleculares de atracción o re-

En los gases reales existen fuerzas intermoleculares de atraerán 
to mas juntas estén entre si las moléculas, mas tala es a " " * C U -
tica y la temperatura del gas disminuye 3 C l n e" 



2.- En los gases ideales no existen ningún tipo de interacción en cambio to-
dos los gases reales pueden licuarse o condensarse, 

3.- El volumen ocupado por las moléculas de un gas ideal se considera despre 
ciable comparado con el volumen real que ocupa todo el gas. 

4.- El volumen calculado para 1 mol de un gas ideal a condiciones normales -
( T= 0°C, P= 1 atm) es de 22.41 lts. 
Volúmenes iguales de gases reales no contienen exactamente el mismo núrae 
ro de moléculas hay desviaciones en el valor y estos son más pronunciados 
para los gases con los puntos de ebullición mas altos. 

5.- En los gases ideales si a una muestra de gas se le duplica la presión el 
volumen disminuirá a la mitad. 
E n los gases reales como las moléculas se juntan más debido al alimento de 
presión la atracción que ejercen entre si, aumenta; por lo tanto, el volu 
men real es de 1 mi inferior al que cabía esperar de acuerdo a la teoría 
cinética. 

La respiración, el volar y 
muchos otros procesos depen 
den de las. propiedades de -
los gases. De especial inte 
res para los químicos fue el 
descubrimiento de que todos 
los gases se comportan de -
manera muy similar. Esto — 
proporciona más indicios 
acerca de la composición de 
la materia. 

Las moléculas de los elementos pueden contener uno, dos,tres 
o más átomos por moléculas. 

POSTULADOS DE LA TEORIA CINETICO-MOLECULAR 

f á c i l L n t r \ r a p l L : r l l f r n lo., contiene, se comprimen 
servaciones L ™ ' T P r 6 S 1° n Y S U temP^*tura es medible. Estas ob-
teoría general para e x o L ^ ' i d Í V 6 r S a S l G y e S< P — i t i « o n establecer una 
"Teoría Cinético-Molecular" e n t o d i n á ^ de los gases llamado 
mados por p a r t í c u l ^ ^ ^ £ c o n t i n ^ ^ ^ 

La teoría cinético-molecular se basa en los siguientes postulados: 

r ^ : : . g a s e s e s t á n f o r m a d o s ^ d i " * s partieras u « ^ á t o m o s 6 

Ejemplos: 
gases átomo; gases nobles (He, Ne, Ar, etc.) 
gases molécula; H2, o 2 , CH4, C02, n o 2 etc.) 

2 " ^ i r ^ x X s ^ c ^ " a m P U * ~ ™ a s — - — y ex es-

3 - No existen fuerzas de atracción o repulsión entre las partículas de angas. 
4 - £ r ^ ^ - s ^ c s r r s r r r - s u v e i o c i d a d - — -
5.- Debido al movimiento de las partículas poseen energía cinética<E C - 1 m »2» 

" 133 m°léCUlaS ^ ^ ~ t l"sl 'a' 
6 - - i S ^ i ^ s r ^ ^ ^ - ^ T pa-edes dei 

energía cinética). cnoque es elástico (no nay pérdida de 

PROPIEDADES DE LOS GASES 

^ ^ a teoría cinético-molecular explica algunas de las propiedades de los ga-

1) Compresión. Todos los gases pueden suípí-sk^ „ „v ^ 
ciendo su volumen a una fracción S U 3 6 t a r S e a * r a n d e s Pasiones, y redu-

Ejemplo: 

» o o 

0 Si 0 o 

/ recipiente^ 
Pr<sión \ c e r rado J 

O 
O 

o 
9 

Aire se comprime 
al aplicarse una 
presión 

ŝe redu-
ce el vo-
lumen 

— 3 
P 

i 

_ o • O 0°o 0 o 

esion 

9 W 



COMPORTAMIENTO DE UN GAS IDEAL 

fusión de Graham laLrSí l a s Presiones parciales y la Ley de Di 
más adelante! P^ncipio de Avogadro, las cuales estudiaremos" 

oc ínf?^ Í d 6 a l S G d Í C? q U S e S a q u e l c u*° volumen ocupado por sus moléculas 

ToZTo SI ZJ&Z^ i L ^ í s T ' ^ ^ 
además ocupan un volumen definido. 3 6 e 3 6 r C e n " « - i — e n t " 

VARIABLES QUE AFECTAN EL COMPORTAMI^ pF ^ Q A S 

Un gas tiende a ocupar el volumen del recipiente que lo • • 
su comportamiento, con la presión, temperatura T J contiene variando 
entender mejor cada una d e ^ S t S ^ H s S n ^ u r e l ^ T ^ ^ ' **** " 
definición, medición, unidades y conversiones ^ d e b e B° 8 C O n O C e r S U 

lidoVuguÍdo? 6 d e f Í n e C O m ° f U G r Z a P° r U n M a d d e ejerce un gas, só-
Un gas ejerce una presión sobre los objetos debidn * i = c ^ , 

objetos?1 9 3 3 ~ — ^ chocan c^n S . ^ ' t i ^ , ^ 

atmósfera están presentes átomos y Z é c u S s Z ' * 1 3 " 
sobre los objetos expuesto, » « n , - ! . a l r e q u e ejercen, presiones -
ferica, v a r i a n d o c ^ altitud ' " P r S S 1° n 3 6 l e Presión atmo,-



La presión atmosférica disminuye en partes altas porque el aire es menos 
denso encontrándose menor cantidad de moléculas de aire. 

Generalmente la presión atmosférica se mide con un instrumento llamado -
barómetro, fue inventado por Torrecelli en el siglo XVII. 

El barómetro consiste en un tubo de vidrio, de un metro de altura, cerra 
do por uno de sus extremos, contiene en su interior mercurio. " 

P. atmosférica 

Es invertido sobre un -
recipiente que contiene 
mercurio. La columna de 
mercurio en el tubo des 
ciendé hasta que ejerce 
la misma presión que la 
atmósfera que esta alre-
dedor de él. Al colocar-
se una escala la lectura 
es de 76 era.al nivel del 
mar. Esta se conoce como 
presión estandar ó una 
atmósfera. 

P atm~- p Hg 
Al cambiar la presión del aire, el nivel del mercurio asciende o desciende, 

mostrando los cambios en la presión atmosférica. 
El instrumento que sirve para medir la presión de los gases en el laborato-

rio es un manometro. 

P. gas 

Consiste en una varilla de vidrio en forma de "U" que en su interior con-
tiene mercurio El gas cuya presión se ha de medir actúa en el extremo del -
H o i ! 3 ^ 1 ^ presión contraria a la presión atmosférica y del mercu-
ca ía pr2siónSd^a ^ ^ * ^ ^ Y d e S f > U é s d e l a S * l i d a * * "di-ca ia presión del mismo. 

fe#J__yniäad©fljäe Jtassión 

Atmósfera ©g igual a 1« ««.«.¿x» 
mercurio de 7 6'= m 6 % ¿ S Ä S t ™ * 
Equivalencia f i a t m . 7 6 e m d e f,g 
Ecuaciones L 1 a t m " 7 6 0 m d® Hg 

n e c e M r i a
 u n a c o l J m n a d 9 m e r o u r i o d a 

Equivalencia 
Ecuaciones 

Problemas 

Convertir i „ 8 i g u i e n t e 8 u n i d a d e s d e ^ ^ 

•) 3.2 . f ^ om, factor de conversión, 1 atm. 
3-2 a t t f / ^ c m j „ ¡243'2 B m , 

11 at|t) 

» 800 torr ^ factor de conversan. 1 torr . 
• O O t q r f / l ^ j J ) . ^00 " „ d { 1 — 

O 2.75 atm ^ torr, factor d e conversión, 1 atm 
2.75 atpí f760_torr \ = [loso ta 

3 S U - - « — d e energía La 
aumentand13' "" « - ^ - s ^ í . ^ « Enética. E 1 Z l n t o £ 
aumentando su energía cinética, cuando " 3 6 m U e T a n m a s rápidamente, 
tra gaseosa las partículas intercambian enerva "" tf r m ó" l e t r° « una mues-
tra una temperatura específica. C O n e l termómetro y se regis 

Se construye un termómetro con material 
temperatura. »atermales, q u e se observen los cambios de 



Fórmula para converitr de °K — ^ °C 
°C = °K - 273 

Ejemplo: 
a) Convertir 290 °C — > °K 

fórmula: ®K • °C + 273 
sustituir: °K « 290.4- 273 

frK = 563[ 

b) Convertir 350 °K — * °c 
formula: •cT-» = 273 
sustituir: ?C.== 350 = 273 

77j 
Volumen. 

El volumen es todo lo que ocupa un cuerpo on un lugar en el espacio. 
Los átomos,y moléculas de un gas tienden a ocupar el volumen del recipiente 
que lo contiene. El volumen varía con la presión y temperatura. 

Las unidades de volumen que se utilizan más frecuentemente,son* 

Equivalencia l 1 litro (1 lt). = 1000 (mililitros (mi) 
0 ] 1 mi = 1 cm3 

Ecuaciones i 1 lt = 1000 cm3 

Ejemplo: 
a) Convertir 500 mi lt 

500 nj¿j ^ \ íli^y 
liooo 1 

. 51t 

b) Convertir 8.7 lt a cm 

8.7 y¿ fXOOOcmf J = £ ,700 cm I 

Moles 

c a r £ ^ , e V a T m e d Í d a e n g r a m° S q u e e s t a n contenidos en 12 átomos de -
A y S o . n ° 1 2 C° n t Í e n e 6'°2 X 1 0 2 3 á t° m o s q u e e s número de -

muestra? *** m° l e S C O r r e s*° n d e n a l ^ e r o de partículas que hay en Una -

La Fórmula 
•»oles (n> - jasa (m) se utiliza para calcular los moles de una 

peso molecular (P.M) e s p e c i e e n un¡> ^ ^ 
minada. 

La Fórmula: 

masa= moles x P.M. para encontrar la masa de un número 
específico de moles. 

Ejemplo; 

a) Calcula el número de moles que están contenidos 75 gr de bióxido carbono. 
Datos 
n= ? 

m= 75 gr CO, 

Fórmula 
n= m 

P.M 

Sustitución 
n = 7 5 |n= 1.6 mol¡ 44 g-f/mol ~ ' 

P.M.= 44 gr/mol 

b) Cuál es la masa en gramos de 0.95 moles de metano? 
D a t o s Fórmula Sustitución 

m ..t= (0.95 metí) (16 gr/mj/f) 
12.20 g7"[ -

m _ ? m= nxP.M 
n= 0.95 mol CH4 

P.M= 16 gr/mol 

Condiciones Estandar 

en t L ™ Í T n C O m° l a- d e n s i d a d d e cual<3uier gas son afectados por los cambios 
Són p a ' estLLcir 1 0"' ^ ^ ° 8 a l 9 Ó n ^estandariza! 
nes Nodales te « r - r P a r a C r n e S - ^ , c o n d i c i ° ^ llamadas Condicion son* (C-N-> o Temperatura y Presión Estandar (r.P.E) cuyos valores „ 

p 760 torr 1 atm 76 cm 760 mm 
T 0°C 273°K 

LEYES DE LOS GASES 

A presiones lo suficientemente bajas y temperaturas lo suficientemente 
altas se ha encontrado que todos los gases obedecen tres reglas "encinas 
Estas leyes relacionan el volumen de un gas con la presión y la tem^raíur¡ 
Cuando un gas obedece estas leyes.se dice que se comporta c L o u n g ^ M e a l " 
o como un gas perfecto. Estas leyes, que se describan * "".f33 x a e a l 



LEY DE BOYLE 

Robert Boyle fue uno de los primeros científicos que estudió la relación 
que existía entre el volumen y la presión de un gas. 

Si una masa conocida de un gas, se coloca en un recipiente cerrado y con 
un Pistón movible en la parte superior, si se desciende el Pistón sin cambio 
en el número de moléculas y se mantiene a una temperatura constante, se alte 
ra el volumen del gas. 

Presión 

fe. 
o 
o O 

t? 
o -o 

S & O o o o o 

P̂  inicial 

V̂  inicial 

Presión 
P2 final 

V2 final 

fioL-

Si la presión de un gas se 
duplica, su volumen descien 
de a la mitad, triplicando-
el volumen se reduce la pre 
sión a V3 y así sucegivamen 
te. 

La Ley de Boyle establece que la masa y la temperatura permanecen constan 
tes, el volumen es inversamente proporcional a la presión que se somete un -
gas. Si la presión es mayor el volumen disminuye, y si la presión disminuye 
el volumen aumentará. 
Matemáticamente la Ley de Boyle se expresa así: 

Vi = K! 
Pl 

V2 = K2 
P2 

Despeja K^ — K r VjPi 

Despeja ^ — V 2 P 2 

K]=K2 
las K son iguales 
por lo tantoj VlPl = V2P2 

Ejemplol:Una muestra de gas de peso 0.216gr se encuentra encerrada dentro 
de un cilindro mediante un pistón, según se muestra en la figura. El volumen 
del gas es 275 mi, siendo la presión que ejerce el pistón de 920 mm. Si se -
disminuye la presión a 780 mm, ¿Cuál será el volumen? 

Fórmula: 
Px V P2 
V2= !> Vx 

Datos : 
peso = 0.216 gr 

^ = 920 mm 

^ = 780 mm 

\ - 275 mi 

Y, = ? 

Análisis: 

Al resolver problemas aceroa de la, leyes de los gases nos interesará co-
nocer cuatro cantidades.variables: la cantidad (expresada en peso o en el mi 
mero de moléculas), la presión, el volumen y la temperatura Resulta útií aT 

los mismos. Dispondremos nuestros datos de la siguiente manera! 

Datos : 
Inicial 
Final 

Peso 
K 
K 

Presión 
920 mm 
780 mm 

Volumen 
275 mi 
v 2 = ? 

Temperatura 
K 
K 

les V O l U m e " B 1 — - - - f m a y ^ r i o s l ™ : ^ 
Solución del problema: 

Fórmula : 
Despejando la incognita: 

P1V1 = P2V2 
V2 = PlZi 

Sustituyendo: 
los datos de la 
Tabla 

V2= (920 jartf ) ( 275 mi) 
( 7 8 a figa) 

V2 = 324 mi 

Ejemplo 2: Un gas ocupa un volumen de 900 mi cuando i* 
ejerce sobre él es de 70 cm de Hg. ¿ Q ué presión se tendrá a f " W 5 6 " 
dicho gas para que ocupe un volumen de 720 m ^ s! la t e m L r ^ ^ ^ constante? ' S 1 l a temperatura permanece 



P1=70]cm Hg 

V„= 720 ml 

El enunciado del problema implica que el objeto donde se encuentra el gas 
no posee ningún escape por lo que suponemos que la masa o peso del gas perma 
nece constante al igual que la temperatura del gas. 

D a t o s : P e s o Volumen Presión Temperatura 

Aquí el volumen decrece,ppr lo que la piresiái aurentará, ya que al disminuir el 
volumen de 900 mi a 720 mi, las moléculas tendrán menos espacio para moverse 
y esto provocará que entre ellas exista mayor número de choques, al igual que 
las paredes del recipiente, por lo que aumentará la presión. La presión final 
sera mayor que 70 cm de Hg iniciales. 

Solución del Problema: 
Fórmula: P1y1 = P2V2 

Despejando Po = p1v1 

Jacques Charles, describió la relación entre el volumen de un gas y la 
temperatura, al conservarse la presión constante el volumen se ve afectado 
por el cambio de temperatura. 

Al enfriarse una 
muestra de gas -
el volumen es me 
ñor (inicial). 

al calentarse un 
gas el volumen -
aumenta(final)-

La Ley de Charles establece que al manl-Pnpr« ia 

yor sera la temperatura, y al disminuir la temperatura, el volumen es m¡nor. 

K e l v i n ^ v f o u H J 6 " " i 1 2 3 P a " m e d Í r 1 3 « ^ u r a en los gases es la de 
s r : s r a t l v a s ' ~ — 

°K = °C + 273 
La ley de Charles matemáticamente se expresa así. 
(Inicial) 
despeja 

vi= K i ! 
K, 

V, 
= Kn 

(Final) 
despeja 

v 2 = K 2 t , 

v „ 
= K. 

T 2 

K1 ~ K2 s e igualan arabas ecuaciones quedando. 

V, ó se çiespeja V1 T2 - V2 T1 

Ejemplol:E1 volumen de un qlobo es d? l ftn n-e „ 
¿Cuál será el volumen del globo si se le Ltrodu^' t»P«atura de 35 = C. 

xzsvxrtx» is.: 
Fórmulas: 

1 = 35°C = 5°C 

= 

1 

U k 
1 

Datos: 

V1 = 3.80 Lts. 
35°C 

v 2 = ? 

T2 = 5°C 

P = cte 

Análisis: 

temperaturas absolutas . K , ^ los « a J ^ T S 



gases, deberán convertirse las demás escalas de temperatura a la escala ab-
soluta: °K = °C + 273. 

Datos : 
Inicial 
Final 

Peso 
K 
K 

Volumen 
3.80 Its 
V2 = ? 

Temperatura 
35°C=308 °K 
5°C=278 °K 

Presión 
K 
K 

mpnír^n 3 t e m ? e r a t u r a disminuye por lo que el volumen disminuye proporcional 
mente, que es lo que vamos a comprobar en la resolución del problema; ¿ 

'1 = V2 

Solución: 

Fórmula: v. 
T 1 2 

Despejando: V_ _ V..T 2 — 1 2 

a) Convertir las T^ y T^ a °K 

Sustituyendo: V _( 3.80 Its) (278°lQ 
los datos 308 o^ 

V2 = 3.43 Its 

T1 = ° c + 2 7 3 

T1 = 3 5 + 2 7 3 

T1 = 308 °K 

T 2 = 5°C 273 

T 2 _ 278°K 

£ " t £ c 2 L U Z m u r t r a df 9 a S O C U p a u n V O l U m e n d e 1 0 l t s a una temperatura ^¿"¿Lzïzsùr" e l v o i u m e n i n i c i a i ' ¿ c u á i i a « « 

Datos : 
Inicial 
Final 

Peso 
K 
K 

Volumen 
10 lts 
5 lts 

Temperatura 
77°C = 350°K 
T 2 = ? 

Presión 
K 
K 

Solución del Problema. 

Fórmula¡ V l = V2 
T1 2 

Despejando: T 2 _ V2 T^ 
V. 

Sustituyendo: T _ (350°K) 
los datos 10-l/s ' 

T 2 = 175°K 

a) Convertir 77°C que es la 
T1 a °K 

Tl= ° c + 2 7 3 

Tl= 7 7 + 2 7 3 

T, 350°K 

Análisis: 

Aquí la temperatura final es menor que la inicial por lo que podemos afir 
mar que al disminuir el volumen de un gas que presenta presión constante - -
también disminuye su temperatura proporcionalmente. 

LEY DE GAY-LUSSAC 

Los científicos Gay-Lussac encontraron que si el volumen permanecía cons-
tante, había una relación entre la presión y la temperatura. 

Si las moléculas de un gas al someterles un cambio en la temperatura, se 
moverán mas rápidamente y ejercerán una mayor presión sobre las paredes del 

S Í ^ ^ r a t u r a disminuye la presión ejercida por las molécu-las sobre las paredes será menor. 

c e c o n S n t 6 f y" L U S S a c est*blece "i la »asa y el volumen de un gas pernane 
ce constante la presión es directamente proporcional a la temperatura (la -
nuve'ía trlTr*' ^ l n C ™ t a r s e i a temperatura, y si la temperatura dismi nuye la presión es menor). — 

Final 
P 2 * T 2 

P1 = K1 ^ 
Despejando K^ Despejando^ 

Se igualan ambas ecuaciones 

! i = !i 
T1 T2 
Se despeja 

Inicial 

Pj T? = P9 T l 

Ejemplo 1: Un balón de acero lleno de oxígeno soporta una presión de 135 
atm auna temperatura de 20°C. Supóngase que se calienta el balón a 85°C por 
haberle colocado junto a un radiador de calefacción. ¿Calcular la presión -
en el interior del cilindro a esta temperatura más elevada? 
Análisis: 

Como el gas ha sido colocado en una bombana de acero cabe suponer que su 
riables l o n V * " " - ^ V ' V°1U,"*n t a m P° C° ™ r Í a r á C a s i -da."Tas dos va-nables son la presión y la temperatura. 

Datos: Peso Volumen Presión Temperatura 
Inicial k v -,c K 135 atm 20°C = 293°K 
F ± n a l K K P2 - 7 85°C = 358°K 



De acuerdo a los datos del problema la temperatura aumenta; las «oléculas 
del as T e mUeven, por tanto con mayor rapidez dentro delL cilindro chocan 
entre sí y contra las paredes con mayor fuerza y frecuencia. Por lo 
presión aumenta. 

.. , , u a) Convertir los°C a°K (escala absoluta) 
Solución del Problema: a) c o n v e n ^ ^ ^ ^ ^ 

Fórmula: P]_ = P 2 ^ = 20°C + 273 35°C + 273 

Ti T 2 

Despejando: P 2 = Pi T 2 
T x = 293°K V 3 5 8° K 

T1 

Sustituyendo: P 2 = ( 1 3 5 a t m ) 

los datos 293 

P 2 = 165 atm 

Ejemplo 2: On gas confinado a una temperatura de 22*C y una ™ 
mm de Hg se calienta a volumen constante hasta que su presión llega a 800 «a 

de Hg. Encontrar la temperatura final del gas. 

Análisis: 
Aquí el problema nos dice que el gas se calienta a volumen constante don-

de podemos suponer que también es constante su masa (peso). 
Datos: Peso Volumen Presión Tempera ura 

T . . , tr K 750 mm Hg 22°C = 295 °K 
r a l K K 800 mm Hg 

De acuerdo a los datos del problema la presión del gas aumenta por lo que 
la temperatura también va a aumentar. 

Solución del Problema: ^ convertir de °C a °K . 
°K = °C + 273 

Fórmula: Pi = 
T1 T2 TÍ = 22°C + 273 

Despejando: T 2 = P2T1 1 l = 295 °K 

Sustituyendo: T 2 = (800 m a ^ ) (295°K) 
los datos 7 5 0 ^ ^ 

T 2 = 315°K 

En el recipiente A se tiene un gas a una presión P1# ocupando un volumen 
Vi y a ana temperatura T-̂ , en seguida se cambian las condiciones, se compri 
me lentamente hasta alcanzar el volumen que llamaremos cua3- queda a -
una presión P2, y la temperatura T permanece constante ya que se comprimió 
lentamente, lo cual queda representado en el recipiente B. Hasta aquí el sis 
tema, estará regido por la Ley de Boyle: 

P V = P V T = cte 
1 1 2 2 

Si a continuación se aplica calor al recipiente B, se pasará el estado -
final representado en el recipiente C en el cual la presión permanece cons-
tante debido al calor suministrado, la temperatura T^pasa a T^y el volumen 
V^pasará a V̂ . En este caso al pasar el gas las condiciones de B a C estará 
regido por la Ley de Charles: 

V V _1 = 2 P = cte 
T T 1 
1 2 

Lo que se hizo fue pasar el gas de un estado inicial A con un estado semi 
final B y posteriormente al estado final C. 

Las fórmulas en el sistema total son: 

De: A a B De: B a C 
Vi = V2 p, V = P V — — ¿ 

1 1 2 2 T2 

LEY COMBINADA DEL ESTADO GASEOSO 

En los puntos anteriores se ha estudiado los gases observando la varia-
ción que experimentan cuando permanece constante la temperatura, o la pre-
sión o el volumen. 

A continuación veremos el caso en que teniendo un g.is en condiciones i-
niciales de volumen, presión y temperatura para un estada final donde varí 
an los valores iniciales o sin que permanezca constante ninguno de dichos 



En estas ecuaciones se tiene que elV. intermedio es igual, por lo tanto 
despegándola se tiene; 

P V vi= 1. 1 

Igualando los segundos miembros: 
i 1 = 

V T, V. = 2 1 i — = 

V T 2 L1 
P 
2 

T 
Arreglando los literales se tiene: 

La ecuación anterior es la expresión matemática de la Ley combinada (del 
Estado Gaseoso) de los Gases para un gas ideal, la cual podemos enunciar 
como sigue: 

"El volumen de una masa gaseosa varía directamente proporcional a la 
temperatura absoluta que soporta, e inversamente proporcional a la presión". 

Ejemplo 1: Un globo con 325 mi de gas, se mantiene a 25°C y 750 torr de 
presión. ¿Qué volumen ocupará si la temperatura se cambia a 20°C y la pre-
sión a 760 torr? 

Análisis: 
De acuerdo a los datos del problema, 

permanece constante. 

Peso Volumen 
K 325 mi 
K V 2 = ? 

Solución del Problema: 

Fórmula: P1V1 = P2V2 
—tT 

suponemos que la masa o peso del gas 

Presión Temperatura 
750 torr 25°C=298°K 
760 torr 20°C=293°K 

re 
de 

a) Convertir °C a °K 
Tx = 25°C + 273 T 2 = 20°C+273 

T = 298°K T 0 = 293°K 

Datos: 
Inicial 
Final 

Como solo podemos emplear temperaturas absolutas (°K) en los cálculos 
lacionados con las leyes de los gases, deberán pasarse las demás escalas 
temperatura a la escala absoluta mediante la fórmula: °K = °C + 273. 

Despejando: V2 = pi v
1
t
2 

TlP2 

Sustituyendo: V = (750 J^arr) (325 mi) 
los datos (760 \ptfc) 

V2 = 315 mi 

Ejemplo 2: Un gas ocupa un volumen de 38 mi a 130°C y a presión normal,¿A 
que presión el gas ocupará un volumen de 70 mi a una temperatura de 90°C? 

Análisis: 

En este problema se menciona que el gas presenta una presión normal; y -
como ya estudiamos que las condiciones normales de presión un gas presenta 
una presión de 760 mm de Hg. 

Aquí no se menciona la variable de la masa o peso del gas por lo que se 
supone que es constante. 

Datos : 
Inicial 
Final 

Peso 
K 
K 

Volumen 
38 mi 
70 mi 

Presión 
760 mm Hg 

= ? 

Temperatura 
130°C = 403°K 
90°C = 363°K 

Solución: 

Fórmula: 

Despejado: 

pivi P V 2 2 

P„ = P V T 2 1 1 2 
T V 1 2 

a) Convertir de °C a °K 
Tx = 130°C + 273 
T 2 = 403 :'K 

T 2 = 90°C+273 
T 2 = 403°K 

Sustituyendo los: P2 = (760 mm Hg) (38 js£) (363^0 
valores (403°*1 (70 rpT) 

P2 = 371.62 mm de Hg 

ECUACION QUE REPRESENTA LA LEY DE LOS GASES IDEALES 
0 ECUACION DE ESTADO DE UN GAS PERFECTO. 

Para llegar a la Ecuación que representa la ley de los gases necesitamos 
el siguiente concepto: 

Ley de Avogadro, Establece que volifinenes iguales de todos los gases bajo 
las mismas condiciones de temperatura y presión contienen el mismo número de 
moléculas. Por lo tanto 1 litro (ó cualquier otra unidad de volumen) de oxí 
geno contiene el mismo número de moléculas que 1 lt de hidrógeno o cualquier 
otro gas siempre y cuando los voliímenes se midan en las mismas condiciones. 

A partir de las leyes de Boyle, Charles y Avogadro, sabemos que el volu-
men de un gas depende de tres factores: la presión P, la temperatura absolu 
ta y el numero de moléculas o el número de moles (n). De esta forma 

Ley de Boyle V q c 1 ( T y n constantes) 
P 

Ley de Charles VoCT ( P y n constantes) 



Ley de Avogadro Vo£h ( T y P constantes) 
Vo£ iiT 

P 
V = constante x nT 

La constante en esta ecuación recibe el nombre de constante universal de 
los gases debido a que se aplica a todos los gases, y se representa como -
una R. 

Para calcular el valor de R, se sustituyen los datos de V, P, n y T con 
los siguientes valores, tomando en consideración que el volumen esta expe-
sado en litros, para la temperatura Kelvin y para la presión atmósferas. 

Datos: 
h= 1 mol Despejando R = PV 
P= 1 atm riT 
T= 273°K al sustituir 
V= 22.4 lt R= (1 atm) (22.4 lt) 

(1 mol) (273°K) 

R= .0821 lt-atm 
mol-°K 

También la R se expresa en mi quedando 
R= 82.1 mi-atm 

mol-°K 

La ley de los gases perfectos, nos es muy útil porque indica la relación 
que existe entre la presión, el volumen, la temperatura y el número de moles 
asociados a una muestra de gas. 

Ley del gas Ideal 
VP = RnT 

El número de moles se puede sustituir por medio de la ecuación.quedando: 

mol = masa 
peso-molecular n = m/p-M. 

VP =/masa\RT 
Ip.M / 

Ejemplo 1: Una masa de 64 gramos de oxígeno a una temperatura de 127°C -
ejerce una presión de 8atm. Calcular el volumen que ocupa el gas. 

Datos: M= 64 gr = moles? 
T= 127°C = °K? 
P= 8 atm 
R= 0.0821atm lt 

mol°K 

Análisis: 

- a - s s j r ^ s u s ¡ ^ s r ¿ s s r *' 
Fórmula: 

n= M 

P.M. 
P.M= P.A x #at 
P.M= (16gr) (2) 

Sustituyendo ñ= 64gr = 2 
32gr/mol 

PM = 32gr 0 2 

n= 2 mol 

ia ^ s ^ r r ^ ^ r - c e n t í 9 r a d o s * — - - -
Formula: °K= °C + 273 
Sustituyendo: °K= 127°C + 273 

°X= 400 

Para determinar el volumen que ocupa «1 aa<? , gas ideal. «^upa gas, utilizamos la ecuación de un 

Fórmula: pv= R n T 

Despejando: v= RnT 
P 

ajar lts 
Sustituyendo: V= (0.0821^ (2 peg) <400gjn 

8 
v= 8.2 lts 

Ejemplo2:^Cuántos moles de oxígeno contiene un recipiente do snn ™i se encuentra a 13°C y a 600 m de Hg? recipiente de 500 mi que 

Datos: Fórmula: 
P= 600 m de Hg = atm =? PV— n R T 
V= 500 mi = lts = ? ~ n R T 

n= ? moles d o n d e 

R= 0.0821 lts-atm 
mol °K 

T= 13°C = °K = ? 
n= PV 

RT 



Solución del Profclepa,: 
i 

a) Convertir 600 mm de Hg a atm, donde el factor de conversión es : 
1 atíft = 7j60 mm Hg 

j500 ipm Sg = 600 ram-ffg /1 atm N 
l 7 60n» -Hg i 

600 miti =0.78 atm 

b) Convertir 500ml a lts, donde el factor de conversión es-
1 lts =' 1,000 mis 

500ml = 50fort /l lts \ 
fr lOOOgjJfs J 

iOOml = 0.51ts 

c) Convertir 13°C a «K ; su fórmula es: 
°K= °C +273 
°K= 13 +273 
° K = 2 8 6 

d) Sustituyendo 
los datos 

n= PV 
RT 

n= (0.78 atm) (0.5 lts) 
(. 0 8211ts atm)í"*~(2860K) 

mol °K 

n= 0.016 mole s 

d. ° 3 1 ¿? U é P r e S Í Ó n e ^ e r c e r á n °»4 ^ hidrógeno en un recipiente de 8 lts a una temperatura de 24°C? ««expíente 

Datos: 
P= ? 
n= 0.4 moles H2 
V= 8 lts 
"T=f 24°C = °K ? 

°K= °C +273 
°K= 24°C + 273 
°K = 297 

R= í^82llts atm 
mol °K 

Fórmula: 
PV= n R T 

Despejando 
P= n R T 

V 
Sustituyendo los datos: 

P = (0-4 r ^ s ) ^,0821^48?) ( 2 9 7 
r í a 

P= 1-21 atm 

LEY DE DALTON SOBRE LAS PRESIONES PARCIALES 

En las leyes anteriores, nos describían la presencia solamente de un gas 
variando las condiciones de presión, temperatura y volumen, ¿Que pasaría si 
mezcláramos 2 o 3 gases en un recipiente? ocuparían todo el volumen y el va 
lor de la temperatura sera constante, pero cada uno de ellos ejercería una" 
presión determinada. 

La presión parcial de un componente de una mezcla - gaseosa ea la pasión 
que ejercería ese componente si ocupara todo el volumen el solo, La Lev de -
las Presiones freíales de Daiton establece, La presión total de raa aezcXk -
de gases es igual a la suma de las presiones parciales de cada uno de los - -
componentes de la mezcla. 

Fórmula 
P total= P + p9 + ¿> + mmm + P 1' "2 T n 

Ejemplo 1: En una mezcla gaseosa a 20°C, las presiones parciales de los -
componentes son: hidrogeno 200 torr; dióxido de carbono 150 torr; metano -
320 torr; etileno 105 torr. ¿Cuál es la presión total de la mezcla? 

D a t o s : Fórmula: 
P = 200 torr p = p + p + p + P 

T H2 C02 + CH4 + CH2= CH2 
PC02 = 1 5 0 t o r í 

PCH4 3 2 0 t o r r Sustituyendo los valores 
PCH2 = CH2 = 1 0 5 t o r r PT = 2 0 0 t 0 r r + 1 5 0 t o r r +320torr + 105 torr 
Pm = ? T P T = 755 torr 

Las presiones parciales de cada uno de los componentes deben de estar -
expresados en un solo sistema de unidades, para sumarse, si alguno de ellos 
tiene diferente unidad, hay que efectuar conversiones. 

Volumen Molar 

Basándose en la hipótesis de Avogadro que establece que un mol de cual-
quier gas tiene el mismo número de moléculas, que un mol de cualquier otro 
gas, tendrán volúmenes iguales bajo las mismas condiciones de temperatura 
y presión, podemos calcular el volumen ocupado por 1 mol de cualquier qas 
a temperatura y presión normal utilizando la ecuación del gas ideal. 

D a t o s : Fórmula: 
1 mol v= RríT 

P= 1 atm 
R= .0821 lt-atm Sustituyendo los valores en la ecua 

mol-°K 
V= (.0821 lt-aM) (1 nĵ T) (273°*5 

= 22.411t 1 



Entonces el Volumen Molar de un gas es el volumen de 1.00 mol de cualquier 
gas a condiciones normales, tendrá un valor de 22.4 lt. 

El volumen molar se usa como un factor de conversión para transformar el -
número de moles de un gas a volumen en C.N. o viceversa. Donde 1 mol= 22.4 lt. 

Ejemplos: 
1. Calcular los moles de hidrógeno que ocupan un volumen de 4.5 litros a -

T.P.E. 
Datos : 
V = 4.5 lt. 
n = ? moles 
T.P.E. 

n= (4.5 IV^áe H ) ( 1 mol \= |d.2 mol] 
\22.4 l€.J 

2. Encontrar la masa de 3.00 lt. de amoníaco a condiciones normales de — 
Temperatura y Presión (P.M. NH^ = 17gr/mol) 
Datos: 
V = 3.0 lt. NH3 _ _ _ _ _ _ 
n = ? moles ^ / 1 mol A - 0.13 mol J C.N. de T. v P. 7 1 . . y\ I 1 C.N. de T. y P. 
P.M = 17gr/mol 

3 

j 1 mol \ 
122.4 1¿J 

El dato calculado está expresado en moles por lo que se tiene que utilizar 
la ecuación n= M para poder encontrar la masa, se efectúa un despeje que-
dando : P.M. 

masa = n x P.M. 
Sustituyendo los valores 
masa = (0.13 m^í) x 17gr/nu0Í = 2.21 gì 

3. Calcular el volumen ocupado por 4.0 gr de oxígeno a T.P.E. El peso mo-
lecular del oxígeno es de 32gr/mol. 

Datos : Fórmula : 
M = 4gr de C>2 
P.M.Q2 = 32gr/mol 

T.P.E. 
V = ? 

n = M 
P.M. 

se sustituyejQ_l£s__datQs 
n = 4g/ = jo.125 mol 1 

32g^r/mol 

Mediante la masa del oxígeno se calcula los moles para poder aplicar el 
concepto de volumen molar. 

Dato encontrado 

n = 0.125 mol V.M. = 0.125 iQg¿f722.4 lt\=|2.8"lt| 
\ 1 moy) 

USARA LAS LEYES DEL ESTADO GASEOSO EN LA RESOLUCION 
DE CALCULOS ESTEQUIOMETRICOS DEL TIPO PESO-VOLUMEN 

En una ecuación química que representa la reacción o producción de dos ó 
mas sustancias gaseosas indica directamente los volúmenes de los gases que 
participan en la reacción. Los volúmenes están relacionados con el número de 
moléculas indicadas en una ecuación ya balanceadas y pueden calcularse sin -
hacer referencia a los pesos reaccionantes de los gases. Por ejemplo: 

4 NH^ (g) + 3 02(g) * 2N2 (g) + 6H20 vapor 

(4 moléculas \ /3 moléculas\ Í2 moléculas\ /6 moléculas 

4 moles Ul 3 moles W 2 moles iJ 6 moles 
4 volúmenes / \3 volúmenes J \2 volúmenes / ̂  volúmenes 
Debe reconocerse que los cálculos de volúmenes gaseosos requieren de más 

conocimiento y las condiciones de temperatura y presión deben indicarse con 
el fin de saber que sustancias existen como gases, y las fórmulas de estos 
gases^deben representar el número correcto de átomos en las moléculas gaseo 
sas. "En cálculos estequiométricos, siempre se aplica la ley del gas ideal-
o volumen molar". 

Los pasos a seguir para la resolución de problemas son los siguientes: 

1.- Escribir la ecuación balanceada. 
2.- Obtener el número de moles del reactante y de los productos involu-

crados. 
3.- Aplicación del Gas Ideal ó V. molar. 

Ejemplo 1: ¿Que volumen de oxígeno a 18°C y 750 torr se pueden obtener a -
partir de lOOgr de KC103? 

2KC103 * 2KC1 + 302(g) 

a) La ecuación ya está balanceada, se tiene que convertir la masa de -
KCIO3 e n m°les-

Fórmula: 
n KCIO3 = M KCIO7 

P-MKC103 
Sustituyendo los valores 
n KClOo = 8 1 5 de KCl0o J 122.6g//mol ^ 

b) Al encontrarse los moles de KC10 hay que transformarlos a moles de O, 
utilizando una regla de tres simple y basándose en los datos de la ecua 
cion balanceada. -

Datos : 
" ? 

T= 18°C 
M. KC103 = lOOgr 
P = 750 torr 
P.M.KC103 = 122.6gr/mol 



.815 moles de KCIO^—> están 2 moléculas de KC1C>3 

X moles de O 2 ^ ^ están 3 moléculas de O 2 

X mol de 0 2 = (.815 mol) (3 i%p¿*fc) = 2.445 m c l 
2 . 2 

X mol de C>2 = 1.225 mol 

c) Al tener los moles de 0 2, se aplica la ley del Gas Ideal, sin olvidar 
que se tiene que efectuar conversiones de T y P, por las unidades que 
posee la R (constante universal de los gases). 

1. Sustituyendo la fórmula °K =°C + 273 

°K = 18 +273 = 291 
2. La presión en torr se convierte en atm., donde 1 atm = 760 torr 

atro=75Ó tdrr^ a t m = -986 atm 
x 760torr 

Datos para aplicar la ley del Gas Ideal: 
n 0 2 = 1.225 mol Fórmula: 
P = .986 atm V = RnT 
T = 291°K P 
R = .0821 Lt-atm Sustituyendo los datos 

m o l"° K V= (.0821 Lt â fn) (1.225 uxrT) (291^) 

.986 pxtC 

29.5 Lt V= 29.14 Lt = 
.986 

Ejemplo 2:Si 30gr de Zinc deben disolverse en ácido sulfúrico a 20°C y 77torr 
¿Cual será el volumen de hidrógeno producido? 

Zn (sólido) +H2S04—*ZnS04 + H2 (g) 

a) La ecuación se encuentra balanceada, se tiene que convertir la masa del 
Zn en moles utilizando la ecuación siguiente: 

Datos: 
M„_ = 30gr n = masa Zn zn 3 zn 
P = 770 torr P.M. Zn 
T = 20°C 
V H 2 = ? Sustituyendo 
P.Mzn = 65gr/mol nzn = 30^, 

65gK/m°l 
0.46 mol 

» Al encontrar los moles de Zn hay que trasforinarlos en moles de HN, uti 
lizando una regla de tres simple, y basándose en la ecuación balanceada 

.46 mol de Zn molécula de Zn 

X mol de H2 1 molécula de H ? 

X moles de H2 = (.46 mol) (1 acüéctTfa) 
... 1 njai^TTla 

X moles de H2 =0.46 mol 

) Antes de aplicar la ley del gas ideal ó perfecto, se tiene que efectuar 
la conversión de la temperatura de °C a °K y la presión de torr en ato. 

1. Sustituyendo la fórmula °K=°C + 273 

T°K = 20 + 273 
T°K = 293 

2. La presión en torr se convierte en atm. donde 1 atm.- 760 torr 
âtm=-770£e¿r (latm) = 1.01 atm 

760tpr1r 

Datos para aplicar la ecuación ideal ó ley del Gas Ideal: 
V = RNT 

P 

Sustituyendo los datos 

V= (.0821 lt-qjfcrtT) (.46 m(5Í) (293^*0 

1.01 ¿Hfm 
V= 11.06 lt = 

1 . 0 1 

nH2 = 0- 4 6 m o 1 

P = 1.01 atm 
T = 293°K 
P =0.0821 lt-atm 

mol-°K 

V= 10.95 lt 



UNIDAD I GASES 
LABORATORIO # 1 

Escribe las diferencias entre un gas ideal y real. 

Enuncia los postulados de la Teoría Cinética-Molecular. 

Da una explicación basada en la Teoría Cinética-Molecular a cada una de las 
siguientes afirmaciones: 
a) Una burbuja de aire se suelta desde el fondo de un estanque de agua se -

va haciendo cada vez mayor a medida que se aproxima a la superficie: 

b) Un mismo número de moléculas gaseosas colocadas en un recipiente ejercen 
más presión sobre las paredes del recipiente a medida que aumenta la - -
temperatura.¿Por qué? 

c) Aunque una molécula de 0 2 es 32 veces más pesada que una molécula de H2, 
contenidas en recipientes con el mismo volumen y a la misma temperatura, 
ejercen la misma presión. ¿Porqué? 

Interpreta el comportamiento de un gas ideal. 

I 
I -I 5. Escribe los nombres de algunas propiedades de los gases. 

1 1 « 

¿Cual es la diferencia entre las siguientes propiedades de un gas, 
a) Expansión: 
b) Difusión: 
c) Comprensión: 
d) Efusividad: _ _ _ _ _ 
Define las variables que afectan el comportamiento de un gas 
a) Presión: 
b) Volumen: 
c) Temperatura: 
d) Número de mo.l es : 

8. Define la presión atmosférica. 

I 9. Explica brevemente el funcionamiento del Barómetro, manómetro y donde son 
utilizados. 

1 

i 
Vil p 
li 
"JS • 

I I i o 

li: I # 

5fS«a? j®» 

10" metro5 r a Z° n e S P° r l a S q U e 6 1 a g U a n° e s u n l^uido adecuado para un Baró-
-ñ ; i, ] I 

b i -
lí. ¿Por qué se seleccionó -273°C igual a 0o absolutos? ' i 

mm 
^feílM 



12. ¿Cuál es la fórmula que se utiliza para convertir de grados Centrigrados 
(°C) a grados Kelvin (°K)? 

13. Escribe las diferentes unidades de medición de volumen y temperatura. 

14. Efectúa las siguientes conversiones de las variables de presión, volumen 
y temperatura. 
a) 5.1 atm. — * torr 

b) 285 cm-*atm. 

c) 1200 torr -—* atm. 

d) 200 mm » cm. 

e) 8 lt. fc, mi. 

f) 75 cm3 * lt. 

g) 290°K * °C 

h) 140°C °K 

i) -19°C — ° K 

t i f a ^ . r d e l a S * i g u i e n t e s l €* e s escribiendo su expresión matemá-tica (formula correspondiente). 
a) Ley de Boyle. 

b) Ley de Charles. 

c) Ley de Gay-Lussac. 

llÍl±ZaT°^laS 1 6 7 6 5 ^ 1 0 5 9 a S 6 S d e s c r i b e e l comportamiento de las varia-bles que intervienen en cada una de ellas. 
( Fijas a) Ley de Boyle Variables 1, ~ F ó r m u l a 

(.Cambian 

b) Ley de Charles 
Fórmula 

c) Ley de Gay-Lussac Variables T Fijas 
Fórmula L Cambian 

» a ^ s a l a ^ a f c £ r e S C 3 S O S " ^ ^ ^ 
a) Cuando la temperatura desciende y la presión aumenta. 



b) Cuando la temperatura aumenta y la presión permanece constante, 

c) Cuando la temperatura aumenta y la presión disminuye. 

d) Cuando tanto la temperatura como la presión aumentan. 

18. Expresa la ecuación que representa la ley de los gases ideales, dando el 
valor de la constante del gas ideal.(R) 

19. Define la ley de las presiones parciales de Dalton, 

20. Expresa la ecuación que representa la ley combinada del estado gaseoso, 

21. Define volumen molar. 

lili 22. Escribe los valores de las siguientes variables de un gas que se encuen-
tra en condiciones normales (C.N.) o temperatura y presión estandar(T.P.E.) 
a) Presión: 
b) Temperatura: 

UNIDAD I GASES 
LABORATORIO # 2 

l- ¿Cuál^será el ^ V ^ L T ? * ^ " * " * 
permanece constante? 9 P r e S 1° n 3 1 l a temperatura -

2' s e r á r a e i a v o L ^ í T 0
1
O C U P a 5'°° " b a j ° U n a 840 torr .Cuál -

la temperatura cons tant e?"13 m a S a * 3 P " S Í Ó " -teniendo 

3. Si el volumen de un gas se reduce de 100 cm3 a 60 ™ 3 

que la presión pasa para 1800 mm de Hg calcularla» al » 1 8 m o txempo 
la temperatura permanece constante. C a l c u l a r P^esxon original si 



Una masa de Argón ocupa 200 cm de volumen, a una temperatura de 100°C. 
Encuentra el volumen si la temperatura desciende a 10°C, manténiendo -
la presión constante. 

Si 800 cm de amoniaco fueron medidos a la temperatura de 70°C.¿Cuál será 
la temperatura del gas cuando ocupe un volumen de 650 cm3, permaneciendo 
la presión constante? 

El volumen de una cierta masa de gas es 250 mi a una temperatura de 63°C 
¿Cuál será su volumen a 163°C, si la presión permanece constante? 

Un tanque de acero contiene dióxido 
de 8 atm. Calcula la presión interna 
contenido se calienta a 100°C. 

de carbono a 27°C y a una presión 
del gas cuando el tanque y su - -

üCuálSserÍ Tftem 3 ^ P r e f f" ^ 7' 2 a t m" y 3 1 3 fc™atura de 141-K, ¿atm? temperatura del gas cuando la presión se incrementa a 9 1 

Un gas confinado a una temperatura de 22°C y una presión de 750 mm de Ha 
TcTt*3 r r e n c o n s t a n t e h a s t a q u e s u ^.loojvi 

Hg. Encontrar la temperatura final del gas. 



10. 600 mi de oxígeno fueron medidas a la presión de 730 mm de Hg y a la 
temperatura de 23°C.¿Cuál será el volumen del oxígeno en condiciones 
normales? 

11. 150 cm3 de hidrógeno fueron medidos a la presión de 2 atm y a la tempe-
ratura de 27°C. ¿Cuál será el volumen del gas a la presión de 3.5 atm. 
y a la temperatura de 127°C? 

12. Un gas ocupa un volumen de 38 mi a 130°C y a presión normal. ¿A qué pre 
sión el gas ocupará un volumen de 70 mi a una temperatura de 90°C? 

a t a C m t r ; ! ¿ : m° l e S * h l d r f * - ™ - - de81ts 

14. ^ ^ " t o s gramos de dióxido de carbono ,00,, se tienen en un recipiente 
de 3.5 lt a una presión de 0.8 atm y a la temperatura de -8°c? 

15. Unamasade64 gramos de oxígeno molecular (02, a una temperatura de -
el gas? ~ P r e S 1°" d e 6'° 8° t 0 r r" C a l c u l " volumen que ocupa 



16. Una mezcla de gases se encuentra a las siguientes presiones. Oxígeno » 
400 mm de Hg, Nitrógeno = 250 mm de Hg, Hidrógeno = 160 mm de Hg.¿Cuál 
será la presión total de la mezcla? 

17. Cuál será la presión parcial del oxígeno en atm. en un sistema gaseoso 
que presenta una presión total de 2,100 mm de Hg y las siguientes pre-
siones parciales? 
C02 = 230 mm de Hg; N2 = 300 mm de Hg; 
C0- = 550 mm de Hg; H = 400 mm de Hg; 

18. Las presiones parciales de los siguientes tres gases en un cilindro de 
15 lt son: Helio = 88 atm; Nitrógeno = 25 atm. Neón = 50 atm. ¿Cuál es 
la presión total de la mezcla en el cilindro? 

19. Calcular el volumen de Hidrógeno molecular 
0.98 moles a T.P.E. (volumen molar). (H2) que están contenidos en 

2 0' n n ™ n í r a V \ m a S a d e 2 > 5 l t S d e Nitrógeno molecular « condiciones normales de temperatura y presión, (volumen molar). 2 

2 1' ¿67á?itros0d!S d- O X l 9 e n ° m ° l e C U l a r <02> encuentran contenidos en -67 litros de oxigeno a condiciones normales de presión y temperatura? 



22. Si se descomponen 100 gr de agua (H20). ¿Cuáles serán los volúmenes de 
h2 y °2 q u e P u e d e n obtenerse si se recogen a 1.3 atm y 26°C, de acuer-
do a la siguiente reacción: 

2 H20 (liq) 2H2(g) • 0 2 ( g ) 

23. ¿Cuántos gramos de metal cobre pueden producirse al hacer reaccionar -
250 mi de gas hidrógeno (H2), medido a 15°C y 1.025 atm de presión, con 
suficiente óxido de cobre(II), si el óxido de cobre II (Cu0) y el Hidró 
geno (H2) reaccionan para formar metal de cobre y agua 
La reacción: C„ 0 + H. — * C + H.O 

La Reacción: 2 * 
CS '2 (liq) + °2(g) _ C 0 2 ( g > + s Q 2 ( g ) 



DISOLUCIONES 

UNIDAD II 

PROGRAMA: 

OBJETIVO PARTICULAR: 

Al término de la unidad, el alumno: 
Resolverá problemas en los que involucrará las diferentes 
formas de expresar la concentración de una disolución. 

OBJETIVOS ESPECIFICOS: 
2.1 Definirá los conceptos de solución, soluto y solvente. 
2.2 Distinguirá entre una solución, una dispersión colo-

idal y una suspensión. 
2.3 Clasificará los tipos de soluciones en base a la can-

tidad y estado físico de los componentes. 
2.4 Explicará el concepto de solubilidad y los factores -

que lo afectan. 
2.5 Enunciará los conceptos de electrólitos. 
2.6 Interpretará cada una de las unidades de concentración 

física y química y sus correspondientes expresiones ma 
temáticas. 

2.7 Utilizará las diferentes formas de expresar la concen-
tración (molaridad, normalidad, %- peso-volumen) en la 
resolución de problemas específicos. 

DISOLUCIONES 
UNIDAD II 

SOLUCION, SOLUTO Y SOLVENTE 

das^us'oart^r 8 ^ ^ C O m p u e s t o s< s o* ^zclas homogéneas (es igual en to-
rzamos S S T L ' a S d T n = a v ^ a S . e n ^ ^ * ^ ^ * 4 

s o l u c i ó r ^ r c Í L r S : n e \ ^ : d O S s u s t a n c i a s S G solución binaria. Una 
tomada por nMerLas sLtancias^" 6"^ 6^ * *° s i b l e una solución -
mezclan ^tre s í ^ ^ t 0 d a S ^ ^ ^ ~ 

ao m e a c i
d
o n a r e m o s -

el azúcar no ha sido destruid! n
 ? azúcar desaparece. Naturalmente., 

cuando se disuelve, el a l ^ T a g ^ * * * " 

szz s 
el que se dxsuelve el soluto y esta presente en-^Sriroporció^ 

En ̂ r s laei :Tc/T: n o p u e d e n s e p * r « s e « u t » * * . 
y está presente en una ^ o l a ^ s e 0 ^ " 6 1 ^ ^ -^ución 

Azúcar (soluto) 

presenta una sola fase, es 
homogénea, donde sus compo 
nentes no se separan al re 
posar y es transparente. 

A las soluciones también se les llama dispersiones » 

,ue es una T u i ^ n c L ^ a ^ " " " ^ ^ 

COLOIDAL Y UNA S Ü SP E N S 1 0 N 

hacer lllllJ'ZllZ 1afaT^^ 7 que conslstía en 
s s r - ~ - = — - -
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Graham supuso que la capacidad o incapacidad de pasar a tráves de la -
membrana se debía al tamaño de las partículas. 

El tamaño de una partícula nada nos dice acerca de su constitución, pue 
de estar formada por átomos o por pequeñas moléculas, o bien ser una molé~ 
cula gigante. Por lo tanto se considera una solución verdadera "Cuando las 
partículas del soluto están entre mezcladas con las partículas del solvente" 
Cuando en alguna sustancia sus partículas se atraen entre si y se agrupan 
dispersando en otra sustancia se forma una mezcla que no es verdadera, 
siendo un coloide o una suspensión. 

Coloide 

Los coloides son sistemas intermedios entre las mezclas homogéneas — 
(soluciones) y heterogéneas (suspensiones). El estado coloidal se caracte 
riza por estar constituido por partículas muy pequeñas como para sedimen-
tarse y demasiado grande como para formar una solución verdadera. 

Los coloides "son mezclas constituidas por dos fases de materia;"la fa 
se dispersa y la fase continua. Las fases no se separan al pasarlos a trá 
vés de un papel filtro ordinario. Es frecuente clasificar los coloides," -
segtín el estado de agregación de sus fases integrantes, aunque no hay po-
sibilidad de distinguir estas una vez que el coloide este formado. 

Los tipos de coloides mas importantes son: a) Soles b) Emulsiones 
c) Geles d) Aerosoles 

a) Soles: están constituidos por un sólido disperso en un líquido ; esta es 
la fase continua y las partículas de aquel la dispersa, ejem.—la lecha-
da de magnesio, cuyas partículas solidas son de hidróxido de magnesio y 
están dispersas en el agua, otros ejemplos son: pintura, aderezos etc. 

b) Emulsión: Son coloides en los cuales un líquido se haya disperso en o-
tro líquido, ejem.- la leche formada de grasa de leche dispersa en agua-
Otros ejemplos son: crema, mayonesa etc. 

c) Gel: es un tipo anomalo de coloide, en el un fino retículo se extiende 
por todo el sistema en el seno de un líquido, siendo ambas fases conti 
nuas. ejemplo: jaleas, gelatinas de agar etc. 

d) Aerosol: Es un coloide que se obtiene dispersando un sólido ó un líqui 
do en un gas. Los del primer tipo se denominan humos y los del segundo 
nieblas, ejemplo. Polvo en el aire. Nubes, Desodorantes, Aerosoles etc. 

Suspensión 

Las suspensiones son mezclas heterogéneas, formadas por una sustancia 
dispersa en otra, y al dejar reposar la mezcla, las partículas se sedi-
mentan en el fondo. Las fases que constituyen una suspensión son aprecia 
bles a simple vista por ejemplo al dispersar arena de mar con agua, se -
observa que al dejar reposar la mezcla forma dos fases, y al pasarla a -
través de un papel filtro ó membrana, se puede separar uno de sus compo-
nentes . 

El tamaño limite de las partículas de una solución verdadera es de un 
nanómetro (nm),0.5 Amstrong (A*} — A m s t r o n g (A4) , para un coloide el tamaño 
es de 1 nm —>100 nm (10—>1000A°) y en una suspensión mayor de 100 nm -
(*> 1000 A°). 

^pensión?emOS ^ S ± ^ - — solución, coloide o sus-

tamañóle W ^ ^ 2 ^ i ^ ^ ^ ^ 
un rayo de lu^sobr" la m e Z c L í ^ i ^ V " " m ± — i n c i d e 
las no son lo suficiente™^! l l^ u l d a' " una solución,las partícu 
go. si se hace pasar un ha i* ? ™ d Í S p e r s a r l a luz- Sin embar-
c a s son d ^ ^ t a m ^ d ! ^ ^ 
desde los lados. Las partícnlL T Y ® y° S e h a o e visible 
do en mayor grado la luz! ™ a S U S P e n s i ó n gandes dispersan 

DIFERENCIAS ENTRE SOLUCIONES.COT.PIDES Y SUSPENSIONES 

Solución 
1) Mezclas homogéneas 

2) Componentes: El 
soluto se disuelve 
en el solvente. 

3) Pasan a través de 
papel filtro ordi 
nario. 

4) Tamaño de las par 
tículas 1 nm. 

5) No dispersan la luz. 

6) No se separan al 
reposar. 

Coloide Suspensión 
1) Mezclas intermedia 

entre homogénea y 
heterogénea. 

2) Componentes: La fase 
dispersa y fase conti-
nua , 

3) Pasan a través de papel 
filtro ordinario. 

4) Tamaño de las partícu-
las 1 nm-*L00 nm 

5) Dispersan la luz. 

6) No se separan al 
reposar o 

1)Mezcla Hete-
rogénea . 

2) Componentes: 
üna sustancia 
esta dispersa 
en otra. 

3) Se separan me-
diante papel -
filtro. 

4) Tamaño de las 
partículas -
y 100 nm. 

5)Dispersan la luz 

6)Al reposar se 
separan. 

TIPOS DE SOLUCIONES EN BASE A LA CANTIDAD 
Y ESTADO FISICO DE LOS COMPONENTES 

Las soluciones pueden presentarse en los tres estado, fl» i * • 
Udo, liquido y g a s. L a m a y o r i a s e e n c u e n t r a en estado raate"a. s6-
agua es uno de los solventes mas u t i l i c e T liquido. Dado que el 
contienen agua como - o x S . ^ 1 ^ ^ ^ ^ 1 « . 3 « l a s soluciones -
como solvente se llaman soluciones a os L t / r ^ " 
quidas que no se forman Í S ^ T ^ I ^ 

ferentes^ara^ormar"'mezclas M ^ r i a s l r " 1 ^ ^ 7 ^ ^ nes se dan a continuación ' ̂  . Estas combinado-



CLASES DE SOLUCION EN BASE AL ESTADO FISICO DE LOS COMPONENTES 

1) Solución liquida. 
a) Soluto (sólido) - solvente (líquido): 

Ejemplos NaCl - H20 
KBr - H20 

b) Soluto (líquido) - solvente (líquido): 
Ejemplo: Alcohol - H20 f a n t i c o n 9 e l a n t e 

(.bebidas alcohólicas 

Acido acético - H20 (vinagre) 

c) Soluto (gas) - solvente (líquido): 

Ejemplo: Dióxido de carbono - H20 (bebida gaseosa) 

2) Soluciones sólidas. 
a) Soluto (sólido) - solvente (sólido): Las soluciones sólidas metal-metal 

constituyen un tipo de aleación. 
Ejemplo: Cobre - zinc — • aleaciones de latón. 

Cobre - zinc-estaño-•aleaciones de bronce. 
Cobre - zinc-niquel -aplata alemana. 

b) Soluto (líquido) - solvente (sólido): La combinación del mercurio con 
un metal se llama amalgamas. 
Ejemplo: Mercurio - oro 

Mercurio - plata 
c) Soluto (gas) - solvente (sólido): El paladio puede absorber grandes -

cantidades de hidrógeno, y es poco común. 
Ejemplo: Hidrógeno - Paladio (gas ligero para estufas). 

3) Soluciones gaseosas. 
a) Soluto (gas) - solvente (gas): El aire es una mezcla de gases. 

Ejemplo: Oxígeno - Hidrógeno 
Oxígeno - Helio 
Oxígeno - Nitrógeno - Dióxido de Carbono - gases raros. 

b) Soluto (líquido) - solvente (gas) 
Ejemplo: agua - aire (humedad) 

c) Soluto (sólido) - solvente (gas) 
Ejemplo: naftaleno - aire 

Algunos solutos y solventes son completamente solubles entre si; es decir 
son miscibles en cualquier proporción y cuando uno de los componentes no se 
disuelven son inmiscibles, un ejemplo es el Agua con la Gasolina. 

¿Porqué es soluble el Azúcar ^ n * 
contacto con un disolvente?duchas partíc 1 ^ C r Í S t 3 l e S 5 6 -
pasan a la solución Confo^J í * S a b a n d o n a n U superficie y -
ción aumenta, p a r t e ' d e ^ ^ l ^ u t L ^ ^ * ^ l a ^ 
superficie del j^istal. p a r t l c u l a s ^sueltas comienzan a regresar a la~ 

SOLUBILIDAD 
Partículas 
del 
soluto n L ^ T 3 U n ^ solución cuando el 

cristalina^1^^ a b a n d°" a l a -perficle 
regresan s T 1 9 U S l 3 1 n ™ e r 0 d e Í^ículas que 
menta la O f i c i e , como resultado no au-
menta la concentración del soluto, el equilibrio 
solo se logra si la temperatura constante 

solución 

Cristal d* 
soluto no 
dísuelto 

alaunaant"dad * ^ ^ — v e en de-zar el equilibrio dinámico temperatura específica, antes de alean 

t e . ^ b L T L ^ l ^ ^ ^ solven 

En base a la cantidad de soluto una solución puede ser-

" s m i s a - — " 

FACTORES QUE AFECTAN LA .gnT.rmr^^p 

1] Naturaleza química del Soluto - Solvpnt^ 

a ) S° l u t o (P° l a r 6 iónico) - Solvente (polarV 
El mecanismo de la disolución que involucra a ,,n <= i 

Polares en el caso de la sal („aCl, yv «Tag^[ Y a ™ S o l u t ° 



Solvente 

Las partículas del solvente polar solvatan a las partículas del soluto po 
lar. Se unen por sí mismas debido a la atracción polar y reducen las fuerzas 
intercristalinas a tal grado que las partículas superficiales (soluto) son -
acarreadas por las partículas del solvente, en este caso si hay una solucion 

El proceso de solvatación (solvatan) se define como la interacción de mo-
léculas del solvente con moléculas, iones ó átomos del soluto para formar — 
agregados de solución. 
b) Soluto (no polar) - Solvente (polar) debido a que las partículas del sol-

vente son polares, se atraen entre sí. Sin embargo, en este caso, las par 
tículas del soluto son no polares y casi no atraen a las partículas del -
solvente. Por tanto, no hay solución. 

Ejemplo: Aceite - Agua 
(no polar) (polar) 

1 Wir'í Soluto (polar) - Solvente (no polar) 
Esta combinación es muy semejante a la anterior. Las partículas del sol-
vente son no polares y, consecuentemente, las partículas del soluto casi 
no las atraen, además en este caso las partículas de soluto son polares-
y se atraen entre sí. Por tanto, no hay solución. 

NaCl (sal) - Aceite 
(polar) (no polar) 

Ejemplo 

Entre las partículas no polares del solvente sólo existen fuerzas de - -
Van der Walls. Lo mismo es válido para las partículas no polares del so^ 
luto. Por tanto, todas las partículas de la solución solamente están su-
jetas a estas fuerzas y se efectúa la solución. El movimiento al azar de 
las moléculas de soluto hacen que éstas abandonen la superficie de solu-
to. En tales casos puede haber solvatación, pero las fuerzas involucra-
das son mucho más débiles que las que intervienen en las soluciones acuo 
sas de compuestos polares.Las partículas no polares simplemente se disper 
san al azar. 

! u t o • Solvente Aceite - Gasolina 
(no polar) (no polar) 

Ejemplo: 

Resumiendo los compuestos iónicos y polares van a ser disueltos por so-
lventes polares, los compuestos no polares serán disueltos por solventa -
no polares. 

2) Temperatura 

i e s u n o de los factores mas importantes que afectan la se 
lubilidad, ya que por lo general los sólidos son solubles en líquidos" 
calientes, y los gases se disuelven en líquidos en mayor grado a bajas — -
temperaturas. Esto puede explicarse considerando el efecto de la temperatu 
ra en cada caso. La adición de calor aumenta la energía cinética de todas" 
las partículas de la solución. Este incremento en el movimiento tiene como 
resultado una mayor tendencia de las moléculas de gas a escapar de la solu 
cion; de aquí, la baja solubilidad de los gases. El movimiento incrementa-
do de las moléculas de los líquidos y de las partículas de los sólidos avu 
da a romper los enlaces entre ellos. Esto explica la mayor solubilidad de" 
líquidos y solidos. 

3) Presión 

Los cambios de Presión influyen poco en la solubilidad cuando el soluto 
es un liquido o solido. Sin embargo los gases son más solubles en los lí-
quidos, cuando se aumenta la presión. 

Un ejemplo clásico es el de abrir una botella de champaña.Las botellas 
de champaña se encuentran a presión debido al bióxido de carbono disuelto 
Si el corcho se quita repentinamente, la presión se reduce y el bióxido -* 
de carbono disuelto escapa como burbujas del seno del líquido. Las burbu-
jas generalmente traen líquido con ellas. La solubilidad de gases en lí-
quidos aumenta al disminuir la temperatura y por lo tanto es aconsejable 
enfriar la champaña antes de quitar el corcho. 

ELECTROLITOS Y NO ELECTROLITOS 

Algunas sustancias, se disuelven en agua formando iones. Otras sustan-
cias se disuelven de manera que sus moléculas se mezclan intimamente con 
las moléculas de agua, pero no se forman iones. 

Debido a que los iones; cationes (+) y aniones (-) tienen carga, poseen 
„ « • / ' to las 

sustancias que forman -
una solucion acuosa pueden ser: Electrólitos y No Electrólitos. 



Electrólitos. Cuando una sustancia que forma una solución acuosa, se di-
socia en iones, en mayor o menor grado, conduciendo la corriente eléctrica. 

Al experimentar con la conductividad se halla que las soluciones de algu 
nos electrólitos son fuertes conductores, mientras que las soluciones de o-
tras son conductoras bastantes débiles. 

Asi existen electrólitos fuertes, que son aquellas sustancias que se di-
socian completamente al formar solución y electrólitos débiles; que son las 
sustancias que se disocian en menor grado. 

A continuación mencionaremos ejemplos de las dos clases de Electrólitos, 

Electrólitos Fuertes Electrólitos Débiles 

Los Acidos Inorgánicos como: Muchos Acidos Inorgánicos como: 
HN03, HC104, H2S04, HC1, HI, HBr, H2C03, H3PO3, H3PO4, H2S, H2SO3 
HC103, HBr03. 
Los hidróxidos alcalinos y alca- La mayoría de los ácidos orgáni-
linos-terreos, asi como algunos eos. 
hidróxidos de algunos metales -
pesados. 
La mayoría de las sales. Amoniaco y la mayoría de las ba-

ses Inorgánicas 
Los haluros. cianuros y tíociana 
tos de Hg, Zn, Cd. 

No Electrólitos. Son aquellas sustancias que forman soluciones acuosas -
pero no conducen la corriente eléctrica? Muchas sustancias moleculares son 
no electrólitos. 

El hecho de que una sustancia sea un no-electrólito indica que no forma 
iones cuando se disuelve. 

Ejemplos de No-Electrólitos: 
Azúcar 
Acetona 
Alcohol 

CONCENTRACION DE LAS SOLUCIONES 

Una solución que contiene gran cantidad de soluto se llama concentrada, 
mientras que una que contiene una pequeña cantidad se llama diluida. Estos 
términos no dan ninguna información acerca de las cantidades exactas de — 
soluto que están presentes en la solución. 

La mejor forma cuantitativa de describir una solución es establecer la 
concentración de soluto. La concentración expresa la cantidad de soluto -
contenido en una cantidad unitaria de solución. 

La concentración de una solución puede expresarse en dos formas;en uni 
dades físicas y unidades químicas. 

- H2O 
- H20 

- V 

a) Concentraciones expresadas en unidades físicas. 
Cuando se emplean unidades físicas, las concentraciones de las soluciones 
se suelen emplear en alguna de las siguientes maneras. 

1) Mediante la masa del soluto por unidad de volumen de solución. 
Ejemplo: 20 gramos de KC1 por litro de solución. 

35 gramos de NaBr por litro de solución. 

2) Mediante la composición porcentual, ó el número de unidades de masa del 
soluto por 100 unidades de masa de solución. 
Ejemplo: Una solución acuosa de NaCl al 10% contiene 10 gr NaCl por 

100 gr de solución. Los 10 gr de NaCl se mezclan con 90 gr de 
agua para formar 100 gr de solución. 
Una solución acuosa de KI al 25% contiene 25 gr de KI por - -
100 gr de solución. Es decir 25 gr se mezclan con 75 gr de 
agua formando ICO gr de solución. 

3) Mediante la masa del soluto por masa del solvente. 
Ejemplo: 5.2 gr de AgCl en 100 gr de agua, 

8.9 gr de Fel2 en 100 gr de agua. 

b) Concentraciones expresadas en unidades químicas. 
Las unidades químicas indican el número relativo de moléculas o iones de 
soluto presentes en una solución, que pueden ser: 

A. Concentración Molar ó Molaridad. 
La Molaridad es el número de moles de soluto contenidos en un litro de -
Solución. 
La Molaridad se representa con el símbolo M, y su expresión matemática -
es: 

Molaridad (M) = moles de soluto = M = n 
volumen de solución en litros v 

sus unidades son. mol ó M 
lt 

Para determinar la molaridad de un soluto se debe conocer la cantidad de 
soluto disuelto en suficiente solvente, como para producir un volumen espe-
cifico de solución, la masa del soluto se convierte a número de moles de — 
soluto, y después los moles se dividen entre el volumen de solución en li-
tros . 
Podemos resumir como sigue: 

Número de moles de soluto = masa del soluto en gr -
peso molécular de soluto en gr 

n = masa en gr. = gr = mol 
P.M. en gr/mol gr/mol 

36321 



Molaridad = nùmero de moles de soluto 
volumen del soluto en litros 

M = n = mol 
v lt 

= molar 

Ejemplo 1: ¿Cuál es la molaridad de una solución que contiene 16 gr de 
CH3 - OH en 0.2 lts de solución. (P.M. CH^OH = 32 gr/mol) . 

1) La masa del soluto, se tiene que convertir a moles. 

Datos 
M = ? 
masa del soluto = 16 gr 
V = 0.2 lts 
P.M. CH3-0H = 32 gr/mol 

Fórmula 
número de moles de soluto = masa del soluto 

peso molecular 
de soluto 

Sustituir los datos: 
número de moles de soluto = 16 gé 

32 9^/mol 
n = 0.5 mol 

2) Al encontrar los moles, los cuales se dividen entre el volumen de la so-
lución para determinar la molaridad. 

Molaridad = número de moles de soluto 
volumen de soluto en litros 

Sustituyendo los datosj 
Molaridad = .5 mol = 

.2 lt 
2.50 mol ó 2.5 molar 

lt 

Ejemplo 2: ¿Qué masa de CuS04 es necesaria para preparar 3 litros- de una 
solución 0.5 M? /.P.M. CuS04 = 160 gr\. 

V mol/ 
1) Es necesario convertir la molaridad a moles, se tiene que despejar los -

moles, para obtener»utilizando otra ecuación la masa. 

Datos : 
M = 0.5 M 
V = 3 lts, 
masa = ? 
P.M. CuS04 160 gr 

mol 

Fórmula: 
Molaridad = número de moles de soluto 

volumen del soluto en litros 
Al despejar queda: Moles de soluto = Mola-
ridad X volumen del soluto en litros. 
Las unidades de M son: mol 

lt 
Al sustituir los datos en la ecuación: 

moles de soluto =0.5 mol X 3 
>t 

moles de soluto =1.5 moí] 

2) Al encontrar los moles de CuS04, se calcula Xa masa, despejando: 

Fórmula: # moles de soluto = masa del soluto 
peso molecular del soluto 

Masa del soluto = # moles de soluto X P.Molecular 
del soluto. 

Sustituyendo los datos: 
masa del soluto =1.5 nuzfj X 160 gr/i^í 

Masa del soluto = 240 qr_de CuSO¿j 

B. Normalidad 

^ Normalidad de una solución es el número de equivalentes gramo de solu-
to contenidos en un litro de solución. 

La normalidad se representa con la letra N, y su expresión matemático es: 

Normalidad (N) = es el número de equivalentes - gramo de soluto 
volumen del soluto en lts. de solución*" 

(N) = número de ecy - gr de soluto 
volumen del soluto en lts. de solución 

sus unidades son: eq - gr = normal 
lt 

Para poder calcular el número de equivalentes gramos de soluto, se consi-
dera que este es una fracción del mol, quedando: 

Equivalentes - gramos de soluto = masa de soluto 
peso - equivalente 

unidades = eq - gr 
si'* vM 

t ! r m Í n ° d S P e S ° eciuivalente es una fracción del peso molecular que co-
L r e S V u n T ^ d a d d S f l n i d a " r S a C C Í Ó n - t í o presentes -

neutralización?'111^3 0 6 ^ á c i d o s * b a s e s 1* reacción de 
H ^ + O H " 1 ^ H20 

a ) f1 P e s o equivalente de un ácido es la fracción del peso molecular que con 
tiene o puede proporcionar un ácido ó iones H+1. (En otras palabras el pe 
so equivalente es el peso molecular dividido entre el número de iones H+1 
proporciondos por molécula). 



Fórmula: 
- Eauivalerite = Peso molecular^del ácido (número de iones H proporcionados! 

por la molécula. I 

Unidades: gr 
eq-gr 

no tiene gr 
•̂  j eq~gr unidades 

Abreviando: d e l á c i d ü 
Peso - Eq = (número de iones H + i proporcionados\ 

por la molécula. J 

Ejemplo 1: Calcular el peso equivalente del HC1. (P.M.HCi = 36 gr/eq-gr) 

Fórmula: Sustituyendo datos: 
P . . M . 

número de iones H+l '] 
por la molécula. 

Beso-Bq = BJtt. 3 6 g r 
* número de iones H+l-proporcionados \ eq-gr 

[peso - Eq = 36 gr/eq-gr 

Los pesos equivalentes del HC1 son iguales a sus pesos moleculares, pues 
to que HC1 contiene un hidrógeno ácido. 

Ejemplo 2: Calcular el peso equivalente del H2S04_. fP.M. H2SC>4 = 98 grj \ eq-gr/ 

Fórmula: Sustituyendo datos: 
P e s o" E q = P M. d|l ácido _ 9 8 / e (numero de H proporcionado \ -

por la molécula } 

Peso-Eg = 49 gr/eq-gr 

El Peso Equivalente del H2S04 es la mitad del peso molecular, puesto que 
los dos hidrógenos se pueden reemplazar en la mayor parte de las reacciones 
del ácido sulfúrico diluido, 

b) El Peso equivalente de una base es la fracción del peso'fórmula que con-
tiene o puede proporcionar un ión OH"1, o que puede reaccionar con un ión 
H 

Fórmula : 
Peso-Equivalente = __Peso-Molecular de la Base 

/número de OH 1 proporcionados 
\por la mnlérnia 

Unidades : 
\por la molécula. 

gr/eq-gr 
no-tiene ~ g r / e q ~ 9 r 

unidades 

Abreviañdó: 
P e S°~ E q = P.M. de la "Rase 

/numero de iones 0H"1 proporcionados\ 
\por la molécula. ' ) 

1) Normalidad = .equivalentes ̂ o de soluto 
volumen de soluto en lts de solÍJ^T 

2 ) g2HÍXalentes - qramo_d^soluto = masa del soluto 
peso-equiválente 

3 ) a ) ~~ Ü n ácido;P^o-EQuivalent. = Peso-Molecular del ácido 
ínúmero de iones H+l proporcionados \. 
Ipor la molécula. i 

b) Si se trata"una base: 
Peso-Equivalente = Peso-Molecular de la Base 

( n Ú m e r o d e iones OH"1 proporcionados\ 
\ por la molécula. / 

Datos: 
M = 16gr. 
V = 2 lts. 
N = ? 
P.M. de NaOH = 40 

Fórmula : 

eq-gr 
equivalentes-gramo de soluto 
masa del soluto 
Feso-Equivalentes-gr 

eq-gr 

b) En esta fórmula para calcular los equivalentes-gramo del soluto no te 
nemos el valor del peso equivalente, pero este se puede determinar yl 
que se trata de una base, por medio de lo siguiente: 



Fórmula: 
Peso-Equivalente = Peso-Molecular de la Base 

/ número de iones OH"1 proporcionados 
y por la molécula. ) 

40 gr/eg-gr 
Sustituyendo los valores: 
Peso-Equivalente = 40 gr/eg-gr = 

1 

c) Habiendo determinado el valor del Peso-Equivalente, se calculan los equi 
valentes-gramo de soluto. 

Fórmula: 
Equivalentes-gramo de soluto = Masa del Soluto 

peso-equivalente 

Sustituyendo los valores 

Equivalentes-gramo de soluto = 
40cjé/eq-gr 

0.4 eq-gr 

d) AI tener el valor de los equivalentes-gramo, se puede calcular la normali 
dad, ya que es la pregunta del problema. 

Fórmula: 
Normalidad = Equivalentes-gramo de Soluto 

volumen de soluto en lts. de solución 
Sustituyendo los valores: 

Normalidad = 0.4 eg-gr 
2 lts. 

Ejemplo 2: ¿Cuántos gramo de soluto se requieren para preparar 2 litros -
de una solución 1 normal de H3 P04 ? (P.M. = 9 8 gr/eq-gr) 

a) Para determinar la masa del soluto se calcula a partir de: 

Datos: Fórmula: 
V = 2 lts. Equivalentes-gramo de soluto = 
N = 1 normal eg-gr = Masa del Soluto 
M = ? Peso-Equivalente 
P.M. = 98 gr/eq-gr. 

Se Despeja 
1) Masa del soluto = equivalente-gramo X -

. Peso Equivalente. 

b) En los datos del problema, no se tiene el valor de equivalentes-gramo 
de soluto, ni el valor del peso equivalentes, pero se calculan a par-
tir de las siguientes fórmulas: 

Fórmula 

Equivalentes-gramo ^ Soluto 
volumen de soluto en iFs. de solucion 

Se despeja el equivalente-gramo quedando 
Equivalente-gramo de soluto = Normalidad X Volumen de Soluto en 

lrs. de solución. 

i T i n - S son eq-gr/ltf * 
Equivalentes-gramo de Soluto = i eq-gr X 2 

c» Como se trata de un ácido determinamos su peso equivalente del H3P0 
Fórmula: 

Peso-Equivalente - Peso-Molecul.r „.i 
/ numero ce iones H- proporcionados"! 
\ por la molécula. ] 

a t S T ^ 3 ^ » ^ ^ - ^ « soluto están presentes en un 

N° r m a l Í d a d =^uivalent^ g r a m o d e 3olu,n 
( ̂ lumen de soluto en ltsTx 
V de solución. ) 

eq-gr = ? 
V = 1 lt. 
N « 1.5 normal 

Equivalente-gramo de soluto . normalidad X volumen de soluto en lts .de soluci.n 



Sustituyendo los valores y recordando las uni-
dades de normal(eq-gr) 

lt. 

Equivalente-gramo de soluto = 1.5 (eq-gr)/lt. X 1 lt. 

Equivalente-gramo de soluto = 1.5 eq-gr 

Aquí se resuelve directo ya que el problema nos proporciona todos los -
datos. 

C) Porcentaje en masa ó en peso. 

La cantidad de cada compuesto en una solución se puede expresar en térmi-
nos del porcentaje en una masa determinada de solución. 

El porcentaje en masa de un componente de la solución se halla dividiendo 
la masa del componente entre la masa de solución y multiplicando por X 100.-
Donde el porcentaje en masa no posee unidades. 

Fórmula: 
Porcentaje en masa = Masa del Soluto 

(masa de solvente + masa de soluto) 

Porcentaje en masa = Masa del Soluto ^ 
masa de solución 

Ejemplo 1: ¿Cuál es el porcentaje en masa de una solución que se ha pre-
parado disolviendo 15 gr de cloruro de sodio en 150 gr de agua? 

Datos : 
% en masa = ? 
M. soluto = 15gr de NaCl 
M. solvente = 150gr de H 20 

Fórmula: 
Porcentaje en masa Masa del soluto 

(masa de solvente +' 
masa del soluto 

X100 

Sustituyendo los valores: 

Porcentaje en masa= 15gr de NaCl X100 
/150gr de H 0+15gr de\ 
\NaCl ) 

15gr 
165 gr X 100 

Porcentaje en masa = 9.09% 

d) Porcentaje en volumen 
Cuando el soluto y el solvente usados para preparar la solución son líqui-

dos, generalmente es conveniente expresar la concentración en términos de por 
ciento en volumen. ~ 

-nao ^ r 1 0 0. D o n d e e l ^ ^ 

Fórmula 
Porcentaje en volumen 

volumen de soluto 

Porcentaje en volumen volumen de soluto 
volumen total" de 

v soluto = 500 mi de etanol 
V solvente = 1500 mi de agua 
el soluto se considera como ' 
el liquido en menor cantidad 
% V = ? 

Fórmula 

Porcentaje en volumen-=_volumerL de soluto 
'volumen deT~söIvente 
+volumen soluto 

Porcentaje en volumen = _500ml de etanol 
1500ml de agua+5001 
mi etanol j 

Porcentaje en volumen 
2000 mi 

Porcentaje en volumen = .25 X lod 
= 25% 



UNIDAD II DISOLUCIONES 
LABORATORIO # 1 

1. Define los siguientes conceptos. 
a) Solución. ________ 

b) Soluto. 

c) Solvente. 

d) Coloide. 

e) Suspensión» 

2_ Distingue entre una solución, una dispersión coloidal y suspensión en la 
siguiente serie de ejemplos. 
a) Mayonesa. — 
b) Crema batida. 
c) Vinagre. — — 
d) Agua Cenagosa. 
e) Aleaciones. 

3. Clasifica las soluciones en base al estado físico de los componentes. 

4. Da ejemplos de las siguientes soluciones. 
a) Soluto (Sólido) - solvente (líquido) 
b ) S° l u t o dolido) - Solvente (sólido) 
O Soluto (líquido) - solvente (líquido) 
d) Soluto (gas)- Solvente (líquido) 
e) Soluto (gas) - Solvente (gas) 

6. Define el concepto de Solubilidad 

7- Nombra los factores que afectan la solubilidad. 

8. Enuncia los conceptos de electrólitos y no electrólitos. 

9. Define los siguientes términos: 
a) Solución diluida (no saturada) 

b) Solución saturada. 



c) Solución sobresaturada. 

10. Clasifica de la siguiente lista, si son electrólitos débiles o fuertes o 
no electrólitos. 
a) Agua y alcohol __ 
b) HCl 
c) NaOH 
d ) H3 P 04 -
e ) H2 S 04 -

11. Define y de sus correspondientes expresiones matemáticas de las siguientes 
unidades de concentración: 
a) Molaridad. 

b) Normalidad. 

c) Porciento en peso. 

d) Porciento en volumen. 

12. Determine si las siguientes concentraciones están expresadas en unidades -
físicas o químicas. 
a) 200gr de KI en 200gr de agua. 

b) 3.8 moles de H2S04 

c) 170gr de KX por 2 l i t r o s d e s o l u c i ó n . 

d) 8.8 normal de HCl. 

w 
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UNIDAD II DISOLUCIONES 
LABORATORIO # 2 

¿Cuál es la molaridad de una solución que se prepara disolviendo 180gr 
de NaOH en 2,5 litros de agua? 

50gr de H2S04 se disuelven en 400ml de agua ¿Cuál es la molaridad de la 
solución resultante? 

Se tiene 40gr de KOH ¿Qué volumen de solución al 0.5 molar se puede pre-
parar? 

4. ¿Cuántos gramos de AaNn o« 
Cián al 0.25 „., s e - « s i t a n para preparar 8 litros de solu-

3 — - — o , M . d e „ i C u á n t o s g r a m o s s e 

- - - - - es la 



¿Cuántos gramos de Na C03 se necesitan para preparar una solución 1.6 N? 

¿Cuántos gramos de CaC03 se necesitan para preparar 1250 mi de solución 
al 0.40 N ? 

Con 25 gr de Na2C20^ se preparan 750ml de solución ¿Cuál será la norma-
lidad de la disolución? 

10" S e n ^ a " solución^N? a ñ a d i r s e 3 2 0 0 - 4 « - BaS04 para 

11. ¿Cuántos gramos de HC1 se necesitan para preparar una solución 0.6 N? 

12. 1850 mi de solución de 
será su normalidad? H2S04 se prepararan con 85gr de dicho ácido,¿cuá 



13. ¿Qué volumen de agua debe añadirse a 400 mi de solución 3 M de Na3PC>4 
para obtener una solución 2.5 N? 

14. Determine el porciento en peso de una solución que se prepara disolvien-
do 24gr de NaOH en 320gr de agua? 

15. ¿Cuál es el porciento en peso de una solución que se prepara disolvien-
do 8.Ogr de sulfato de fierro (II) FeS04 en 400gr de agua. 
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18. Calcular el número de equivalentes contenidos en 120gr de H^PO 
¡|iii| 

ACIDOS_Y_BASES 

UNIDAD III 

PROGRAMA: 

OBJETIVO PARTICULAR: 

Al término de la unidad, el alumno: 
Conocerá las diferentes teorías Acido - Base. 
Calculara el potencial de Hidrógeno de una disolución. 

OBJETIVOS ESPECIFICOS: 

" • • f L T a ^ t ; - s r d e á c i a o y - — 
3" 2 ? ? l Í a l

b l T s
S ™ 6 d a d e S * » caracterizan a ios ácidos 

3.3 Definirá reacción ácido - base. 

3.4 Distinguirá entre ácidos y bases débiles y fuertes 
3" 5 ionización^3 ^ ^ * - constante de 
3.6 Definirá potencial de Hidrógeno. 
3.7 Distinguirá entre PH y POH. 

3' 8 d a L C U ^ r á 6 1 P ° t e n C i a l hidrógeno de un, disolución 
dada su concentración de hidrógeno y/o hidróxido ' 
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ACIDOS Y BASES 
UNIDAD III 

TEORIAS PARA INTERPRETAR LOS CONCEPTOS ACIDO-BASE 

Antiguamente se clasificaban las sustancias, de acuerdo a sus diferentes 
sabores ; amargo, agrio, salado. 

Las que tenian un sabor agrio se llamaron ácidos (del latín acidus,agrio). 
Cuando los químicos estudiaron los ácidos y sus soluciones, encontraron otras 
propiedades en común; disolvían ciertos metales, cambiaban el color del colo-
rante vegetal llamado tornasol de azul-rojo, y producían quemaduras er¿ la piel 

Otro grupo de sustancias, que también se encontro que tienen propiedades -
en común, un sabor amargo se les llamo bases; sus soluciones se sentían resba 
losas al tacto, cambian el colorante vegetal tornasol de rojo-azul, y produ-
cían quemaduras en la piel, y reaccionan químicamente con los ácidos. 

Una vez que se comprendió mejor la naturaleza de las sustancias químicas -
se hizo plausible que habían muchas sustancias que podían clasificarse como -
ácidos ó como base. Actualmente es posible dar una definición química precisa 
para estos compuestos. 

Existen varias teorías para interpretar el concepto de ácido y base sola-
mente mencionaremos tres: 1) Arrhenius, 2) Bronsted-Lowry y 3) Lewis. 

1) Teoría de Arrhenius: 
Arrehenius propuso de qüe un ácido era una sustancia que cuando se coloca 

en agua (Soluciones acuosas) pura, se incrementa la concentración de iones -
hidrógeno (H+). 

Mientras que una base,es una sustancia que incrementa la concentración de 
iones hidróxido (0H~) en solución acuosa. 

Los ácidos reaccionan con las bases para formar una sal y agua. 
Una sal se define como "un compuesto formado cuando un ion metálico o el 

ion amonio NH4"4", reemplazan al hidrógeno en un ácido'.' 
El agua se forma por combinación del ion hidrógeno del ácido y del ión -

hidróxido de la base. 
Entonces podemos definir que una reacción ácido-base según Arrhenius es 

aquella que ocurre específicamente entre iones hidrógeno (H+) e iones hidró 
xído (0H~) para formar agua, y coincidiendo con la formación de una sal. 

La reacción entre un ácido y una base se llama reacción de neutralización^ 
las soluciones acuosas de las sales no necesariamente tienen que ser neutras, 
también pueden obtenerse sales ácidos y básicos. 

Mencionaremos algunos ejemplos para entender el concepto propuesto por -
Arrhenius. 

1) HCl(aq) + Na-OH(aq) *NaOH(aq) + H20 
ácido base sal agua 

(NH4)2 S04(aq) + 2 ^ 0 
sal agua 

2) H2S04 (aq) + 2NH4OH(aq) 
ácido base 

3) HBr(aq) + K0H(aq) KBr (ftq) + 

ácido base s a l a g u a 

4 ) H 2 S
( a q ) + L Í O H ( a q ) - ^ L i 2 S ( a q ) + 2H2O 

ácido base sai a g u a 

5 ) V 0 4 ( a q ) + A l ( 0 H , 3 ( a q ) - * AlP04(aq) + 3 ^ 0 
a C Í d ° b a se sal a g u a 

basto parfincl, ^ ^ Ú t ± 1 P a r a l a S eluciones acuosas, pero no 
cidi: y básicas en 'J^JZZZ?*" ^ ^ ~ 

Los mas utilizados son el indicador tornasol es rojo en presencia de áci-

2) Teoría de Bronsted-Lowry : 

El modelo de Bronsted-Lowry considera que él protón es el ingrediente -

s 6L CfiLe e\ L l ó f ^ 1 0 5 á C Í d° S C O m ° d S 1 3 3 b a S e S ' E 1 tlrmL-protón" refiere a un ion hidrogeno positivo (un átomo de hidrógeno sin elecf^TT 

con^algún^otr^elemento? ^ ^ ^ ^ ^ ^ ^ n o -
Un Acido es una sustancia que cede (o transfiere) un protón a otra su^.n 

cía, en una reacción química. Donador de protones. sustan-

t o r ' d e ^ n e s ! S U S t a n C i a ^ ^ ^ 6 1 P r 0 t Ó n ~ U n a r e a c c i ó » ^ c a . Acep 

o t r f J Z t t Y * q U S C ° n t i e n e e l hidrógeno unido por un enlace covalente con 
otro elemento, al romperse el enlace, cede el hidrógeno positivo (protón)hacia 
una base capaz de formar un enlace, donde el nuevo enlaofcovalente se forma -
con el proton donado por el ácido. 6 £ o r m a 

Ejemplos de ácidos: 

Cloruro de Hidrógeno ó Acido ClorhfdrJnn, H ¿ " c T ^ Este enlace se rompe. 
Acido Sulfúrico: 

Ambos enlaces se pueden 
romper para perder un -
protón. 



Arido Sulfhídrico : H r S ambos enlaces se pueden romper 
para perder un protón. 

Las Bases tendrán un par de electrones sin compartir disponibles para for-
mar un enlace covalente con un proton. 

Ejemplos: 
ión hidróxido 

ion amoniaco 

H -

- N - H 

Pares de electrones sin compartir 

M H » -
illljl m^à 

CTï; tí Uu í':: 111 

Í I .......1 $ ||! 
i i mm I iilll 

Una reacción ácido-base generalizada de la transferencia de un protón se 
puede representar como: 

H-A 
Protón unido 
débilmente -
(ácido fuerte) 

B: 4 
aceptor 
del protón 
(base fuerte) 

base débil 
+1 

+ H-B 
protón unido 
fuertemente 
ácido débil 

Se dice que el ácido H-A es más fuerte que el ácido H-B . El acido mas -
fuerte tiene mayor facilidad de perder un protón. La Base B: es una base mas 
fuerte que la Base A"1. La base más fuerte tiene mayor facilidad de ganar un 
protón. 

Un ácido (débil) y la base (débil) que se forman por transferencia de un 
protón se llaman "par ácido-base conjugados1.' Es decir; el ácido al donar un 
protón hacia la base, donde el resto del ácido actúa, como la base conjuga-
da del ácido original,la base que acepta el protón se le llama acido conpu-
gada de la base. 

Se denomina reacción ácido-base, según Bronsted-Lowry, "a la reacción en 
que se transfiere un protón de un ácido a una base y se forman los correspon 
dientes ácidos y bases conjugados'.' 

Generalmente las reacciones ácido-base son reacciones en equilibrio, por 
lo que se utiliza la doble flecha. 

Ejemplos de las reacciones ácido-base de la teoría Bronsted-Lowry. 

1) HCL + H20 
ácido base 

2) HC2H302 

ácido 

3) NH3 + 
ácido 

H20 
base 

H3O 
ácido conjugado 

c r 1 

base conjugada 

+ -1 

ácido conjugado 

NH3 

base 
NH 
ácido conjugado 

C2H3°2 
base conjugada 

-1 NH2 

base conjugada 

4) H2S04 

ácido 

H2SO4 

base 
H3 S 04 HSO -1 

ácido conjugado base conjugada 

5) H3 P 04 
ácido 

+ H2O 
base 

H.^0 + 

ácido conjugado 

-1 
H2 P 04 
base conjugada 

3) Teoría de Lewis. 

la t r a í : S r L e : L 0 \ S ó ™ S Ó ^ d e f i " i C Í Ó n ^ ^ * — d a a 

un E n ^ a T , T p a T S ° e r i e c e
t r

U o n n ^ * ^ ^ ^ ^ » a — » 

ca a asolu^nn Í Ó n d e L e W Í S e s m á s g e n e r a l '3ue l a Bronsted-Lowry ya que se apli 
geno. Y reaccxones donde no intervienen hidrógeno o'iones de hidró^ 

El "ácido" se llama "electrófilo" y l a »oase" nucléofilo 

La reacción ácido-base tipica de Lewxs puede generalizarse como, 

A + : B > A ; B 

acxdo Lewis base de Lewis producto de adición 
receptor donador 

c e d ^ u f p a f d f Y T - 1 0 " ^ teoría de Lewis, "es que la base 
^ r para formar un°produ^ a~uñ~acido~~que acepta dicho 

Compuestos que se comportan como ácidos de Lewis: 

a) Moléculas que poseen un átomo con menos de una octava de electrones. 
Ejemplo: -BF3, A1C13 

b) Cationes con excepción de los gases nobles. 
Ejemplo: Ag+1, Cd+2, Fe+2 

O Moléculas en las cuales el átomo central tiene orbitales "d" disponi-
bles y puede adquirir más de una octava de electrones. ~ a i & P° n i 

Ejemplo: SiF4, SnCl4 

^ diferentes^011 "" 6 1 , 1 3 0 6 m U l t Í P l S ^ á t° m° S d e «lectronegatividades 

Ejemplos: CO , SO 

co3"2, CIO^ 1, 

CO, SH, I, 

Compuestos que se comportan como bases de Lewis: 
Ejemplo: ^ 0 , OH-1, F"1, C2H302" , PO^ 3, ci"1 

N 03 - 1' NH3' B i _ 1' NO/ 1. S03"2, H"1, CN"1, 

S2°3"2' S" 2 



Compuestos que se comportan como Acidos de Lewis: 

H + 1, Li+1, Na+, K +, M g
+ 2 . ca+2. Al+3. C r + \ Co+3. Fe+3, BF3. 

Bi+3, Cu+1, Ag+1, Cd+2, Pt+2, Hg+2, I + 1. B r + \ IjBr. Algunos á-

tomos metálicos tales de Fe, Ni» 

En la teoría de Lewis, no mencionamos ejemplos, ya que lo importante son 
los conceptos de ácido -base. Nuestro Ínteres y aplicación son en las solu-
ciones y reacciones que contengan hidrógeno, ya, que mas delante según la -
teoría de Bronsted-Lowry podremos clasificar la fuerza de los ácidos y toases, 

Una sustancia ácida en la Teoría de Arrhenius lo es también en las teo-
rías de Lewis o de Bronsted-Lewry. 

Resumen de las teorías ácido-base 

Teoría Definición de ácido Definición de base 

Teoría de 
Arrhenius 

Teoría de 
Bronsted-Lowry 

Teoría de 
Lewis 

Cualquier sustancia que 
libera iones H+ en solu 
ción acuosa. 

Cualquier sustancia que 
cede un protón. 

Cualquier sustancia que 
puede aceptar un par de 
electrones. 

Cualquier sustancia que 
libera iones OH~en solu 
ción acuosa. 

Cualquier sustancia que 
acepta un protón. 

Cualquier sustancia que 
puede ceder un par de -
electrones. 

propiedades que caracterizan a los Acidos y a las Bases. 

Las soluciones acuosas de todos los ácidos tienen ciertas propiedades en 
común. Estas propiedades "ácidas" comunes de los que se da una lista a con-
tinuación, se pueden atribuir primordialmente a los iones Hidromo. (H ) 

Las bases, al igual que los ácidos tienen propiedades comunes, donde se 
puede atribuir que se deben al ión particular que es el ion hidroxido(OH ) 

Propiedades de los ácido* v bases 

Acidos Bases 
1. Sabor agrio 

2. Cambian el tornasol azul a rojo 
3. Vuelven ácidas las soluciones 

acuosas (bajo pH) 
4. Hidrólisis ácida 

5. Descomponen las proteínas y 
otras sustancias biológicas 

6. Reaccionan químicamente con 
las bases 

7. (Pierden protones hacia la 
bases) 

8. Son capaces de disolver -
ciertos metales 

9. Acepta una pareja de elec-
trones 

1. Sabor amargo 
2. Se sienten resbaladizas 
3. Cambian el tornasol rojo a azul 

4. Vuelven básicas las soluciones 
acuosas (alto pH) 

5. Hidrólisis básica 

6. Descomponen las proteínas y 
otras sustancias biológicas 

7. Reaccionan químicamente con 
los ácidos 

8. (Ganan protones de los ácidos) 

9. Cede una pareja de electrones 

ACIDOS Y BASES DEBILES Y FUERTES 

<ci£ -bas^conjugadot^Qu^tan Z S ^ ^ * " 
sea su habilidad para perder un protón o J Y f 1 0 3 e n q u é t a n 9«nde -
ca de qué tan grande s L su h a M ^ a T d e ^ n a T e Í ' ™ ^ " 

do fe mezclan^con^el^aguá ^ i V f U S r t e S ' ** U " l l Z a " * S t° S - a n -
- en una reacción ^ ^ 

Ejemplo: H2S04, KOH etc. m p i e t a m e n t e e n l o s "»es positivos y negativos'.' r 

" - r s T O T T ^ S s ^ S ^ V ™ 1 " 6 1 ' q u e f o r m a s o l u c i ° - • « > -
Ejemplo: ácido ácetico amoníaco etc. " " P ° S l t Í V ° S y "dativos" 

a J í : en Z S ^ e r t T s " ^ V ^ ' . ^ r A ^ s e conjugada -
déb.l su base con jugada es fuerte y en una bas^H 'h mientras que u n c i d o 
formará es fuerte. 3 S S d e b i l e l á c i d ° conjugada que 

La tabla siguiente nos muestra la fuerza relativa i„c - •,, 
reaccionar con el agua formando los iones h i d ^ £ 



TABLA DE FUERZA RELATIVA DE ACIDOS Y J3ASES 

Bases muy Débiles: 
No reaccionan con el ión H^O*,1 para 
formar el ácido conjugado. 

Reaccionan completamente con 
el ión H70+ y base conjugada 

HC10 ión Perclorato ibsM 
ión Sulfato hidrogenado 
ión Cloruro 
ión Bromuro 
ión Yoduro 

ión Hidronio 
ión Sulfito hidrogenado 
ión Sulfato r,9::p:í:i 
ión Fosfato di hidrogenado 

Acido Sulfuroso 

ión Acetato 

ión Amonio 

ión Hidróxido 
ión Hidróxido 

ión Amida Amoniaco 

LA DISOCIACION DEL AGUA Y SU CONSTANTE DE IONIZACION 

El agua recibe el nombre de anfotero, poque actúa como un ácido y una base 
al mismo tiempo, cada solución acuosa está caracterizada por el proceso de au 
toionización, en el cual una molécula de agua (ácido) cede un protón a otra -
molécula de H20 (base) para formar los iones.,El equilibrio,$epf^tOf^^zacion 
dél ágüa siempre debe satifacerse, sin importar si otros ácidos., o, b^s i ; estap 
presentes en una solúción. 

sig^tTma'neraf ^ ^ ^ l a auto-ionización ocurre de la 

H20 + H20 ^ H 30 + 1
 + OH-1 

ácido + b a s e á c i d Q + b a s e 

conjugado conjugada 

b r i o X ^ e ^ r r ^ c c i ó n ? 9 ' * * * S e r ^ ^ ™ instante de equili-
U n a "constante de ean i 1 i -; ̂  e s Í Q u a ] _ . „ 

e n t r e la concentraci"ólT~de—los~reactivos c°ncentracion de los productos 

y - se representa Keq, 
chetes denotando la concentración T a ' V s ^ T ^ ^ ^ ^ 
tica es: ± a especie^ J , su expresión materna-

Keq = JH 30 + 1] x [oH-j 

£H2O ] X f„2oj 

bases, las concentraciones de ión hidron°Sa *cidos ° 
una solución neutra a 25-C. se encontró e Y •°D h l d r Ó x l d ° Í9-»1.B. En -
ción de cada uno de estos do i o n e T s d e T ^ ^ O ^ T ^ * * ^ ntra-

Por lo tanto: 
Keq = L^ol7] x [ixio"7] 

[H2°]2 

Generalmente la unidad molar se omite quedando: 

Keq = ÍXIO"14 

H20 2 

- — es a 
en cualquier tipo devolución * 

Entonces, sustituyendo la concentración del H20 tenemos: 
Keq X [55J2 = [iXlO-14] 

El producto de la constante de eouilihri« ~ 
ción de agua se le llama la costante de ion iP °° n a t a n t* d e encentra-
corno Kw, donde su valor es: ^ H l a n t e d e ionización del agua y se representa 

Kw = lXKT 1* 



[ v i * [ « i - 1 X 10-14 

también se representa 
-14 [V+1] X [OH-] = 10 

Una solución acida se caracteriza por poseer una concentración de ión hi-
dronio mayor de 10~7. La concentración de hidróxido disminuye y Kw sigue - -
siendo 10~14. Cuando hay una base en la solución, aumenta la concentración -
de ión hidróxido siendo mayor de 10~7 y la concentración de ión hidronio es 
menor de 10~7 para que Kw siga teniendo el mismo valor de 10" 

CALCULAR EL PH DE UNA SOLUCION DADA SU CONCENTRACION 
DE HIDROGENO Y/O HIDROXILO. 

En las soluciones acuosas las propiedades ácidas normales se deben a los 
iones hidronio y las propiedades basicas comunes son debidas a los iones -
hidróxilo; siempre y cuando la concentración de estos dos iones es cons-
tante ( 1 X 10~14). Estas concentraciones cubren un rango muy amplio, por -
lo que se diseño una escala especial para expresar las concentraciones de -
ión hidronio en soluciones acuosas, se llama escala PH y se define "como el 
negativo del logaritmo de la concentración de ión hidronio", donde su expre 
sión matemática es: 

PH = - log [ V + 1 
El [H 0 +] representa la concentración de ión hidronio en moles/lt(molar), 

recordando que la unidad molar se omite. 
El logaritmo decimal de un número es el exponente a que debe elevarse el 

número diez para obtener el número en cuestión. 
Cuando el PH es un valor numérico de la potencia de 10, se determina fá-

cilmente. Una solución con una [H 0 + ] de lo" molar tiene un PH = 4 y una 
solución con una [H 30 + 1] de 10"9 tiene PH = 9. 

Cuando el PH no es una potencia entera de 10 deberá calcularse el logarit 
mo de la concentración, usando dos métodos uno de ellos es usar una tabla de 
logaritmos, y el otro usar una calculadora manual que maneje números exponen 
ciales y logaritmos en base 10 (log). 

Para entender lo anterior, aplicaremos, el concepto de PH en un ejemplo: 
1) Una solución de ácido clorhidrico es de 6 X 10 3 molar. 

¿Calcular el PH? 

Datos: Fórmula: 
[h30+1] = 6 X 10"3 PH = - log [ h 3 0 - ] 
PH = ? Sustituyendo los valor-es 

PH = - log [ 6 x 1 0 3J 
a) El logaritmo de un producto es la suma de los logaritmos de los facto-

res, por lo tanto p H = _ ( l Q g 6 + l o g 10-3} 

b) Se consulta en las tablas el log de 6 ya que no es una potencia entera 
de 10 y el log 10~3 = -3 

dando: log 6 = - 0.78 

Sustituyendo los valores: 

PH = - £.78 + (-3)} 

t—zzzzz^iíiEi 
O Cuando se utiliza la calculadora es directo el resultado. 

Se estableció una escala llamad* "PH» I 
pidamente si una s o l u 5 i ó T ^ r i f Í ~ f | r í • 1 3 C U a l n° S p e r m i t e interpretar ra-
po saber que tan acida o alcalinaés l T l T °. n e U t r a ' t a i» b i" - i " » tiem 
14, quedando en el punto central que e l ""eí C O y » 1 « « ™ n del 0 aT mu« et, ei /, el punto neutro. 
Escala de PH: 

Rango Acido 
i , Rango Alcalino 

II 12 13 14 
i — - I I — I -

. aumenta 7 
4 aumenta 

Por ejemplo: Las soluciones neutras tienen un PH 7 i , • 
das PH menor de 7 y las soluciones básicas PH mayor de 1. ^ ^ á c i~ 

en soluciones~acuosasa s f d e f i ^ f tí £ de iones hidróxilo 
-ación de roñes hidróxilo, ^ ^ ^ ^ t S t S ^ * * ^ 

POH = - log [.OH"1! 

lar"1 Z m ~ L J r e p r e s e n t a l a concentración de iones hidróxilo en mol/lt ó m o-

l o T V i ^ L l ^ P° H ^ U n a S ° 1 U C 1 Ó n concentración de ión hidróxl 
Procedimiento: 

a) Usando notación exponencial se convierte 0 nn« 
donde; [OH" 1} = 8 x 10"3 ü n v i e r t e ü - 0 0 8 Potencia base 10, 
Datos: „A , Formula: 

POH = - log C O H - I 

Sustituyendo los valores: 

POH = - log (8X10~3) 



b) Recordando que el logaritmo de un producto es la suma de los logarit-
mos de los factores, por lo que tenemos: 

POH = - (log 8 + log 10 ) 
c) El valor de log de 8 se consulta en las tablas = .90 y el log 10 =-3 

Sustituyendo estos valores tenemos: 
POH = -[(.90)+ (-3)3 
POH = - (-2.1) 

j^POH = 2.1 
d) Cuando se utiliza la calculadora es directo el resultado, 

CALCULAR PH Y POH 

Para calcular el PH y POH en una solución acuosa, al mismo tiempo, se to-
ma el logaritmo de ambos miembros del producto iónico del agua por lo que se 

° b t Í e n e : log [H30+1] X [OH"1] = log ICT" 

a) El logaritmo de 10~14 = 14 quedando. 
log [h 30^] X log [oh'1] = -14 

b) Multiplicando ambos miembros de la ecuación por -I. 
-log [h30+1] X (-log [0H_1]}= 14 

c).Donde se obtienen las siguientes expresiones: 
El-log [H 30 + 1] es igual al PH 
El - log [OH-I] es igual al POH 

PH + POH = 14 esta reación es muy útil para saber 
el PH de una solución básica ó POH de una solución ácida al tener solamente 
la información de una de las concentraciones, ya sea de ion hidromo o de -
ión hidróxilo. 

Ejemplo 1: ¿Cuál es el PH y el POH de una solución 0.0001 de hidróxido de 
sodio? -4 

a) Se usa notación exponencial 0.0001 = 1 X 10 

Datos: Fórmula 
[0H_1] = 1 X 10-4 POH = - log [OH-1] 
PH = ? R -I[ 
POH = ? Sustituyendo el valor |jDH J 

POH = - log I X 10-
-4 

POH = - (log 1 + log 10 ) 
el logaritmo de 1 es igual a cero 
el logaritmo de 10~4 = -4 
POH = - ( 0)+ (-4) 
POH = - (~4) 
POH = + 4 

M tener el POH s e puede caicular el valor de P„ utili2ando Xa f ó r m u la= 

PH + POH = 14 
se despeja PH quedando: 
PH = 14 - POH 
se sustituye el valor de POH 

-PH.» 14 -4 
| PH = ÉJ 

d
d : \ r : r P O ~ s e dentro ae -

menor de 7.0 ó mayor de 7.8 la persona muere" 9" P e r S ° n a " V U 6 l V e " 

mayoría^si^embargo t l n Z l l ^ T l n T r l T T T M T Í ^ ^ 
incluyen el jugo de toronja <2.9 - 3 2) %Ll ^° S. a l Í m e n t o s ácidos -
(2-4 - 2.6). Los alimentos mil l ' J 9 d e U m o n (2'3> V =°la — 
gostinos cocidos ̂ T-7B? sin J^T ̂  t0rtiUa de hUeV° (7-7'-
«arios ,ue pueden ^ V ^ Z S í 

s o n I a ae las frutas y vestales 
Oidos. C a r n e s ' a v e s ' h u e v o s- ^eso, pescado y cereales son á-

en el TcelílZ'"" á C Í d°' P U 6 d e residuo alcalino 



UNIDAD III ACIDOS Y BASES 
LABORATORIO I 

1. Escribe las principales propiedades generales de los ácidos y bases 

Acidos Bases 
1. I-

2. 2. 

3. 3. 

4. _ 4. 

5. 5. 

2. Define los conceptos de ácido y base de acuerdo a las siguientes teorías 
a) Teoría de Arrhenius. 

ácido: ___ i 
base: 

b) Teoría de Bronsted-Lowry. 
ácido: ________________ 
base: 

c) Teoría de Lewis 
ácido: 
base: 

3. Define la reacción ácido-base según la teoría de: 
a) Arrhenius: 

b) Bronsted-Lowry: 

4. Completa las siguientes reacciones indicando los ácidos y bases conjugadas 

a) NH3 + H20 

b) H I04 + H20 

C) H2SO4 + H2SO4 

d) HCO^ + H20 

5. De acuerdo a la siguiente tabla * 
efectúa lo siguiente: f U 6 r 2 a S rel*tivas de ácidos y bases 

base conjugada. l e C h a e l a u m e n t o 1« fuerza del ácido y de la 

Acido 
1) HC10 8 3 8 6 C ° N J U 9 A D A 

4 
2) H SO 2 4 
3) HC1 

4) HBr 

5) HI ' ' ' ' •• ' .l'Z " 

6) HN03 

7) [H3O]+1 

8) H2S03 

9) H -1 

10} H PO 3 4 

11) HF 

12) HN02 

13) HC2H302 

14) H2 C03 

15) H2S 

16) [nhJ 

17) HCN 

+1 

*8> H2O * 



19) [OH]"1 

20) NH 3 

6. Explique la disociación del Agua y su constante de Ionización a partir de 
la siguiente reacción: 
H2O + H2O « 3o + + OH" 

7. Define Potencial de Hidrógeno. 

8. Calcula el PH de cada una de las siguientes soluciones: 
a) 0.0008 M de HI 

b) 0.052 M de H2C03 

c) 2 x 10~4 M de HBr 

9. Calcular P„ Y POH de las siguientes soluciones 
a) 0.053 M de KOH 

b) 0.000037 M de H SO 2 4 

c) 4.6 x 10'5 M de HC1 

10. Represente e interprete la escala D u 
neutro. G S C a l a d e con sus rangos ácido, alcalino y 



11. Defina e interprete el producto iónico del agua. 

12. En la siguiente reacción ¿Qué sustancias son acidas y cuales bases según 
las definiciones de Bronsted-Lowry. 
NH. + H_0 H,0+ + NH 4 2 3 3 

13. Indique cuales son ácidos y cuales bases en la siguiente reacción. 
HC2H3O2 + NH3 NH4

+ + C2H3O2 

14. Indique cuales especies son los pares ácido-base conjugado en la siguiente 
reacción. 
H 0 + + F~ ; — t HF + H2O 

15. Para cada una de las siguientes reacciones ácido-bases identifique los 
ácidos y las bases e indique los pares ácido-base conjugadas. 

a) H2S04 + H20 » H30+ + HS04
_1 

» OH'1 • HCOj'1 „ 2 0 + C 0 3- 2 

O HF + N„3 „ ^ I + P_ 1 

d , H 3 0 + O H - J ^ „ 2 0 + ^ 

e> » « / + 0 H-1 ^ ^ + ^ 



INTRODUCCION A LA QUIMICA ORGANICA :, _ 

UNIDAD IV " ' 

PROGRAMA: ... 

OBJETIVO PARTICULAR: 
Al término de la unidad, el alumno: 

......... Comprenderá los principios fundamentales de la Química 
... ... ........ Orgánica. 

OBJETIVOS ESPECIFICOS: 
4.1 Describirá el origen, desarrollo e importancia de la 

_::. , .. . _ Química Orgánica. 
.. ,.. 4.2 Definirá Química Orgánica. 

4.3 Explicará las principales diferencias entre los* com-
puestos orgánicos e inorgánicos. 

4.4 Explicará la importancia del carbono en la Química -
Orgánica. 

4.5 Explicará el significado de la tetravalencia del — 
carbono. 

4.6 Describirá la clasificación de los compuestos orgáni 
eos. 

UNIDAD IV INTRODUCCION A LA QUIMICA m m a m t ™ 

gor Científico. ,GS U a n d o s e e s t^ian los compuestos con ri-

- s s ^ r r ^ ^ e
d: r : u a

e r p a s e n - — ^ d e la e u í. 
P° y que se puede limitar h^stflos último, " e P i e r d e e n e l t i e m" 
do de tinieblas en los ™ s „ „ últimos anos del siglo 18. Es un perfo-
ra el avance de la química. En ^ T ^ r s e " * 1 6 8 . 8 ^ " 0 " 
que se obtenían de los seres viviente^ ? P°' U a q U e l o s « g e s t o s r 
ra de ellos no se le podí b " i T ^ L T V l t a l" y " u e < — 
nica» la cual se decía es la ouímí« 6 1 n° m b r e d e "Química Orgá Obtienen de los seres vivientes - r o ^ ^ C° m p° n e n t e s <5- •• " ' 
cuando en 1828, Federico Wohler'oWiene , vitalista empieza a caer -
ae Xa orina, a partir de ' e T ^ I t o ^ ~ í T ^ 

NH OCN » co (NH>, 
Cianato de Amonia UREA 
(compuesto inorgánico) (compuesto orgánico) 

Una segunda etapa en el desarrollo de la cuímirS • 
marcar a partir de 1859 año en que tienl ¡ q u i n u c a orgánica, se puede en-
ral de los compuestos orgánicos d a d ™ C. í m i e n t o l a Te°ría estructu-
r e en 1874 la HipótesisdeVoit Hof^ Le Beí" * ^ T ' a S Í t a n b i é n 

laces del carbono se orientan hacia Íos vért? T ° C""1 l 0 S C U a t r ° e n 

estando en su centro de dicho átomo. " * "" t e t"edro regular^ 

- ^ ^ S S i r - r c í ^ o ^ ^ ^ f — o s de 

diaba los compuestos que se obtenían de lo« m e n t e l a . ^ " > - a Orgánica estu-
de la obtención de la Orea p^r Federico « o L T ^ V 1 ^ e n t e s ' I » « a raiz -
día de mas y más compuestos^rglnÍcos L r vía s L t T • °bten<:ión - d a 
ción por la siguiente: <?anlcos por vía sintética cambió esta definí 

"guimica Orgánica estudia los compuestos dol 
»es que tiene con otro elemento ! Carbono- y las combinacio-
Halógenos y ciertos metal" esta definToT^t'' H Í d r ó q e n o- Azufre 
tos orgánicos tienen c ^ o ' e l e ^ n t f ^ ^ ^ l 0 S 

como^podemos Mencionar ^ Z ^ T * ' - * " ~ de 12,000 compuestos, en 1912 era de i n n n f conocieron un promedio 
tualmente se conocen un p^medio df^'ooi o o o ^ " " * 5°°'000 y 

este número se incrementé a razón de 100 óoO cfL. T 6 3 ' - 5 y C a d" a ñ° " 
gran importancia que presentan en la art!,^ * ' e S t° d e b i d o a l a 

a sus grandes aplicaciones en todo^i d l C h° S "»Pastos, debido 
Pío en fertilizantes^ medicinas telasS T t í 1 * * P » r ejem 
bles, alimentos, etc! Q 1 C i n a s ' t e l a s' articulos industriales, combusti^ 
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4.3 Explicará las principales diferencias entre los* com-
puestos orgánicos e inorgánicos. 
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4.5 Explicará el significado de la tetravalencia del — 
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4.6 Describirá la clasificación de los compuestos orgáni 
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UNIDAD IV INTRODUCCION A LA QUIMICA O P ^ M T ^ 

gor Científico. ,GS U a n d o s e estudian los compuestos con ri-

- s s ^ r r ^ ^ e
d: r : u a

e r p a s e n - — ^ d e la e u í. 
P° y que se puede limitar h^stflos último, " e P i e r d e e n e l t i e m" 
do de tinieblas en los ™ s „ „ últimos anos del siglo 18. Es un perfo-
ra el avance de la química. En ^ S ^ " ' 1 " . ' * - * « " » d ' 
que se obtenían de los seres viviente Í ° S U p o n i a <3ue l°s compuestos r 
ra de ellos no se le podía obtener ul i T ^ L T V l t a l" y " u e < — 
nica» la cual se decía es la ouímí« 6 1 n° m b r e d e "Química Orgá Obtienen de los seres vivientes - r o ^ ^ C° m p° n e n t e s <5- •• " ' 
cuando en 1828, Federico Wohler'oWiene , vitalista empieza a caer -
ae la orina, a partir de ' e T ^ I t o ^ 

NH OCN » co (NH), 
Cianato de Amonia UREA 
(compuesto inorgánico) (compuesto orgánico) 

Una segunda etapa en el desarrollo de la quími™ • 
marcar a partir de 1859 año en que tienl ¡ q u i n u c a orgánica, se puede en-
ral de los compuestos orgánicos d a d ™ r "f? l m i e n t o l a Te°ría estructu-
rece en 1874 la HipótesisdeVoit Hof^ Le Beí" * ^ T ' a S Í t a n b i é n aP*" 
laces del carbono se orientan hacia Íos vért? T ° C""1 l 0 S C U a t r ° e n 

estando en su centro de dicho átomo. " * "" t e t r a e dr° «guiar. í 

- ^ ^ S S i r - r c í ^ o ^ ^ ^ f - — o s de 

diaba los compuestos que se obtenían de lo« m e n t e l a . ^ " > - a Orgánica estu-
de la obtención de lacrea por Federico Wohle"*3 V 1 ^ e n t e s ' a raiz -
día de mas y más compuestos^rgfnicos por v í a s i n t Z d e c a d a 
ción por la siguiente: 9 a n l cos por vía sintética cambió esta definí 

"Química Orgánica estudia los compuestos del 
°es que tiene con otro elemento ! Carbono- y las combinacio-
Halógenos y ciertos metal" esta definToT^t'' H Í d r ó^ e n o- O x í9-o, Azufre 
tos orgánicos tienen c ^ o ' e l e ^ n t f ^ ^ ^ ^ « « ^ ~mpues 

como^podemos Mencionar ^ Z ^ T * ' - * " ~ de 12,000 compuestos, en 1912 era di ^ n nnn f conocieron un promedio 
tualmente se conocen un p^medio df^'ooi o o o ^ " " * 5°°'000 y a C" 
este número se incrementé a razón de 100 óoO cfL. T 6 3 ' - 5 y a ñ° " 
gran importancia que presentan en la art!,^ * ' e S t° d e b i d o a Ia 

a sus grandes aplicaciones en todo^i d l C h° S p u e s t o s , debido 
Pío en fertilizantes^ medicinas telasS T t í 1 d e. n" e s t r a vida, por ejem 
bles, alimentos, etc! Q 1 C i n a s ' t e l a s' artículos industriales, combusti^ 



Entre las principales fuentes de obtención de los compuestos orgánicos 
podemos mencionar el Petróleo, las plantas, animales, gas natural, entre 
otros. 

DIFERENCIAS ENTRE COMPUESTOS ORGANICOS E INORGANICOS 

Orgánicos 

§1 im»<M - ! 
S i mm 1 S b 

l i l i 

mM ' ; 

Los átomos de carbono tienen pro-
piedades entre sí formando estruc 
turas a manera de cadenas. 

Generalmente son compuestos cova-
lentes no-polares. 

Tienden a ser insolubles en Agua. 

Las reacciones de las moléculas -
orgánicas se efectúan lentamente 
y con frecuencia necesitan tempe-
raturas altas y catalizadores. 

Muchas de las reacciones de los -
compuestos orgánicos dan mezclas 
de productos. 

Los compuestos orgánicos son menos 
estables al calor y por lo general 
se descomponen a temperaturas supe 
riores de 700°C, las cuales rompen 
muchos enlaces. 

Los compuestos orgánicos son más -
susceptibles a la oxidación, los hi 
drocarburos arden con el oxígeno -
molecular (02) y agua (H20). 

Presentan el fenómeno de isomería, 
por lo que es necesario emplear -
fórmulas desarrolladas o raciona-
les para explicar mejor las pro— 
piedades de los compuestos. 

La formacion de diferentes compues 
tos orgánicos se limitan a seis 
principales elementos: Hidrógeno,-
Carbono, Nitrógeno, Fósforo,Azufre, 
Oxígeno; algunos contienen además 
Halógenos (Cl,Br,F) Arsénico y al-
gunos metales. 

El número de compuestos orgánicos 
es teóricamente ilimitado. 

jhgrgánicos 

El cárbono se combina con los ele-
mentos metales y alcalino terreos 
para formar Carbonato y Bicarbona-
tos. 
La mayoría son compuestos iónicos y 
covalentes polares. 

Son solubles en agua la mayoría 

Las reacciones iónicas ocurren a -
menudo rápidamente. 

Los compuestos inorgánicos permane-
cen sin cambios incluso después de 
sufrir calentamientos intensos. 

El fenómeno de la isomería es muy -
raro. 

En la formación de compuestos Inor-
gánicos intervienen casi todos los 
elementos. 

El de inorgánicos conocidos es de 
unos 50,000. 

IMPORTANCIA PEI. CARBONO EN LA QUIMICA OP^Mrra 

establecer e ^ ^ - químicos orgánicos al 
y corazón de todo compuesto orgáni^ ^ t ^ ^ S c S d'¿ 

te ? ' e n t Í d° es 
los átomos de carbono uniéndose entr/^í t * * * l l á' ^ ^ vislumbró-
moléculas orgánicas. U n i e n d° S e e n t r e S 1 P f o r m a r los esqueletos de las 

Los trabajos de Kekulé son en la a P t . w n ^ n • • 
s o b r e i o s — - — o 

" se r ^ ^ r L ^ . ^ tetravalencia debe entender-
LOS átomos de carbono n i r f T ™ q U S P° S e e e l át™>° ^ carbono, 
cuatro enlaces covaíentes. e l e c^ones de valencia pueden formar -

2' tieLro°Puneoaod ^ ¿ ^ ¿ Z ™ * C a r b° n° 3 1 U n Í " e - -mpar 
lares y constituir " s esqu^letosT f 0 ™ a r C a d e" a S ° aléenlas ^ ü 
de los edificios . o l e ^ f d T l a H u s ^ c ^ 

foro. Al conocer el mundo ló« N " r o g e n ° : «alogenos. Azufre y fos-
Orgánica logró su g r " desarroí" ^ ^ f U 6 ™ a n d ° l a Rímica -

^ r ^ í S í r ^ r r — i a 
Pinturas, los plásticos, de la gasolínÍ ' l n t a S' l a S d r o q a s' l a s 

nuestros alimentos y de'nuestros " s t ü - i o " n e U m a t l C O S ' l a ^ - a de -
De acuerdo con todo esto nos damos cuenta que el "Carbono" « , , to principal de los compuestos carbono es el elemen-

Pücaciones ya que la mavoría d» ? X S S t° S t l e n e n d i v^sos usos y a-
boración de medicina o l S impuestos que se utilizan para ll ela 
lo encontramos en la'mayoría de L T s ^ s v ^ S T S / S ^ T y ^ ^ ' 

vxvos ya sea animales o vegetales. 

SIGNIFICADO DE LA TETRAVALENCIA DEL CARBONO 
En su estado basal, el carbono tiene la configuración electrónica: 

6C = ls2 2s2 2p2 
6C = ls2 2s2 2PX1 2py1 2pZ° 

Mediante la Estructura ELectrónica Puntual de Lewis 
s 

Pz ( ) C ( . ) Px » Pz ( . ) c ( . ) Px 
"" ~r >1« 

haceEn S ^ i S t^TTiTA^i^ ̂ ^ ^ " 
^ 2® 12 P3 o i S2, 2 si, ^ a

2 ; : r s - s u — — e s -



Un orbital hídrido es el que se forma con orbitales que se encuentran 
en el mismo nivel. 

El carbono puede lograr una configuración estable (el que presenta 8e 
en su último nivel de energía, el que presenta una configuración de un gas 
noble), perdiendo sus 4 electrones ó ganando 4 electrones, pero tiene la -
tendencia a compartir esos 4 electrones del último nivel de energía con o-
tros átomos. 

Por lo tanto, podemos concluir que el carbono es tetravalente que su -
número de oxidación es 4 y la manera en que se encuentran distribuidos - -
esos 4 electrones actualmente no se localizan en un mismo plano sino que -
se encuentran distribuidas de la siguiente manera: 

El átomo del Carbono está en el centro de un tetraedro regular y sus -
electrones parten de este centro en dirección de las vertices del tetraedro, 
formando cuatro ángulos de enlace iguales de 109 5o. 

Se representan los enlaces: 

l \ / 
- c - , - c - , - c S ; c 

CLASIFICACION DE COMPUESTOS ORGANICOS 

El campo de la química orgánica es tan vasto que, a pesar del hecho de -
que diariamente se consuman miles de compuestos orgánicos, se utiliza sola-
mente una fracción diminuta de la totalidad de estos compuestos, tomando en 
cuenta que los compuestos químicos orgánicos desempeñan un papel muy impor-
tante en la vida de las personas en forma de alimentos o bebidas, drogas y 
medicinas, textiles y tintes; y que además, son parte integrante de los plá 
sticos, los combustibles, los refigerantes, los explosivos y los adhesivos. 

Anteriormente se mencionó que el elemento clave de todos los compuestos 
de la química orgánica es el "Carbono", que tiene una valencia de 4, ya que 
tiene 4 electrones en su órbita exterior, los cuales se unen de manera cova 
lente con los átomos de Hidrógeno, el Oxígeno, los Halógenos, el Nitrógeno, 
el Azufre y otros átomos de Carbono. A diferencia de la situación de la quí 
mica inorgánica, en la cual predominan los compuestos iónicos electrovalen-
tes, las propiedades y el comportamiento químico de los compuestos de carbón 
están relacionados íntimamente con las ligaduras covalentes no iónicas que -
se encuentran presentes en estos compuestos. Se pueden encontrar uniones co-
valentes simples, dobles y aun triples entre un solo par de átomos, especial 
mente de átomos de carbono. Mas específicamente, las propiedades y el compor 

E f S S S e t o ™ ? 6 1 0 3 C ™ t O S — ° están relacionados con es-

1. El número de átomos de carbono en la molécula 
2. El tipo de ligadura o enlace (sencillo, doble o triple, 

3" molécula? ^ ^ * » se encuentran presentes en la 

e l e ^ o i L 9 ^ ^ ^ ^ : ^ ^ ^ ^ : ' ^ 1 ^ 0 ^ 1 6 " ^ C ° n S Í S t e d e ™ — Par de -
tetravalente, el nitrógeno trivalentl, - a n t° 6 1 4 t C B O d e C a r b o n ° " 
no y los halógenos son monovaí^es ' ° X 1 9 e n ° Y el hidróge-

Las valencias se pueden representar por rayas (-), 
I 

; - o - , 

cadenas^^Para u ^ f ^ t r ^ s H o ^ t ^ s T ^ t ' — n a c i ó n , formando 
una valencia compartida, por ejemplo! C a r b° n° P U e d e n U S a r C a d a 

H - n . 
Al unirse dos átomos de carbonos con un enlace dohio lencias; ejemplo enlace doble comparten dos va-

lencias^e^mpír' 0 1" 0 3 * C a r b° n° ^ ™ comparten tres va-

( " - - " O 

Las valencias restantes los unen a otro^ Á*-™^ 
todas las valencias deben estar combinadas ' Y* W e n un-c™Puesto 
se con otros átomos p o l i v a l e n t e s ^ ^ o t o ^ T l ? ^ ^ 
cías; por ejemplo: Un*' d o s ° h a s t á tres valeri-

( = O ; - c = N ^ 

FORMULAS ESTRUCTURAT.ES DE LAS MOLECULAS n p . m o » 

Para representar con absoluta clarión i* 
ganicas, deberán usarse modelos moíec^larestridím ^ m o l é c u l a s «>r 
siempre se dispone de modelos moleculares o ^ l d l m e n " o n a l e s " como nS moleculares o no son adecuados para uso común 



y corriente, se han desarrollado diversos métodos para representar una mo-
lécula tridimencional en una superficie plana. Uno de estos se ilustra a -
continuación para la fórmula del metano. (CH4). 

Las representaciones tridimensionales de moléculas de gran tamaño son 
difíciles de dibujar y visualizar. Por simplicidad, con frecuencia se usan 
proyecciones planos. La proyección del metano, CH¿f puede escribirse como 
sigue: 

H " 

h o cY:> H o más conveniente 
f» 

C — H 
I 
H 

El etano, , se representa de la siguiente manera: 
2 O 

H H 
I » 

H — C — C — H 
I I 
H H 

A este tipo de proyecciones planas se le conoce con el nombre de fórmu 
la gráfica. 

Un compuesto orgánico se puede representar su estructura mediante dife-
rentes tipos de Fórmula. 
a) Fórmula Empírica. Solamente expresa la relación de átomos en la molécula. 

Nos proporciona muy escasa información acerca de una sustancia, ya que no 
indica cuáles son los grupos funcionales que están presentes. 
Por ejemplo C H 0 , en la química orgánica se presentan muchos casos en los 
cuales diferentes compuestos tienen fórmulas empíricas iguales, como en -
este caso el ejemplo puede ser el CH3"0-CH3 que es el éter dímetilico o -
el CH -CH -OH del alcohol etílico. Ambos poseen la misma fórmula empírica, 
pero sus propiedades son totalmente distintas debido a que tienen diferen 
tes grupos funcionales. 

b> S S T T O * ^ ^ " ? Y ? " 0 ^ á t° m O S * » constituyen Xa 
la estructural r e p r e s e n t a c l ° " salificada mas conveniente de la fórmu 

funcionales p ? e l ^ e f ^ £ ^ ^ — Caramente los grupos 
tud en donde están S ^ ^ r ^ S ? ^ ^ ^ ~ ^ 

C> los radicales o grupos atómi-
encuentran concatenados íos átomo/d " e S t a b l e c " ™ m o se -
molécula. 1 0 3 a t° m o s d e u n compuesto orgánico dentro de la 

L° ren e^Sra^Sñ?e Hs e; ^ e ^ e ^ f " s ^ ™ " ^ « « bono. enlaces entre los respectivos átomos de car 

d) Fórmula Gráfica. D a una idea de la distribución espacial de 
la molécula. Muestra como están unidos entre sí cada ^ rf! 
considerando su estructura electrónica y Ía vaíencia de los 
siderando el mi.mo ejemplo anterior de/alcohol etílico: 

H H 
I I 

H - C - C - O - H 
I I H H 

s e n c m f y T s f v ^ ^ á t ^ ^ r ^ ^ h Í d r Ó 9 e " ° » enlace 
enlace sencillo. ° n° S e e n c u e n t r a ™ido al OH mediante un 

S> Es una representación simplificada más conveniente de 
-orno de - - ^ 

Por ejemplo: Fórmula Estructural CH -CH -CH -CH -CH 
3 . 2 2 2 3 

Fórmula Condensada CH3~(CH2)-CH3 

Nótese que el 3 es el valor de n quedando" 
CH3-(CH2)3-CH3 

CLASIFICACION DE LOS COMPUESTOS ORGANICOS 

La extensión que ha alcanzado la química oraánir* „ Qi 
compuestos orgánicos conocidos, ha h ^ h ^ n ceL' ia"u'cl s l f i c ^ c ^ 0 ^ " 
Clones que los agrupan según sus Funciones y formas estructuraos T ~ 
cuitar su estudio y comparar mejor sus propiedades e S t r U C t U r a l e S • ía" 

^ L r r c l ^ d f r ^ . ! ^ - — — - - denomin. 

los átomos en 
los átomos, -
átomos. Con-

Estas cadenas pueden ser: 



1) Abiertas o Aciclicas. Cuando se unen los átomos de carbono entre sí for 
mando estructuras en forma lineal son llamados cadenas lineales y al -
unirse los átomos de carbono entre sí, teniendo una cadena principal, -
donde se unen a ella otros átomos de carbono hacia arriba y hacia abajo 
es llamada cadena arborescente. | 

t i l l i l i 
— c —c — c — — c - c - c - c — 

^ 1 1 1 I _ ¿ J 
Cadena lineal I 

Cadena arborescente 

Pueden existir en las cadenas lineales o arborescentes otros átomos co-
mo O, N, S, Halógenos etc. 
Cuando los átomos de carbono forman cadenas lineales o arborescentes al 
unirse mediante un enlace sencillo se dice que el compuesto es saturado 
y cuando en la unión de los átomos de carbono intervienen dos o tres en 
laces son llamados insaturados. 
Por ejemplo: | | J | | 

- C - C - C C _ c C -

Saturado Insaturado 

2) Cadena Cerrada ó Cíclica. Están formados por compuestos en cuya consti-
tución existen alguna cadena cerrada. Se dividen en: 

A) Serie homocíclica. También se le conoce con el nombre de Serie carbocí-
clica comprende aquellos compuestos cuya cadena está formada exclusiva-
mente por átomos de carbono. A su vez se divide en: 

1) Serie alicíclica, es la que está integrada por compuestos cuyos átomos 
de carbono que forman la cadena cerrada se unen entre sí por medio de un 
enlace sencillo. 
Por ejemplo: j j 

- C - C 
I I 

— C - C 

2) Serie Aromática o Bencénica. Son aquellos compuestos que poseen en su -
constitución el llamado anillo de Kekulé o anillo bencénico (es decir -
poseen tres dobles enlaces alternados y tres enlaces sencillos). 
Por ejemplo: I 

C 
// \ — C C — 
I II 

— C c — * / C 

c 
\ / \ ^ c — c 
/ \ 

3) SerieHelerocíclica Son 
" ^ ^ ^ ^ ^ ^ ^ r b o n o existenUnf°S ^ f° r m a n C a d e n a *de-' e x i s t e n otros átomos como o, N, o, etc. Por ejemplo: I 

A 
i r - c c -

W / N 

- c - C ~ 
II 41 

- c C -
\ / S 

dad cuando penetran o cuando abandonan T - f 3 6 C ° m p o r t a n como uni 
" ™ ^ i c a s particulares a las moléculas q u H ^ n . ^ ' 

^ S G Ñ 2 I Q O ^ C 0 R ^ P U E S T 0 S QRGANTCNG P„ D ^ 
GRUPOS FUNCIONALES 

Estructura 

R - H 
R - X 
R - OH 
R - O - R 
R - NH2 

R - CN 
R - C - H 

II 
O 

R - C - R 
II O 

R - C -OH 
II 
o 

R - c - OR 
II 
0 

R - c = o 
1 
0 
1 

R - c = 0 

Clasificación 

Alcano 
Halogenuro Orgánico 
Alcohol 
Eter 
Amina 
Nitrilo 
Aldehido 

Cetona 

Acido 

Ester 

Anhídrido 

Grupo Funcional 

-X(Cl,Br,l,F) 
OH 
OR 
NH2 

CN 
C - H 
II 
O 
c - R 
II 
O 
c - OH 
II 
O 
c - OR 
II 
O 

C - o 
\ 0 
/ 

c - o 



R _ Q - x ' Halogenuro de Acido C - X 
,1 II 
O O 

R - C - NH Amida C - NH 
Il 2 " 

2 

R - SH Tiol (mercaptano) SH 

R - S03 H Acido Sulfónico S 03 H 

R - SC>2 X Halogenuro de sulfonilo S°2X 

R - S02 NH2 Sulfonamida S 02 N H2 

La "R" significa la porción remanente de la molécula orgánica. Usualmente 
representa un grupo C nH 2 n +1. 
Por ejemplo; R=CH -CH -; por lo que el alcohol etílico quedaría CH^CH^OH. O ^ 

UNIDAD IV INTRODUCCION A LA QblMICA ORGANICA 
LABORATORIO # 1 

1. Investiga el origen de la Química Orgánica. 

2. Vivimos en una zona industrial de acuerdo * • • 
sas utilizan el concepto do a u í m L o • conocimientos cuáles empre-
tancia en nuestra vida diaria 0 r* a n i c a * ^ C r e S S q U S S e a 

3. Explica las principales diferencias entre los compuestos orgánicos e inorgá 

4. Explica porqué es importante el Carbono en la Química Orgánica. 



5. Explica en qué consite la tetravalencia del Carbono. 

6. De la siguiente serie de compuestos indica si su fórmula es molecular»es-
tructural o condensada. 

a) CH3 - CH2 - CH2 - CH3 

H H H 

b) H - C - C - C - H 
I I i 
H H H 

c ) C10H10 

CH. 

d) CH - C - CH 
5 I 

CH_ 

e ) C20H42 

f) H -

H H H H H 
1 1 l 1 
C - C - C - c - C 
\ í V 1 
H H H H 

H-C-H 
I 
H 

cada^uno^ C l a S Í f Í C a c Í Ó " ^ los Compuestos Ciánicos y dà un esempio de 

Definir Química Orgánica. 

¿cuál es la importancia de los experimentos de Wohler? 

¿Por qué el enlace carbono-hidrógeno es un enlace covalente? 



11. Escribe la configuración del carbono en su estado Basal y la de su hi-
bridación. 

12. Escribe la fórmula estructural y condensada de: 
a) Alcano 

b) Alqueno 

c) Alquino 

d) Ciclo alcano 

e) Ciclo alqueno 

13. Nombra cinco compuestos orgánicos tomando como base según sus grupos fun-
cionales . 
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I N T R O D U C C I O N 

El presente MANUAL DE LABORATORIO está elaborado con la intención de realizar 
una integración entre la teoría y la práctica, de tal forma que el alumno in-
duzca. aplique o verifique leyes, teorías y conocimientos generales quP se -
han presentado en forma secuencia!, siguiendo los programas actualizados y -
vigentes. 

Este trabajo de ninguna manera pretende ser una presentación completa del ma-
terial de estudios por aplicar experimentante; más bien intenta ser una -
demostración didáctica de los aspectos más sobresalientes que motivan tanto a 
maestros como alumnos de preparatoria, interesados en manejar, como parte de 
SU labor, el material que aquí se presenta. 
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LABORATORIO 

" ° o n ^ m é t o d o s y a p a r a t o s u s a d o s 

Darle experiencia personal =,i 

de la Química Inorgáhica. 9 U" a S l a S y procedimientos 

" ra° nS n°cL n. C O n t a C t 0 ~ 6 1 - " - o Científico y estimular su i n t ^ s por 

quiridos mediante la práctica. 9 1 S t a r 7 C r i t l c a r ^ s conocimientos ad-

Que el método científico requiere: 
1) Observar. 
2) Preguntar. 

3) Dar a conocer una explicación e hipótesis sobre lo observado 
4) Ejecutar experimentos para verificar lo observado 
5) Examinar los resultados y hacer nuevas hipótesis por verificar 

b> Que debe leer sus expermientos antes de ejecutarlos 

C> S S J T b í S L - J - p S - - f - - - s de consulta para aclarar -
que de las operaciones que se han de ejecutar 

f) Que debe anotar sus observaciones y buscar la « m • • -
fenomeno observado. ñuscar la explicación científica del -



AL ESTUDIANTE 

En el laboratorio de Química, el estudiante tendrá la oportunidad de ma-
nejar sustancias Químicas, aparatos, materiales de vidrio y porcelana, mor.-

% 

taje de equipos para destilación, para obtención de gases o para el calenta 
miento de sustancias en general etc. Todo esto contribuirá a que el estu-
diante comprenda mejor los temas teóricos. Además aprenderá también opera-
ciones muy importantes, tales como pesadas, titulaciones, filtraciones, de 
cantaciones, separaciones etc. Que son básicas en la Química experimental. 

Todas estas operaciones tienden a ejercitar la habilidad de observar, -
registrar y organizar los datos que proporcionan los fenómenos que ocurren 
durante la experimentación. 

Un buen estudiante de laboratorio de Química es un buen observador; pone 
gran atención*en encontrar las condiciones que debe controlar. Después de -
observar organiza la información que obtiene, busca los hechos que se repi-
ten regularmente, es decir, fórmula generalizaciones y se pregunta el porque 
de éstas. Al encontrar explicación a los hechos observados aumenta sus cono 
cimientos y debe ser capaz de transmitirlos. 

No se le indicará el resultado esperado en los experimentos, para así -
permitir al estudiante descubrir por si mismo lo que va a suceder y anotar 
sus observaciones personales. 

Esto le ayuda a desarrollar su capacidad intelectual así como la agudeza 
en la observación y motiva su entusiasmo al encontrar las conclusiones de -
los expermientos con su propio ingenio e iniciativa. 

1. Asistir a cada sesión de laboratorio. 

K perderlos i S S ^ ^ S L Í ^ ^ ! « * - ev,-
experimentación. y a e s t r e 2 a s que se adquieren durante la -

^ I T I H 7 P r e V l a m e n t e 5 1 C i m e n t o a efectuar. 

lo contrario t^retraíará'Tprovocarl ^ f ^ T " 0 " e f e C t U a r 

te perjudicará de modo que no tlndrls i T n ° t e ™ L n e s l a Práctica. Esto 
tar tus resultados y alimento de reaíizafír «»fle-que estas haciendo. realizar la practica no sabrás lo -

3. Conocer las reglas de seguridad en el laboratorio. 
De preferencia apréndete!-=><= 
so contrario no s a b r á f l » * ya que en ca 
do ocurra alguno. l 0 S a c c l d e"tes o no sabrás que hacer cuañ" 

4' ' L e S - a n C Í a " " l a b 0 r a t 0 r l ° d e b E r á ~ — disciplinada 

c o n t u s — -
se te asignó. accidentes. Evita moverte de la mesa que 
"Los payasos son muy simpáticos en el circo 

un peligro" pueden provocar accidentes 6 1 l a b o r atorio son 

5. Revisar que tu material este siempre limpio y s e c o. 
apegados ^ 1 a ̂r ea 1 i dad ̂ e n S b ^ ^ ^ f « - los « 
s.ultados sean erróneos. material sucio ayuda a que tus re-

6 ct°^. t 0 d a " a t e n C Í Ó " ~ a l a s instrucciones del maestro«instru 

: f d i i t r S : r z z z z s r s r r r d e r y ~ 

Al hacer la práctica no perderse ningún detalle de lo que esta ocurrien 

;; ie;drás r e f e c t u a r ias — — a — Y en ^ 
mediatamente, esto 

se te puede olvidar. reales. Ya que si lo dejas para después 

8. Tendrás el cuidado de etiquetar todas las sustancias que manejes. 

, P 6 e t e c t o s- Que causen accidentes. 
• q u T ^ j a L ^ 6 ^ 1 « e limpio y seco. A s í como la mesa en 



"Deja el laboratorio como a ti te gustaría encontrarlo en tu próxima -
sesión" 

. Tendrás la obligación de contestar los cuestionarios que se incluyen 
en cada práctica así como registrar los resultados obtenidos antes de 
tu próxima sesión de laboratorio. 

Q.B.P. JOSE OSVALDO FEMATT SEPULVEDA 

RECOMENDACIONES AL ESTUDIAME 

1. Equipos de 2 o 3 alumnos. 
2- i n d i v i d u a i y c o i — a 

3. Normas para la ejecución de los expernuentos. 

3 ) 3 — u a r . con el p a s i t o de 
casos es necesario consular J ^ t ^ "" q U e S e f u n d a ; e n 
conocimientos. c o n s u l t « el libro de texto. Para aclarar ciertos 

^ S u a ^ ^ X T ^ c ^ ^ f í r ^ 1 0 ' - ^ b a t a ' " " 
que le ha sido asian^H^ mpieza rapida de la mesa de trabajo 
grupo. • !gnaaa para trabajar junto con sus compañeros de -

C ) Z S Z ^ Z Z ^ Z Z - T ^ S ? e X P e r — - efectüa el 
montaje del eguipo e x ^ ^ ^ S T a l * 

d í " n T ^ : 1 d e b e S a c a r materiales y aparatos que 
- ellos,- y " ^ 

" S - cua-

FECHA = D/M/A nombre alumno _ _ _ _ _ 

- — e s e r r ^ i r - e n 

4- b u e n o s « 

nes que se indican a contin^ci6n= S S t U d l a n t e las recomendacio-

a) Registrar inmediatamente después de efectuar , 

en ei cuaderno de experimentación 

5. Medidas de seguridad. 

La seguridad individual y colectiva Pfl Pl i • , 
plimiento de las indicaciones siguientes! l a b ° r a t ° r l ° d e ~ ^el cum-
a) Informar inmediatamente al instructor do i ̂ „ 4 . • ^ 



OBJETIVO TERMINAL: 
Durante el desarrollo experimental el alumno aplicará los conocimientos 

prácticos obtenidos en el laboratorio, en la comprensión de los cambios quí-
micos de la naturaleza de la materia. 

TERCER SEMESTRE 
OBJETIVO GENERAL: 

B1 alumno aplicará, experimentante. los principios que rigen el compor-
tamiento de los crasas v x-i ~ i ^ 
ratorio. ^soluciones, en la solución de problemas de labo 
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1. VARIABLES QUE AFECTAN EL COMPORTAMIENTO DE UN GAS. 

2. LEY DE BOYLE. 

3. LEY DE CHARLES. 

4. DETERMINACION DEL PESO MOLECULAR. 

5. SOLUCIONES, SUSPENSIONES Y COLOIDES. 

6. PREPARACION DE SOLUCIONES. 
7. SUSTANCIAS ELECTROLITICAS Y NO ELECTROLITICAS. 

8.- ACIDOS Y BASES. 
9. RX ACIDO-BASE (NEUTRALIZACION) (DETERMINACION DE LA NORMALIDAD) 

10. DETERMINACION DEL PH. 
11. DIFERENCIA ENTRE COMPUESTOS ORGANICOS E INORGANICOS. 

PRACTICA No é 1 

VARIABLES QUE AFECTAN EL COMPORTAMIENTO DE UN GAS 

afectan efcoTOamientfde áun Ugas a P r S S Í Ó n ' 6 1 v o l u m e n V ^ temperatura -i'*?-.-";;' y «o. 

FUNDAMENTO: 

entre los'^efe^" d t ^ r L ' ^ e ^ ^ b i r 8 " " " C° m° 6 1 ™ á s -
como: Los gases se pueden comprÍmC fáciíment . ̂ ^ ^ l e s propiedades, 
pueden licuar y hasta solidificar tíZÍ T ' " " m a S a' s e «Panden.se 

t l e n e n l a Propiedad de difusión etc 
tico-Molecular T T o s

í ¡ : t T ° L \ ° d T t - P U e d e n con la Teoría Cine 
constan de moléculas gue se .uevL des^rd^ad6 ^ e" q U e 1 o s ^ 
este desorden y a su escasa Jntlv, d e ? o r d e n a d a e incesantemente. Debido a 
efectos de la p r e s i ó n v o l L T y ^ T r ^ T T l ' " " ^ ^ ^ a ^ 
la energía cinética molecular de Íos mismos! " t 0 8 f a C t° r e S a f e c t a n 

MATERIAL: 
lo Matraz bola de 500 mi. 

1. Líquido coloreado (agua con unas gotas de azul de metileno, 
1. Jeringa de 10 mi. 
1. Pinzas de soporte. 
1. Mechero. 
1. Tela de asbesto. 
1. Soporte universal. 
1. Tubo de vidrio 15 cm. 
1. Tapón monohoradado. 
1. Vaso de precipitado de 250 mi. 
1. Globos 
3. Ligas. 

PROCEDIMIENTO: 
1. Efecto de la presión. 

a) Construya un dispositivo semejante al de la figura I siguiente: 



R l WBËk 

l-IiK 

i— 

T T 7 

Pesas 

> 

«y* i 
11 m I ïii' ! i+'-i 
J S >C1 : ai 

»5 3 
Éa S— 

llfrhí 
ni sî I B Ë 

-Jeringa 

Pinzas 
•Tapón 
de Hule 

Soporte. 

C 

b) Estire el émbolo de la jeringa hacia afuera. 

C ) " t a l — - — — el 
d) Con la mano derecha eierra r»̂ *,- -

y después pueden variar la presíón * * ^ P r i m e r ° Presión 
fa=tor. P r e S 1 ° n p a r a i"« observen les efectos de dicho 

e) Observaciones.: 

2' E f e c t ° de la temperatura 

a) Monte un aparato semejante al de la figura n . 



b) Caliente el matraz y registre sus observaciones. 

c) Retire el mechero, deje enfriar el matraz y observe lo que ocurre. 

3. Efecto de la temperatura y el volumen, 

a) Monte en forma semejante el siguiente aparato. 

c) Deje enfriar el matraz. Observe y registre los cambios que ocurren. 

1. Escriba los postulados de la -
la teoría cinético-molecular. 

2. Qué propiedad se aprecia en: 
El primer experimento. 

b ) E 1 se9undo experimento. 

C ) E 1 t e r c*r experimento. 

3 ' 2 u é f i n a l i d a d t i e n e -

4" P° r q u é a S c i e"de el l í q u i d o e n J T ^ Z I 1 u l t l"° experimento. 



PRACTICA No. 2 
LEY DE BOYLE 

El alumno comprobará experimentalmente la ley de boyle. 

FUNDAMENTO: 
Una forma conveniente de estudiar el comportamiento de los gases es 

fijar dos de los cuatro factores variables asociados con un gas y observar -
como cambian entre sí los otros dos factores. La Ley de Boyle relaciona cuan 
titativamente el volumen y la presión ejercida por una muestra de gas.Robert 
Boyle observó la relación entre la presión y el volumen de una cantidad fija 
de gas que se mantiene a temperatura constante. Con base a sus estudios con-
cluyó que el Volumen de uná muestra dada de un gas varía en razón inversa de 
la presión. Esto significa que si se aumenta la presión el volumen disminuye 
y si disminuye la presión el volumen aumenta. En nuestro experimento, donde 
demostraremos la Ley de Boyle, haremos mediciones de presión y volumen. 

Para determinar la presión se procecíe de la siguiente forma: 

1.- Al igualar los niveles de mercurio de las dos columnas del manómetro, 
la presión será igual a 760 mmHg. 

2.- Para medir el aumento de presión, éste será igual a la diferencia de 
alturas de las dos columnas (medida en mm.). 

3.- La presión final será igual a 760 mmHg + A h (diferencia en alturas). 

Para determinar el volumen utilizaremos la siguiente fórmula: 
V = TT r h, donde'77" = 3.1416, r = radio de la columna del manómetro y 
h • altura que ocupa el gas. 

MATERIAL: 
SUSTANCIA: 

1 Tubo en U 
1 Tapón para tubo Mercurio. 
1 Soporte universal 
2 Pinzas para soporte 
1 Regla 
1 Escuadra. 

TECNICA: 

» * " " .. U „ . .. _ , ^ 

lumna del tubo en U s e le añtZJ C O n u n t a p 5 n d e hule. Por la otra ™ 
Porciones, para a u m e n t a r a s i ^ ™ gradualmente, en p ^ 

Primeramente iguale el n-í^i j -. 

to la presión I r ^ t V e o Z / f EsetoCUsre°ide ^ d°" este pu„ 

V » C O l U m n a- C a l C U l e ^ X S - í í ' i l ' t f S es'e'inftante!"11 

ocupa el gas. Especiare la p ' e ^ o ^ ^ ^ l t L ^ n ™ 6 " " 1 0 7 

v = ' 

RESULTADOS Y CONCLUSIONES: 

c a d a u n a a e i a s
 s : a; Enuncie la Ley de Boyle. 



b) Escriba las formulas que se utilizan para el cálculo de presión y 
volumen. 

c) Complete la siguiente tabla: 

PRESION VOLUMEN CONSTANTE 

d) ¿Qué conclusiones pueden obtenerse de este experimento? 

e) Trace una gráfica de presión vs volumen (en papel milimétrico) y 
explique el significado de la gráfica. 

PRACTICA No. 3 

LEY DE CHARLES 

e la Ley de Charles. El alumno comprobará experxmentalment 

FUNDAMENTO: 

volumen y ^ ^ ^ r a ^ ^ ^ e ^ n ^ ^ ^ " : ^ : ^ 1 3 r e l a C Í Ó n e * ^ e n t e entre el 
presión constante, el volumen se ve a f l ^ T °° n s t a n t e- Al conservar la -
ura. Charles observó q u e c ^ se eÍ e v a Í l°l° ^ # 1 C a m b l ° d e » r a 
lumen aumenta y cuando la temperati d T l t e m p e r a t u " de un gas. el vo^ 
nuye. Le será más fácil recordar L Ley de Ch^i' G l V ° 1 U m e n t a m b l é n 

bo lleno aumenta su volumen cuando s f L ' J . P 1 6 n S a e n ™ 
e n f r i a- 3 6 l e c a l l e n t a.y disminuye cuando se r 

varla'_^Lct^'Lnte'proporcxo'lt Í l T e Z l t ^ T * ' 6 1 V ° l u m e n d e ™ 
matematica de la Ley es: temperatura absoluta». La expresión-

MATERIAL s 

1 Soporte universal 
1 Anillo para soporte 
1 Tela de asbesto 
1 Mechero 
1 Vaso de precipitado de 1000 mi 
1 Termómetro 
1 Globo 

SUSTANCIAS ; 

Agua 

TECNICA: 

1.- Monta un aparato como se indica en la figura. 



2.- Agrégale al vaso 300 mi. de agua e introduce un globo ligeramente in-
flado. 

3.- Enciende el mechero para calentar el agua hasta que observes algún -
cambio en el globo. Registra tus observaciones. 

4.- Apaga tu mechero y saca el globo para que se enfríe el gas que esta -
dentro de él. Registra lo que observes. 

Resultados y Conclusiones. 

1.- Explica por qué ocurrio el cambio que observaste en el paso tres. 

2.- Se basa la Ley de Charles en la escala Kelvin de temperatura y por -
qué. 

3.- Un gas encerrado en un recipiente flexible ocupa 250 mi. a 25°C y 2.0 
atm. Sí la presión permanece constante, ¿Qué volumen ocupará cuando: 
a) La temperatura sea de 100°C? 
b) Se duplique la temperatura? 

c) La temperatura disminuya a la mitad del valor original? 

a) R = 

b ) R = 

c) R = 

4.- Un globo de aire ocupa 10 0 1' t 
Pará si se le coloca en un c o n / e T J o r ^ l c l i T o ^ ^ ° C U" 

J-U C y la presión es constante? 



PRACTICA NO. 4 
DETERMINACION DEL PESO MOLECULAR 

( APLICACION PRACTICA DE LA LEY DE LOS GASES IDEALES) 

OBJETIVO: 
Aplicará la Ley de los Gases ideales para determinar el peso mole-

cular de un compuesto. 

FUNDAMENTO: 
Los postulados de la TCM (Teoría Cinético-Molecular) describen el 

comportamiento de un gas idealizado al que nos referiremos como un gas -
perfecto o gas ideal. La Ley de los Gases perfectos nos es muy útil porque 
indica la relación que existe entre la presión, el volumen, la temperatura 
y el número de moles asociados a una muestra de gas. A veces se desea de-
terminar experimentalmente la masa molar (peso molecular) de una sustancia 
gaseosa. Partiendo de la Ley de los Gases Ideales es posible calcular el -
peso molecular de un gas conocidas la temperatura, presión, el volumen" y 
la masa del gas. 

Una de las más importantes aplicaciones de la Ley de los Gases Ideales, 
PV= NRT, es la determinación del peso molecular de un líquido que pueda -
transformarse en vapor. El peso molecular se calcula a partir de 

n = peso del gas 
peso molecular del gas 

Por lo tanto la ecuación de los gases ideales puede expresarse. 

PV = peso(gas) RT 
P.M. (gas) 

Despejando el P.M. 

P.M. = peso(gas) RT 
PV 

MATERIAL: 
1 Soporte universal 
1 Pinzas para soporte 
1 Tela de asbesto 
1 Mechero 
1 Anillo para soporte 
1 Balanza 
1 Termómetro 
1 Vaso de precipitado de 1000 mi. 
1 Matraz Erlen Meyer de 250 mi. 
1 Probeta de 100 mi. 
1 Papel aluminio (trozo de 10 X 10 cm) 
1 Liga 

SUSTANCIAS: 
Cloroformo 

TECNICA. 

1." Agrega 600 mi. de amia , 
calienta el agua hasta ebullición"^3 " W r a t 0 C° m° e l »Aguiente y 

2 " gistra^el^dato.' * ^ * * - ^ al m i s m o t i e m p o y _ 
ml = 

¿ . v s s r » • r a — -



6.- Después de que se haya consumido todo el líquido y ya no salgan vapo-
res por el orificio, mide la temperatura del agua y registra el dato. 

T= 

7.- Suspende el calentamiento y retira el matraz del vaso y deja a que se 
enfrie y se seque. 

8.- Pesa nuevamente todo el conjunto y registra el dato m2= Y 
efectúa la siguiente operación para determinar la masa del gas. 
m(gas) = m

2 ~ mi m (9as) = -

9.- Mide el volumen total del matraz, primero llena el matraz con agua 
hasta el raz y segundo, vacia el agua en la probeta de 100 mi midien 
do 100 mi primero y luego otros 100 mi y finalmente el resto que su-
mado a los 200 mi te dara el volumen total. Registra el dato. 

10.- Repite el mismo procedimiento con otra muestra. 

Resultados y Conclusiones. 

1.- Registra todos los datos obtenidos. 

Datos. Muestra 1 Muestra 2 

Presión — 
Volumen 
Temperatura 
Masa — 

2.- Calcula el peso molecular del compuesto sustituyendo los datos obtenidos 
en la fórmula. 
P.M. = masa(peso) RT 

PV 
P.M. = 

3.- supóngase que esta determinación del peso molecular se efectuó muy pre-
cipitadamente y que no se llegó a vaporizar todo el líquido del matraz. 
¿Sería el peso molecular calculado muy pequeño o muy grande y por qué? 

5.- Un volumen de 1 32 Jü-r-^e 
tiene una masa d f 2^55 gramas c ^ ' T ' f 3 1 9° C y °"97 atmósferas, 

gramos. „Calcular la masa molecular del gas? 

6 " Opresión fol^T* ° C U P a d ° 3"° U r ó g e n o * 1520 torr de 



PRACTICA No. 5 

SOLUCIONES, SUSPENSIONES Y COLOIDES 

OBJETIVO: 

El alumno distinguirá entre soluciones, suspensiones y coloides. 

FUNDAMENTO: 
Una sustancia se puede dispersar dentro de otra. Una dispersión re forma 
cuando una sustancia se dispersa dentro de otra. Dependiendo del tamaño de 
las partículas disueltas, las dispersiones se clasifican en soluciones ver-
daderas, coloides y suspensiones. Una solucion verdadera es un s:LSÍtema homo 
géneo en el cual el tamaño de las partículas es menor de 10-7 Cm. (tamaño 
molecular o iónico). Un coloide es un sistema homogeneo en el cual el tama 
ño de las partículas está entre 10-7 y 10-4 Cm. (agregado molecular).Una 
suspensión es un sistema heterogéneo en el cual el tamaño de las partícu-
las es mayor de 10"4 cm. (partículas visibles, por ser de mayor tamaño). 

MATERIAL: SUSTANCIAS: 

6 Tubos de ensaye (13 X 100 mm) 
1 Gradilla 
1 Mechero 
1 Pinzas para tubo de ensaye 
1 Pizeta 1 Probeta graduada 

Cloruro de sodio 
Grenetina 
Hidroxido de magensio 
Azúcar 
Goma arábiga 
Yoduro de potasio 
Nitrato de plomo 
Agua. 

TECNICA: 

1.- Solución verdadera: 
Vacíe un poco de cloruro de sodio en un tubo de ensaye y agregúele agua 
hasta la tercera parte. Agite hasta que la sustancia se disuelva comple 
tamente. Observe la solución a través de la luz y registre. 

2.- Coloides: 
Coloque en un tubo de ensaye una pequeña cantidad de grenetina y agre-
gúele agua hasta la tercera parte. Agite, observe la dispersión a tra-
vés de la luz y registre. 

3.- Suspensiones: 

6 n S a y e U n P O C° d e h l d r 5 x l d 0 d e - S - s i o 7 añá-vés i r * r : g ^ r r p a r c e - A s i t e - o b s e r v e ia « 

4.- Identificación del tipo de dispersión. 

a ) r t u b ? d e e n s a y e u n a p e q u e ñ a « & « y a8re-registre8 U p a " e " <^serve la dispersión'" 

b ) Ü H ? ! r r t U b° d e e n s a y e u n p o c o d e soma arábiga y agregúele ¡«ua 
registre. fuertemente. Observe L dispersión y 

O coloque en un tubo de ensaye 20 gotas de nitrato de plomo. Agregue 
liente con" ^ T / 0 t a S Í 0 ' agregue 5 mi. de agua'ca líente con cuidado, directamente a l a flama del mechero, hasta que 
disnerse'Ca C O l° r a m a r l l l°" E sP e r e • ^ se enfríe. Observe Ja dispersión y registre. 

RESULTADOS Y CONCLUSIONES: 

1.- Identifique los siguientes tipos de dispersiones: 

a) KX + Pb (N03)2 

b) Goma arábiga + agua 

c) Azúcar + agua 

2.- Defina cada uno de los siguientes conceptos: 
a) Solución verdadera. 

b) Coloide. 

c) Suspension. 



PRACTICA No. 6 
PREPARACION DE SOLUCIONES 

El alumno preparará soluciones molares y porcentuales. 

FUNDAMENTO: 
El agua de los océanos es una solución que contiene sal. Esta es 

una descripción cualitativa que no nos dice nada acerca de la cantidad de 
soluto presente en la solución. La cantidad de soluto en una solucion de-
pende de la cantidad de solución considerada. 

La mejor forma de describir una solución es establecer la concentración 
del soluto. La concentración expresa la cantidad de soluto contenido en una 
cantidad unitaria de solución. Por ejemplo,la concentración de sal disuel-
ta en el agua de mar se expresa como 30 gramos de cloruro de sodio por li-
tro de agua de mar. La concentración en un volumen grande de solucion es -
la misma que en un volumen pequeño. La concentración de sal disuelta en una 
taza de agua de mar es la misma que la concentración de sal en un enorme -
tanque de agua de mar. 

La concentración de una solución se puede expresar en diferentes formas, 
hay unidades físicas y unidades químicas de las cuales las mas comunes son: 

% en peso Molaridad 
% en volumen Normalidad 

Partes por millón. 

MATERIAL: 
1 Balanza 
1 Agitador 
2 Vasos de precipitado de 150ml 
1 Probeta de 10 mi 
1 Probeta de 100 mi. 
1 Matraz erlen meyer de 250 m 

TECNICA: 
A: % en peso: 
1.- preparar 100 gramos de solución de sacarosa ( C ^ H ^ O ^ ) al 8% en peso. 

La solución debe contener 8 gramos de sacarosa y 92 gramos de agua. 
a) Pesa 8 gr. de sacarosa en un vaso de precipitado, previamente tarado. 
b) Pesa en otro vaso, previamente tarado, los 92 gr. de agua. 
c) Añádele el agua, poco a poco, al vaso que contiene el azúcar agitándolo 

constantemente. 

B: % en volumen: 

SUSTANCIAS: 
Sacarosa (azúcar) ci2H22°] 
Cloruro de sodio NaCl 
Etanol (C2H5OH) 
Sulfato de cobre (CuS04) 
Agua destilada 

- xoo i d e s o l u c i ó n d e a l c o h o l e t í l i c o ^ a i 1 0 % e n ^ 

- so l u c i ó n d e b e c o n t e n e r 1 0 m l. d e a i c o h o i y 9 o ^ ^ ^ ^ 

a) Mide 10 mi. de alcohol etílico rnn i 
en el matraz erlen-meyer ' " P r ° b e t a d e 1 0 y colócalos -

poco a poco^agitando^onstantemente? ^ ^ * a d Í c i o n a c ^ o s al alcohol 
C: MOLARIDAD. 

3 - Pre P a r a r xoo m l d e u n a s o l u c i ó n d e s u l f a t Q ^ c o b r e 

a) Oet e l p e s o a o l e c u l a r d e i s u i f a t Q ^ c o b r e ( c u g o 

Pesos atomicos „ 4' 
C u = 6 3 5 P.M.=suma de los pesos atómicos 
s = 32" P-M.=P.A.(CU) +P.A.(S) F P.A.(O) 

P-M.=63.5 + 3 2 + 6 4 
0 = 16 x 4 
4 P-M.=159.5 

b, D é t e l a e l p e s o de s o l u t o P a r a p r e p a r a r 1 0 0 m , d e S Q l u c i ó n Q i m_ 
M - n 

P-M- T t 3 7 
n = (M) (lto.) 

. M = (M) (lto.) 
P.M. 

M = (M) (lto.) (P.M.) 
M = (-1) (-1) (159.5) 

M = 1.595 y 
peso del soluto 

c) S í ^ f g r ^ f : - - - r s r - s - s u n T ° — -
completar 100 ml. Auxiliándote con ía p^obeía! C ° n s t a n t e — t e hasta 

Resultados y Conclusiones. 

Qué entiendes por: 
a) Solución normal? 

b) Solución molar? 



c) Solución porcentual en peso-volumen? 

Por qué es importante el saber preparar soluciones. Utilizando dife-
rentes unidades de concentración? 

Escribe el procedimiento que seguirías para preparar una solución al 
45% de cloruro de sodio. (% en masa). 

Que cantidad en gramos se necesitan de sulfato de calcio (Ca S04)para 
preparar 750 mi. de una solución 2.5 molar. 

PRACTICA No. 7 

SUSTANCIAS ELECTROLITICAS Y N 0 ELECTROLITICAS 

ducen la S f ^ ^ R a n c i a s d e l t a s en agua con-

FUNDAMENTO: 

el a l a ^ r ^ f ^ ^ L r n o ^ ^ ^ f t o i ^ l ^ r 3 ^ 
trica-fluyen dentro del alambre ¿ n ° f e f r ° n e S " verdadera corriente eléc 
de electrones en el cobre permanece L L f ° l ^ ^ E 1 t o t al 
cambio químico. Sin embargo e ^ ™ e H " lo ^ Y h3> 
ca pasa a través de una solución electrolítica' T t e x e n t e eléctri 
no fluyen a través de la solución? r f í Electrones libres como tales 
suceden reacciones q u i m i l e " ^ d a l l T t ^ T " t r a n S P ~ t a d a W y 

En 1887 Arrehnius propuso la tporía i, • 
trolítica la que supone que cuando ciertl i o n " a c l ° i ° disociación elec-
sus moléculas se rompen en dos o m ^ n ? se disuelven en agua, 
da y llamó iones a estas L l P S o a r9 a d a s eléctricamente. Fara-
significa caminante porque los * e s t a " 
los compuestos que tienen esta propiedad se í e ^ n 3 ? l é c t r i c a" * " 
la sustancia no conduce la « « Í S T ^ l S 

MATERIAL: SUSTANCIAS: 
9 Vasos de precipitado de 150 mi. ;

 A g u a destilada 

1 S i t i a d 1 3 1 p a r a d e t e c t a r 

Acido sulfúrico 
' "" Acido acético 

Acido nítrico 
Nitrato de sodio 
Alcohol etílico 
Cloruro de sodio 
Azúcar 

TECNICA: 

mente^ " ^ V a S° S ^ d e l 3 S -Rancias. ,100 mi. aproximada-

e C n c e i : n r e f f r " t 0 f U n C Í° n e' ^ Electrodos y observa si 

3 - z z s ^ ^ ^ ^ r ™ * s o i u c i ó n ' s i n -

i a r o ¿ r a s e ^ t r ° d O S ^ ^ 7 r e P Í t e e l p a s ° a n t e " ° r con cada una de 
enciende el foco?068" R S 9 Í S t r a l 3 S d a c i o n e s en la siguiente tabla 



Sustancia Mucho Poco Nada Electrólito No electrólito 

Resultados y Conclusiones. 

1.- Haga una lista de las sustancias más ionizadas. 

2.- Haga una lista de las sustancias menos ionizadas. 

3.- Qué significá que el foco se encienda más en unas sustancias que en otras 

4.- Encontraste alguna solución que se encendiera poco? A qué se debe? 

5.- Nombra los postulados de la teoría de Arrhenius, que explica la conduc-
tividad eléctrica. 

PRACTICA No. 8 
ACIDOS Y BASES 

las . a s e s ? ™ ^ — ™ a d e s caracter12an a los ácidos y a 

FUNDAMENTO: 

£ 1 comportamiento^de°ias ^ Í t a n ^ a f e f a ^ l H T * d a d a S " « ™ " > o s 
la quxmrca de los eleotrólitos se centró sobret * q U" t 0 d ° e l t r a b a í 0 d* 

Los ácidos tienen m v, 3 5 S o l u c i°nes acuosas. 
donarán ^ ^ sabor agrio y reac-

El i a o s P a r a formar una sal v aoiM 
iones ^ :: e ~ r e 1 \ g

d u e a b í d n a r e ' — - ella los 
en el agua un poco de ácido « « " l 0 E 1 0 n 6 S (0H"' ' - disolvemos 
« » una base se aumenta la comentación d h l d"geno, cuando disolve-
detectarse c6n indicadores o « T Í ^ t ó S L S ^ ^ ^ 

MATERIAL: 

f T u b o s d e ensaye de 18X150 1 Gradilla 
1 Frasco gotero con fenolftaleína 
1 Frasco gotero con naranja de metilo 
8 Papel tornasol azul y rojo 
1 Agitador 

TECNICA: 

i a s s o 1 — — d a s e n t u b o 

2 " los laesla P r i n e " — - - yema de 
en la tabla. P 3 n ° t a r l a s sensaciones. Registra los datos -

3 " lasUsolucionesded°S ^ — * ^ - — anterior con cada una de -
4.- Lávese bien las manos y corte el 

a 2 5 ¿ s a s s a a r ' 

SUSTANCIAS: 
NaOH 
nh4OH 
HC1 
H2SO4 

HNO3 

CH3-CO OH 
Ca (OH) 
KOH 
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Resultados y Conclusiones. 

Sustancias Olor Sensación Papel Tornasol Fenol Naranja 
al tacto rojo azul «taleína de metilo 

2.- ¿Para qué se usa la fenolftaleina? 

3.- ¿Qué indicador se usa para reconocer las soluciones ácidas? 

4.- Nombra algunas otras propiedades de ácidos y bases. 

5.- Nombra las definiciones de ácido y base de Arrhenius, Bronsted-Lowry y 
Lewis. 
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PRACTICA NO. 9 

REACCION ACIDO-BASE(NEUTRALIZACION) 

(DETERMINACION DE LA NORMALIDAD) 
OBJETIVO: 

se ae n o r L \ ^ T c ° o n
d S " a r á * <*e un ácxdo u t l U z a n d Q _ _ 

FUNDAMENTO: 

Equivalente químico de una- • 
na o desplaza u n g r a m o d e - - - - la masa^de Xa mxsma q u e s e ^ 

« S - e 1 — - — ™ a d se C O m s p o n t a e n v o l u m e _ d _ . 

axcador, y viceversa. C°" l a S O l u c i o n ^sica e n presencia de un in-
MATERIAL : 

SUSTANCIAS: 
1 Soporte universal 

1 Pinza para soporte 

1 Bureta (pipeta) 

1 Matraz Erlen - Meyer de 250 mi. 

Sol. de N OH (2N) 

2.- Sol. de HCl (?N) 

3.- Fenoftaleína 

TECNICA: 

1.- Es el matraz Erlen-Meyer coloca Pn mi ^ -

— 2 « V Ä 2 
2 " " L L e M l a b U r e t a <° - hidróxiao de sodio 2 N 

m i m s a ) . C O n 6 1 d e d ° ^ a i c e tapes Xa boca de la 

4.- Acomoda eX matraz en eX sooort» • * 
soporte, justo debajo de la bureta, y p o n g a l e . 



3.- ¿Qué entiendes por neutralización química? 

Resultados y Conclusiones. 

1.- Efectúa los cálculos necesarios para determinar la «ormalidad de ácido. 

N del ácido = 

2.- ¿Qué entiendes por solución normal? 

4 - Qué normalidad tendrá una solución de ácido fosfórico ( H ^ ) que con-
tiene 85 gr de H3P04 en 3.5 litros? 

una hoja blanca debajo. Esto para observar cuando ocurra el viraje de 
color. 

Abre la llave de la bureta, sólo hasta que gotee, asi gota a gota agj_ 
í f a l m a t r a z hasta que cambie de color, en ese momento cierra la llave 
y observa el volumen utilizado registrando este dato y 

Problema: 

Nl x Vl ' N2 * V2 
* - normalidad de la solución de hidróxido de sodio. 

V ] = Volumen usado de hidróxido de sodio. 

v = Volumen usado de ácido clorhídrico. 
2 

5.-

5-- Qué cantidad en gramos de H c-n 
tros a 1.9 N. 9 m° S d e H

2
S 0

4
 s o n necesarios para preparar 2.1 



PRACTICA No. 10 
DETERMINACION DEL PH. 

OBJETIVO: 

El alumno determinará el pH de algunas sustancias. 

FUNDAMENTO: 

La concentración de ion hidrógeno de una solución, puede expresarse por 
medio de una convención llamada la escala de pH, que se define como el 
logaritmo negativo de la concentración de iones hidrógeno . 

pH » - log (H*) = log T — 
(H ) 

El símbolo "pH* repesenta el "Potencial de iones Hidrógeno" o "Exponente 
de Hidrógeno". Ha sido adoptado universalmente, po¿ su comodidad para ex-
presar la concentración de iones hidrógeno, sin necesidad de recurrir a 
notaciones largas y complicadas. Así por ejemplo, la concentración de di-
chos iones correspondientes a 1 X 10-8, simplemente se indica: pH = b. 

Para el que se inicia en este estudio, el uso de la expresión pH se pres-
ta a confusiones. No debe olvidarse que a medida que su valor aumenta, 
hay una disminución de la acidez, y viceversa. 

MATERIAL: SUSTANCIAS: 

Tubos de ensaye 
Papel hidronio 

Acido clorhídrico (HC1) 0.01N 
Fosfato de sodio (Na3P04) 0.15 M 
Saliva 
Solución diluida de jabón 
Refresco embotellado de cola 
Agua destilada 
Acido acético (C^COOH) . 

TECNICA: 

Marque los tubos del uno al siete. Coloque en ellos, respectivamente, las 
siguientes sustancias: Acido clorhídrico (HC1), fosfato de sodio (i^PO^, 
saliva, solución diluida de jabón, acido acético (CH COOH), solucion de 
refresco embotellado de cola y agua destilada (H20). Usando papel hidronio, 
determine el pH aproximado. 

Papel Hidronio 

en 
l CA J 

1 I \ <u J 



RESULTADOS Y CONCLUSIONES: 

CUADRO DE OBSERVACIONES 

SUSTANCIAS PH ACIDO BASE NEUTRO 

ACIDO CLORHIDRICO 0.01N 
FOSFATO DE SODIO 0.15 M 
SALIVA 
SOLUCION DILUIDA DE JABON 
ACIDO ACETICO 
REFRESCO EMBOTELLADO DE COLA i 

AGUA DESTILADA 

1.- Explique el concepto de pH. 

2.- Escriba la fórmula matemática para determinar el pH. 

3.- Determina el PH de una solución de Ca (OH)2 que tiene una concentra-
ción de (OH)" de 0.00035 M/L 

4.- Si el PH de una solución de ácido clorhídrico es de 3.5,cuál sera su 
POH 

PRACTICA No. 11 

DIFHRBNCIA E N T R E C O M P Ü E S I O S O R G A N I C O S E I N O R G A N I C O S_ 

OBJETIVO: 

El alumno observará o„ , 
tos orgánicos e l l ^ T ™ * 1 ™ ^ ¿"«encías entre compues 

FUNDAMENTO: 

- c a Orgánica o Química del e T L S F í * " I n o^Snica y la Q u í 
ner p o r vía científica, la Urea A p t I F r" dri ch Wohler logro' obte 
or*L t e r U t l C a S > s e establecieron las ^ f

e n t ° n c e s ' y atendiendo va-"' 
orgánicos e inorgánicos. A contin,,!^- diferencias entre compuesto« 
rencias encontradas. c°«inuaC1on se detallan l a s principies dife-

Compuestos Orgánicos: 

Compuestos Inorgánicos: 

I.- Algunos son combustibles DP™ ™ 
— bono. b Í G S' P e r o n o desprenden ni dejan residuos de car 
Tienen alto punto de fusión. ~ 

MATERIAL: 
SUSTANCIAS: 

1 Soporte 
1 Anillo de fierro 
1 tela de alambre con asbesto 
f Capsulas de porcelana 
1 Pinzas para crisol 
1 Vidrio de reloj. 

Azúcar 
Sal 
Alcohol etílico 
Sulfato de cobre 
Parafina 



TECNICA: 

1.- Deposite una pequeña cantidad de azúcar en una cápsula. Caliente, ob-
serve y registre. 

2.- Coloque igual cantidad de sal en una cápsula de porcelana. Caliente, 
observe y registre. 

3.- Ponga alcohol etílico en una capsula de porcelana. Enciéndala con un 
cerillo y acomode sobre la flama un vidrio de reloj. Observe y regis-
tre . 

4.- Deposite una pequeña cantidad de sulfato de cobre (CuS04> en una cap-
sula de porcelana. Caliente, observe y registre. 

5.- Ponga una pequeña cantidad de parafina en una cápsula de porcelana. 
Caliente, observe y registre. 

RESULTADOS Y CONCLUSIONES: 

Al calentar el azúcar v la - * ^ar y ia sal, 6q U e fue lo que observo? 

2 - ¿Qué observación haría con respecto al alcohol? 

yQíÍ parafina^ " * " ^ * olfato d e cobre (CuSO, 

4.- ¿Cómo pueden identif irarQ*. i uenciricarse los compuesto orgánicos? 

5 - ¿Cómo pueden identificarse los compuestos inorgánicos? 
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