PREPARATORIA No.2

Q.F.B. FLORINDA ELVA MARTINE.Z ALDABA
PROFR. JOSE ANGEL MORENO LOPEZ
PROFR. BLAS I. TERRAZAS VARC:AS




OD4
- ‘Ig



Dy A,

WOAMATARO

1020121486

UNIDAD VI1

N 1 RN ity S ol Bl g SIS+ LM TN .
EY DE LAS COMPOSICIONES DEFINIDAS........... S S e P
LEY DE TAS PROPORCIONES MULTIPLES .. ...'vuevnenernrenennesncnennennnnacns
CORCEPTO DEMOL oot v v e b moreriis 1 5 5 5518 £ 5 s > G150 & a3 w6 84 5 oo G CRREILS €5
RELACION MASA-MOL. e et eeeee e e e e eeeeee s
NUMERO' DE AVOGADRO-APLICACIONES. + « ¢+t vt v e e e eeenesssnanenesnsnsnesasnnes
(OMPOSICION PORCENTUAL DE UNA FORMULA. .. ..vvunennsvnnnenennns St o o
FORMULA EMPIRICA Y MOLECULAR. . . s v venennvnesonnennnnenes A S At 5
CALCUIOS ESTEQUICMETRICOS RELACION MOLAR. ... evvvuvunnnsnenenssnsnsnnencns

CALCULO MOL A NOE: L vvss s s omns nos s sbisins sromemmntas s ieatlosis dik

CALCULOS DE MOL A MASA v\ veoeveevaenennesnesnsnnsns s« 5 S

CALCULO MASA-MASA ..t eneneeneiseseeennenseinnnennnnns e
RRABTTVO LIMITANGE .00t v SR ... ... . P ST i
RERDIMIENTO DESGERREACCION ... B .. ... o ..o B oo i

PORCIENTO DE/RENDIMIENTO . ... afe o Siatutnthe o oooop v ahbhe o -vivum oio-ahalglel oo siaie o a's ‘als-s o'a's

UNIDAD VIII

Yo [ole) gweeweew  WINDEEY WSUENNNN. ¢ FERERREN TR PO L2
TAPO DEASOLUCTONES . SRR« o o Mo win oo oo SO L2 WAL, N AL ALATS
SUSPEMETRNES Y COLOLDES i, - + - - o4 s VN 0. 0% S et iR,

ELECTROLITOS Y NO ELECTROLITOS, vtn om0 t0 m 6.8 im0 in 50 s il o5 6 @ % it s feeeeesenes

FACTORES QUE AFECTAN LAS SOLUCIONES ........cceevueen SEE SN R DRy 8 |
CONCENTRACION DE IAS SOLUCIONES: . .:viviimiveiinsoinsennsearonnensaenaones

prcIENTd B s NG YA LR TN
PARTES POR MILHON 50 5 o b o e o ot omvre bon v 53 SRR § 8 5 3l
PORCIENTO EN MASA/VOLUMEN .« . v e innesnnestneennennnesnnennns
PORCIENTO EN VOLUMEN ............ e i T S LA
voragrol . LGRS AR, T it
LUCTON A A2 A BN AN B A L A KD e e nains on




UNIDAD IX

DISOCIACION DEL AGUA Y SU CONSTANTE DE IONIZACION ................
POTENCIAL DE HIDROGENG . £.. 5\ e Josnl .. Bloldtioiash s cflioessoon

-------------------------------------------------------

-----------------------------------------

VARIABLES QUE AFECTAN EL COMPORTAMIENTO DE LOS: GASES. 4 ¢iav 5 5 oinrorein o s
ENERGIA CINEFICA

-------------------------------------------------

VOIUM]:N .............. D TR W

.‘l..ll..'..‘..'....l... .............................

LEY COMBINADA DEL ESTADO GASEOSO .........ovososoon... Y S ER A
ECUACION DEL ESTADO DE UN GAS PERFECTO O DE LOS GASES IDEALES. .. .4

LEY DE LAS PRESIONES PARCIALES DE DALTON ...... roele’s § BEERSIES B ek _

VOLUMEN MOLAR: Vioswe e siaies s e siainele i 8n e biemen s s eeiteine

PAGINA

72
72
72
74
76
76
L

84
86

:‘L:g:[:):;:(i':'[:‘=
PAGINA
PROBLEMAS DE LAS LEYES DE LOS GASES 't vevvsvnnensenneesnmsmenni 124
é=£=§=1!=9=£=§=§
LISTADO DE ALGUNOS CATIONES ' vvevvnvenneennneenneseneenaemannis 132
ANIONES UNO, DOS Y TRES NEGATIVO .. vvvvenesunesonesonennssoonenns | 133
IONES POLIATOMICOS UNO NEGATIVO «uvvevsenneeee e, 134
ANIONES POLIATOMICOS DOS NEGATIVO & e vveveveonnsennnneesonnsennneenns 134
NUMERO ATOMICO Y MASA ATOMICA DE LOS ELEMENTOS . ovvvvvvrnsomnnnnnns 135
LOGARTTMOS DE LIOS NUMERDS. . . Stsie st « « « s s ovvessomeoscesstonnseeionses 137
BIBLIOGRAFIA ........ IOUDUNE GUUUDRRN  SEREON R 139

FU’\’J O
UNIVERSITARIO




Tened en mente gue las cosas marawiﬁmas qwe"se aprenden en las
escuelas son el trabajo de muchas generaciones, producidas por el esfuerzo
entusiasta y la labor infinita de todos los paises del orbe. Todo esto se pone
en viestras manocs oommuciaparaquelamdbéis.honréis, aumentéis v,
undia,mlﬁﬁodavuestra lé.latraspaséisavuestradescendenda- Esta es a
forma en gue nomtroslosmﬂa!eslogramoslainmnalidadenlasoosas

permanemes gue Creamos e comin.

Albert Einstein
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OBJETIVO PARTICULAR:

Aplicar§ los principios este-
cuiamétricos en la realiza—-
cibn de cdlculos guimicos.

El alumo:

OBJETIVOS ESPECIFICOS

Definird el concepto de Estecuicme—-
tﬁa.

Enunciari las leyes de conservacién
de la materia, composicién constante
Yy proporciones mdltiples.

Explicard los conceptos de mol Yy su
relacidn con el nGmero de Avogardo.

Resolveri problemas sobre conversifn
de moles a masa y viceversa, para --—
elementos y compuestos.

Determinard la composicién porcen-—-—
tual de los elementos gue integran -
una sustancia. :

Diferenciard entre fémmla empfrica
.y férmula molecular.

Detemminard la férmula empfrica de -
un campuesto, dada su composicién --
porcentual en peso.

Determinaré la f6rmula molecular de
un campuesto, dada su férmula empfri
Ca y su peso molecular experimental,

Resolverd problemas scbre relaciones

ponderales en las reacciones qufmi--
_cas. :

Diferenciard entre reactivoi limitan-

te y reactivo en exceso.

Calculard el reactivo limitante en -
una reaccién quimica.

ELECTROQUIMICA,_

QUIMICA _MODULO 1V.

ELECTRICIDAD
1A RAMA DE LA QUIMICA QUE SE REFIERE A LAS RELACIONES ENTRE i
y 'REACCIONES QUIMICA ES LA ELECTROQUIMICA.LA CUAL PROPORCIONA il i
. R i
DE TEMAS TAN DIVERSOS COMO LA CONSTRUCCION Y FUNCIONAMIENTO o
Lx ESPONTANEIDAD DE REACCIONES LA ELECTRODEPOSITACION ¥ LA CORROS
LOS METALES. : o ,
LA TRANSFERENCIA DE ELECTRONES QUE OCURRE DURANTE LASR:§:FER o S
DACLON REDUCCION SE PUEDEN UTILIZAR PARA PRODUCIR ENE RMA
ELECTRICIDAD . ol
LA ENERGIA LIBERADA EN CUALQUIER RECCION REDOX ESPONTANEA A 2 Jons
VECHAR DIRECTAMENTE PARA REALIZAR UN TRABAJO ELECTRICO.EST ARiZ e
UAL e
VA A CABO A TRAVES DE UNA CELDA VOLTAICA O (GALVANICA) LA 2 pucEs e
POSITIVO EN EL QUE LOS ELECTRONES TRANSFERIDOS SON FORZADO TRA
VEZ DE UNA VIA EXTERNA.
LA CELDA VOLTAICA CONSTA DE:
A) DOS ELECTRODOS,EL FLECTRODO EN EL CUAL OCORRE i)
ANODO; EL ELECTRODO EN EL CUAL OCURRE LA REDUCC

DE CATODO. = g
B) DOS 'SEHI-CRI.DAS'ENUNASELLEVAAQBOLASMR‘EACCIOHBS OXI

ONTACTO UN PEDAZO
¥ LA OTRA LA DE REDUCCION.POR EJEMPLO SI SE PONE EN C - s iy
DE CTNC CON UNA SOLUCION QUE CONTIENE cu?t EL ZIn SE OXI

LA OXIDACION SE LLAMA
E RECIBE EL NOMBRE

REDUCE . ) n2+ (ac’ +2e~
ANOLO) (SEMI-REACCION DE OXIDACION) Znsg) '—’ B (s)
CATODO (SEMI-REACCION DE REDUCCION) Cu“” (ac 2Cu

oo
MET. SE OXIDA EN EL AN

1§ ELECTRONBSURNEDQE [IBRES, CRRFORNE 1 NS ALIiz SE CONSUMEN A MEDIDA

Y FLUYEN A TRAVES DEL CIRCUITO EXTERNO AL CATODO, DON -

QUE EI Cu2* SE R'ZDUCE AUMENTANDO LA CONSENTRACION DE Zn“" %

FIGURA ,CELDA VOLTAICA

Interruptor

Ca¥* (o) + 2¢7 = Culs) ‘
i
Movimiento e caliones |

Movimienio de aniones
bbbt
-

\ Zn(s) = 707" (sq) ¢ 267
i
‘

-1- A




LOS ELECTRONES SE L1BERAN EN EL ANODO CONFORME EL CINC SE OXIDA Y DEBIDO A
QUE ESTOS TIENEN CARGA NEGATIVA ASIGNAMOS UN SIGNO NEGATIVO AL ANODO.POR -
EL CONTRARIO,LOS ELECTRONES FLUYEN HACIA AL CATODO DONDE SE CONSUMEN EN LA
REDUCCION DEL COBRE,SE ASIGHNA UN SIGNO POSITIVO AL CATODO PORQUE ATRAE A LOS
ELECTRONES NEGATIVOS.

C) UN PUENTE SALINO QUE CONSISTE EN UN TUBO EN FORMA DE U QUF CON TTENE UNA
SOLUCION DE ELECTROLITO POE EJEMPLO NaNO,(ac) A MEDIDA QUE LA OXIDACION

Y LA REDUCCION PROCEDEN EN LOS ELECTRODOS, LOS IONES DEL PUENTE SALINO -

MIGRAN PARA NEUTRALIZAR LA CARGA EN LOS COMPARTIMENTOS DEL ANODO Y EL
CATODO. LOS AMIONES.LOS AMIONES NITRATO NO3~ MIGRAN HACIA EL ANODO Y LOS

CAT1ONES Na' HACIA EL CATODO. EN EFECTO NO [IAY UN FLUJO DE FLECTRONES QUE
SE PUEDEN MEDIR A TRAVES DEL CIRCUITO EXTERNO A MENOS QUE SE DIPONGA DE
UN MEDIO PARA QUE LOS IONES MIGREN A TRAVES DE LA SOLUCION DEL COMPARTI-

MIENTO DE UN ELECTRODO AL OTRO COMPLETANDO ASI EL CIRCUITO.

ELECTROLISIS

FEMOS VISTO QUE LAS REACCIONES ESPONTANEAS DE OXIDACION-REDUCCION SE UTILIZARX
CQMO BASE DE LAS CELDAS VOLTAICAS DISPOSITIVOS ELECTROQUIMICOS QUE GENERAN
ELECTRICIDAD .A LA INVERSA ES POSIBLE UTILIZAR ENERGIA ELECTRICA PARA LLEVAR 7
CABO RFCCIONES NO ESPONTANEAS DE OXIDACION —REDUCCION .

ESTE PROCESO QUE ES IMPULSADO POR UNA FUENTE EXTERNA DE ENERGIA ELECTRICA SE
DENOMINA ELECTROLISIS Y SUS REACCIONES TIENEN LUGAR EN CELDAS ELECTROLITICAS

+ POR EJEMPLO SE PUEDE UTILIZAR LA ELECTRICIDAD PARA DESCOMPONER EL CLORURO DI

SODIO FUNDIDO EN SUS ELEMENTOS COMPONENTES:

2 NaClfc)---92Na(L)+Cl, (g)

UNA CEI.DA ELECTROLITICA CONSTA DE DOS ELECTRODOS INMERSOS EN UNA SAL FUNDIDA
O EN UNA SOLUCION ACUOSA.LA CELDA ES ACTIVADA POR UN ACUMULADOR U OTRA FUENY!

DE CORFTLENTE ELECTRICA LA BATERIA ACTUA COMO UNA FUENTE DE ELECTRONES PUES I
IMPULS? A UNO DE LOS ELECTRODOS Y LOS JALA DEL OTRO

F'1GURA, CELDA ELECTROLITICA®

+ -
Fuenws
de voltaje

(]
Separacida poross e
\

|
.\nwoﬁ\/ ; Ciodo

Y17 2 Clylg) # 27 NeCl fundido 2Ne" 4 2¢7 = 2Na(n)

B SIGNQS “ARA 1068 ELECTROLOS EN UNA CELDA ELECTROLITICA 30N OPUESTOS EN

FPMM( {168 A URA CELDA VOLTALICA.

CATODO ES NEGATIVO DEBIDO A QUE LOS ELECTRONES SE VEN IMPU LSADOS HACIA
l

y POR LA FUENTE DE VOLTAJE EXTERNA.

} ANODO ES POSITIVO PORQUE LOS ELECTRONES SON JALDOS POR LA FUENTE EXTERNA
ELECTHOLIG IS DEL NaCl PUNDILO QUE 5P LLUSTRATEN LA VIGURA ANTERIOR 1OS
gat F1JAN LOS ELECTRONES EN EL ELECTRODO NEGATIVQ,Y PR O TANTO SE -
A MEDIDA QUE LOS IONES Na* ADICIONALES MIGRAN A %L.
UN MOVIMIENTO NETO DE IONES ClHACIA EL ELECTRODO POSITIVO

| LA
NEY

|

F.TAICAS EL ELBCTRODO EN EL CUAL OCURRE LA REDUCCION SE LLAMA CATODO 'Y EL

\ECTRODO EN EL QUE OCURRE LA OXIDACION SE LLAMA ANODO.

T STy

- —

——

Media reaccién

£N UNA FORMA

Modla rucown E° (Voitioe)
LW"~e” —U -3.08 AgCl + @~ —-Ag+c!‘- 022
K= +«9” =K -293 HgzClga + 20~ - 2Hg + 2C1 027
Ci~ +e” —Cs -na? UO22* + 4H* + 20~ — U** ¢ 220 0.33
Ba?* - 20~ —Ba -8 Cud*t + 20~ - Cu i 034
Ca?* - 20~ —Ca ~28/ Fo(CN)g®~ + 8~ = Fo(CN)g¢ 0.38
Na~ -~ e” ~Na -2 1 Cut +e” =Cu 0.52
Am®* + 38~ — Am ~i.38 I+ 20 =" _ 0.53
Vg 26" = Mg -2.38 Hg2504 + 20~ — 2Hg + SO4 b 0.62
(e* + 3¢ —Ce -2.04 2HgCla + 20° — MgaCla + 2C1 083
Ha + 20" —2H™ -22% Oz + 2H" + 20~ -onaof 0.68
pul* 4 3¢~ —Pu -28 Fed* + ¢~ —Fo? 0.77
Be?~ + 20 — Be -1.88 Hg2* + 20~ —2Mg 0.79
A 4 30 —Al -1.68 Ag*t +e” —=Ag . 0.80
SiFe? ™ + 4@~ ~Si + BF~ -1.20 NO3~ + 2H* + ¢~ = NOz2 + H20 0.80
Mn2* + 20~ <+ Mn -1.18 O- + 4H* (107 7M) + 49~ —2H20 0.82
OCN™ = 420 + 28~ —CN™ + 20H"~ -0.97 Hg®* + 28~ — Hg ) 0.85
(32 4+ 2u~ —Cr -0.91 CIO~ + Hz0 + 26~ —CI™ + 204 0.90
! 2rig0 + 207 — Hz + 20H™ -0.83 2Hg2* + 20~ — Hga?* 0.92
L2* + 207 —2n -0.76 - NO3~ + 3H* + 29~ — HNOz + H20 0.4
Ut + o0 — U3 ' -0.81 NO3™ + 4H" + 30~ -+ NO(g) + 2H20 0.96
Cad* + 3~ —Ga -0.56 Pd2* + 20" -z t:.z: L
HabOs + H* + 20" — HgPOn + HgO -0.50 Brp + 28~ — 2B(~ y _
;':g: v MY+ 20" _.u:c,o. -0.49 MnO2 + 4H* + 28~ — Mn?* + 2HZ0 123 .
NO2~ + HaO + @~ — NO + 20H™ ~0.46 Oz + 4H* + 49~ — 2H20 123
‘ Fe?* + 20~ —Fe ~-0.44 2HNOg + 4H* + 4o~ — N20 + 3H0 1.27
£ + 307 —Eu -0.43 Crz072~ + 14H* + /60~ —2Cr* + THC E A {4
G 4w —Cr2? -0.41 M?z + 207 —020: :z p
< 4 T - -0.41 ‘420 — A K ]
- (‘Ocdr'):::"-gz -040 PbOz + 4H* + 28~ — Pb2* + 2Hz0 1.48 l!
PE304 + 20~ — Pb + SO4%~ -0.38 2CI03~ + 12H* + 108~ — Cla + 8H20 1.47
Col® + 20" =Co -0.28 HCIO + H* + 20~ —CI™ + H20 1.49 t
Ni?* « 207 — NI -0.28 APt 4+ 30 —Au 1.50 3
&n?* + 20" —Sn -0.14 MO~ + BH* '+ S0~ — Mn®* + 420 1.51 i}
Ppd® 4 D¢ —Pb -0.13 MrDg™ + 4H* + 38~ — MnO3 + 2H20 1.70
AQCN ¢ @ -+ Ag + CN" -0.02 Ha0y + a'l“+ a‘_‘ -2’43? 1.78 3‘
2H* ¢ 20~ —Hz 0.00 Co®* + - —Co? 1.81 i
2= T - 2= 2,01 >
Uoz2* + o7 —UO2" 0.08 §20¢°~ + 207 — 2504 { .
S+ 2H* + 207 —HzS 0.14 O3 + 2HY + 28~ — 02 + H2O 207 1
Gn4" + 207 — Sn2* 0.15 Fa+ 20 —2F~ 287 §
Cu?* + 9~ —Cu" 0.15 Fa + 2H* + 2¢~ — 2HF 303 H
804%™ - 4m* + 20~ — SOz(ac) + 2H20 017
-3-A
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| - ¢COMO AUMENTARIAS LA VELOCI AD DLt i &
EL POTENCIAL DE SEMI-CELDA DEBIDO A LA PERDIDA DE ELECTRONES EN EL ANODO -

BE LLAMA POTENCIAL DE OXIDACION. on' Y EL DEBIDO A LA GANANCIA DE ELECTR(
NES EM EL CATODO SE LLAMA POTENCIAL DE REDUCCION Ered'

UN POTENCIAL DE REDUCCION NEGATIVO INDICA QUE LA ESPECIE ES MAS DIFICIL D
REDUCIR QUE EL H+, EN TANTO QUE UN POTENCIAL DE OXIDACION NEGATIVO INDICA-
QUE LA ESPECIE ES MAS DIFICIL DE OXIDAR QUE EL Hz . POR LO TANTO EL F2 ES-
LA ESPECIE QUE SE REDUCE CON MAS FACILIDAD, EN CONSECUENCIA, EL AGENTE OX]
DANTE MAS FUERTE DE LOS ENUMERADOS EN LA LISTA

2.- ¢QUE ES UNA CELDA VC' [AIZA.

F,(g)+2e”  —-===1 > 2F (ac) E.

ol | 2.87v

.+ - "
EL ION LITIO, Li" , ES EL MAS DIFICIL DE REDUCIR Y POR CONSIGUIENTE, ES EL- 3.- ¢QUE ES UNA CELDA ELECTROLI ICh?
AGENTE OXIDANTE MAS POBRE

.+ -
Li (ac)+e ———---= > Li(s) - E = =3.05V

UNR. SEMI-REQCCIQH (CORIVILE Toq  HHT NEGA,I_‘IVO TENDRA UN E° ~ MUY POSITIVO. 4.- EN UMA CELDA VOLTAICA OCURREN LAS 51GUIENTE MUDIAS REACCIONES:

ASI COMO ENTRE LAS SUSTANCIAS ENUMERADAS EN LA TABLA EL Li(s) ES EL QUE - Zn oo——aap Zn2+ +2e” “f
MAS FACILMENTE SE OXIDA Y ES, EN CONSECUENCIA, EL AGENTE REDUCTOR MAS FUER 2+ = I
TE: : 7 Cu +2e —»Cu i

| = ' A) ¢:DOND OCURRE LA MEDIA REACCION DEL CINC? 1
EL ICN FLUORURO, F , ES EL MAS DIFICIL DE OXIDAR Y ES, EN CONSECUENCIA, El W

il
AGEN"E REDUCTOR MAS POBRE. | |

B) ¢DOND& OCURRE LA MEDIA REACCION DEL COBRE?

y |
\ 5. ¢QUE SIGNIFICA EL VATOR NEGATIVO DLE -3.05V PI}EA E‘.E POTENCIAL DE REDUCC1ON . l‘ ‘
ESTANDARD PARA LA MEDIA CELDA DEL LITRO: Li" +e”—>Li | l

6.- ¢QUE SIGNIFICA EL VATLOR POS1TIVO DE +2.87V PARA“EI_: POTgNEIAL DE REDUCCION
ESTANDARD PARA LA MEDIA CELDA DEI, FLUOR: F2 + ZeT—P2F

4-A . b




-= Escribe dentro del paréntesis la ietra que corresponde a la respues-
ta correcta. | ¥ o= P ESTEQUIOMETRIA

&nodo velocidad de L) naturaleza de reacti En 1775 Lavoisier expone su teorfa de oxidacién, en la que - -
cétodo reaccién vos, temperatura, concen-
) electrélisis Complejo activado tracidén, presién.
celda voltaica I) energia de activacién M)Oxidacién con los metales en la calcinacién, el cual las hace aumentar de pe-
B ggiggeﬁiggzgg;Itica gg;iéiggggges g;A;:g:§¢é:?dante so; ademds hace notar la importancia de cuantificar el peso en las
P) Agente reductor J investigaciones quimicas, surgiendo asi la necesidad de determinar
Q) cambio de color

habla acerca de la naturaleza del principi> (oxfgeno) que se une --

) las relaciones ponderales (pesos) de las sustancias que reaccionan
) 1.- Se define como la energia necesaria para formar el complejo acti- entre sf y la de aplicar teSricamente estas relaciones.

vado. . . - L
Factores que afectan la velocidad de reaccién. Asi, a fines del siglo XVIII se inicié la estequiometrfa ~=---

con las investigaciones del alemin Jeremfas Benjamin Richter, (1762

8 una
E evidancia de que ocurrid una reaccién quimica. -1807) al publicar su obra Principios de Estequiometrfa o Ciencia

Aparato en el que se lleva a cabo una reaccién de electrélisis. de Medir los Elementos Qufmicos, en la que desarrolla la teorfa de

Se definag como la rapidez con que se consume uno de los reactivos. las combinaciones en peso de los elementos quimicos. Richter fue -

el que introdujo la palabra estequiometrfa, la cual se deriva de --

Cambio quimico producido por una corriente eléctrica.  $los vocablosigriegos stéicheion -elemento y metron - medida.

Sustancias umen _ 3
tadas por &= - i tan la velocidad de reaccidén pero no son afec

Estequiometrfa, podemos definirla diciendo que es la parte de

la quimica que estudia las relaciones ponderales que existen entre

2::tancias»qua detienen las reacciones atanbo a uno de los produé'

Es la sustancia gue contiene los atomos que se oxidan.

las sustancias reaccionantes.

3 . i i 1 R0
Es la sustancia Jue contiene los atomos que 86 Tedn ! En esta unidad estudiaremos la forma de calcular las relacio

ge defineicomo el proceso por el cual se afiaden electrones a los €S ponderales en los compuestos , en las reacciones quimicas.
tomos o iones. :

Se define como proceso Por el cual se remueven electrones a los

atomos o iones. l

Tubo en forma de U que contiene una sustancia iénica en solucién. LEY DE LA CONSERVACION DE LA MATERIA

Electrodo donde se lleva a cabo la oxidacién. : ¢
Al realizar la sintesis del agua se encuentra que:

Electrodo donde se lleva a cabo la reduccién.

A S
2H2 + O2 > 2

2 volGimenes de 1 volumen de. 2 volfimenes de
hidr&geno oxigeno ‘ vapor de agua

2H,0

Aparato que convierte la energia quimica potencial en energia e-
léctrica.

Si tomamos como unidad de volumen el litro, tendremos:

2 litros de : 1 litro de 2 litros de vapor
hidr&geno oxigeno > de agua




Y si se calcula el peso de 1os reiactivos y del producto en con
s -

diciones normales se obtiene:

REACTIVOS
Peso de 2 litros de hidrégeno
Peso de 1 litro de oxigeno =

PRODUCTO
Peso del vapor de agua = 1.6088 g
Es decir:

' -t 1 .6088 de agua.
0.1798 g de H, + 1.429 g de O2 g

De aquf podemos deducir que la suma de las masas de 1os.reazt%
vos es igual a la masa del producto; por lo.tanto,podemos aflrmae .
que no hay pérdida de materia y que la cantidad de masa perm:nei :
constante. Esto que se est§ afirmando no es més que la L?y. e a-°
Conservacién de la Materia, dada por Antonio Lorenzo Lavolsier y

; . . o
que dice: En toda reaccién quimica la cantidad de materia que inter

viene permanece constante.

LEY DE LAS COMPOSICIONES DEFINIDAS

Esﬁa ley establece que los eclementos que forman un compuesto =

R 3 ro—-
dado, siempre seridn los mismos y a st vez guardarén la misma p
’

porciédn en masa.

Esto indica que los elementos que se comb%nan para formar un :
compuesto, siempre lo haré@n en proporciones fijas; por ejemplo ine-
el caso de la formacién de 100 ¢ de agua, serd: 88.81 g d: ox i :
noy 11.19 g de hidrégeno y si es un gramo seré 0.88?1 gd jozx ge
no y 0.1119 g de hidr6geno. En el caso de la formacién de g
de 802, ser§ 50 g de azufre y 50 g

10 g serd de 5 g de O, Y 5 de S.

de oxfgeno; en la formacidn de

J p

que si para formar 10 g de SO, juntamos 5 g de S y 8g de 0, reac-

cionaron solo 5 g de azufre con_ 5 _de oxfigeno, por que la propor---
11

cibn de formacidén de 802 es del 50% de cada elemento.

Esta ley se aplica a todos los compue stos,
tendr&n la proporcién bien definida en -

ya que todos ellos
se forman.

LEY DE LAS PROPORCIONES MULTIPLES

Al combinarse dos o m&s elementos para formar mis de un com---

puesto, las cantidades de masas de un elemento que se unen a la ma-

sa fija de otro, para formar diferentes compuestos, guardan una re-
lacién de nlGmeros enteros pequenos.
Tomemos por ejemplo el nitrégeno y el oxigeno que se unen para

formar cinco compuestos diferentes.

Obtengamos primero la cantidad de oxigeno que se une con un --
gramo de nitrb6geno en los cinco compuestos:

NZO

Composicién
2 x 12

0=1x 16

28 g. de N se unen con 16 de O
l g de N X

1 g de N se une con 0.5714 g de O
NO
Composicién
N=14 g
O'= 16 g

lig de N 16 ¢ de
1l gde N X

1 g deNcon1.142 g de O
N203
Composicién

N=pP kiTs <[ k

28 g de N 48 g de O
0.=3x 16 =148 g

1l gde N X
1 g de N con 1.7142 g de O
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NO2 .- ~CONCEPTO DE' MOL ;

Composicién ~+:.Con el espectrégrafo de masas se pueden tabular las masas
1 N=1x14 =14g9 14 g de N 32 de O atémicas de los elementos, comparidndciis con un patrén tomado
: O =2 x 16 = 32 g 1l g de N X 3 : S |
| 1'g de N con 2.2857 g de O arbitrariamente; el patrén que se usa es la masa del &tomo de ‘ﬂ
| : carbono, al cual se le ha asignado un valor de 12; a esta tabu- ;
N,Og lacién: o lista de masas relativas se conoce como escala de masas ww
il Composicidn atémicas y se miden en unidades de masa atémica, que se abrevia f'
@ N=2x14 =28 g 28 g de N 80 g de O il
| U.M.a. \(
i O =5x16 = 80 g lgdeN —— X Pt
il 1 g de N con 2.8571 g de 0 .+ Esta. -escala de masas se elaboré asi, porque cuando los i
il _ ' - cientificos habian intentado medir a los &tomos en forma indivi-- ;ﬁ
| Si dividimos cada una de las masas de oxfigeno gue Se unen COn uh <53 g I e I
_ _ L dual, encontraron que eran muy pequefios para pesarlos individual- il
1 gramo de nitrSgeno, entre su valor mis pecuefio, obtenemos la rela-- , ”H
;L cifn \nuMerica lentre bstas HAsas. , mente. Por lo que para poder en la realidad pesar la materia se ;”
lig _ il
 T necesitan cantidades muy grandes de &tomos Y se pensé en una uni- ;
it B 2 i |
| 0.5714 =1 1.1428 = 2 1.7142 = 3 \ .
il 0_2714 4 0.5714 4 0.5714 dad que describa adecuadamente esas cantidades. 1
: La unidad empleada por los cientificos en forma universal, es i
il 2.2857 ¢4 = 4 2.8571 g =5 { .
5 0.5714 ¢ 0.5714 la mol, que es la unidad SI para medir cantidad de sustancia y se
ke non iHdtoa que un gramo de nitr6geno se'una con 1, 2, 3’ | define como la cantidad de sustancia que contiene tantas unidades

4, 6 5 veces la masa de 0.5714 g de oxfgeno. Este ejemplo nos ilus

(atomos, moléculas, férmulas unitérias;o iones.) como el nimero
tra la Ley de las Proporciones Miltiples.

—

de &tomos contenidos en 12 gramos de carbono 12 puro.

~E1  nimero de unidades contenidas en un mol fué determinado il
por Amadeo Avogadro y su valor actual es de: |

1 mol = 6.022045 x 1023 particulas

: ‘ Asi un mol de neén contiene 6.022 x 1023 &tomos de nedén. E1
| ' hidrégeno se encuentra por lo general como moléculas diatémicas

(dos &tomos), por lo que un mol de hidrégeno contiene 6.022 x 1023 ”
i

1

moléculas de H, vy 2(6.022 x 1023) dtomos de H. “

S » 1
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tlpo de ltomos tlene una masa
caracteristlca Yy def1n1da por lo que up mol de cierta

Como se  explicé antes ‘cada

sustancia
pura también plene masa deflnlda.

Ve B il o

BEm—"

Como el mol se deflne en: base al patrén de&la escala de masas

atémlcas, que es el carbono 12 entonceg

La masa en gramos de un nol de 6tonos de un elemento puro es

numéricamente igual a su -asa atémica en'u;lma;

Igualmente se puede decir que un' mol de moléculas de cem-

puestos o elementos que Se encuentren como tal, es igual a sgu

b
masa molecular en gramos. “ Ll

La masa molecular de un compuesto es igual a la suma de las

masas atémlcas de todos los elementos que lo constituyen,

. multi-
plicados

elemento.

Pregunta: éiCudl es 1la masa de un mol de Al ?

Tomando en cuenta que la masa atémica deél- alumlnlo_ es
u.m.a.,

26.98
la masa de una mol serd de 26.98 g.

RELACION MASA - MOL

Utilizando el concepto de mol y su equivalencia con la masa

molecular de los compuestos (o masa atémica para los compuestos
monoatémicos), se pueden hacer conver51ones de masa a numero de

moles o a la inversa.

Estas converslones Se pueden hacer de dos formas:

l1.- Utlllzando 1a férmula:

% .
numero de moles = gramos-de sustancia

masa molecular de la sustancia

15 '

cada uno por el nimero de veces que esta-présentczelv

Ejemplo:
¢Cuantos moles hay en 160 g de hidroxido de sodio (NaOH) 2
M.A. Na = 23 0 = 16 H=1
Aplicando la férmula: NaOH
A8 47 gramos de la sustancia ! -
~ ero de moles = - Na=1x23=23
e masa molecular de la sustancia
0=1x16=16
= 160¢ H=1x1 = 1
40 ¢ mol _—
= 4 moles NaOH 40

2.- Utilizando 1los factores de conversién, que es el método

que emplearemos mas adelante, en los ejemplos que sea necesario.

1 mol = la masa molecular

Con el mismo ejemplo: ¢{Cudntos moles hay en 160 g de hidroxi-

do de sodio (NaOH) ?

F 1 mol NaOH = 40 g NaOH
160 g NaOH 1 mol NaOH = 4 moles NaOH
7 40 g NaCH
Otrgs ejemplos:

1l.- ¢Cuantos moles hay en 480 g de potasioc?

Una mol de potasio es igual a 39.098 g, por lo tanto:

480 g de K (1 mol de K

= 12.27 moles de K
39.098 g de K

2.- <¢Cudl es la masa contenida en 3 moles de &cido sulfiurico

Cuya férmula es: H so4?

2
1" mol sto4 =98 g H = 2x1= 2
S =1x32=32
3 moles nzso4< 983;17 S0, ) = 296 g O =4x%16=64
' 1 H, SO ine
WIS Pa de H_SO, 98

16




NUMERO DE AVOGADRO - APLICACIONES
! | . _ : ) CUESTIONARIO.MOL Y NUMERO DE AVOGADRO
Como ya se mencioné, un mol de una sustancia contiene un _ ' b _

nuimero definido de dtomos, moléculas, férmulas unitarias o iones,

¢Cuél es la masa de un mol de los siguientes elementos?
este nimero fué determinado experimentalmente y se conoce con el a) fierro b) cobre

c) bario d) mercurio

nombre de Nimero de Avogadro (N) en reconocimiento al fisico iCudntos &tomos hay en 100 g. de plata?

italiano Amadeo Avogadro (1776-1856) y su valor es de: En 250 g de cobre ¢Cufntos &tomos hay?

23 ' , ¢Cudntos moles hay en 128 g e Ca?
6.022 X 10 atamos moléculas _ :

mol | mol Completa el siqguiente cuadro:

Problemas:

‘ Sust ] Férmula Mas Masa molecular No. dn Atomcs en
1.- ¢Cudntos &tomos contienen 10 g de calcio? _ Hahailtde = ot o B una mol

Si 40 u.m.a. es la masa atémica del calcio, entonces: ‘ Bromo

1 mol de calcio = 40 g 1l mol = 6,022 x 10 <3 ﬁtomos VHidréqeno

10 g Ca ( 1 mol Ca ) = 0.25 moles Ca | ' Hidr6xido

40 g Ca de _sodio

==

23", - i Cloro
0.25 moles ( 6.022 X 1023 &tamos = 1.505 x 10 4tomos
) N 1-7{1 Acido Clgr

hidriqg;»’
Planteado de otra forma:

. Cuadro "3l *
23 | L p—_—
En 40 g hay 6.02 x 10 4tomos 0. g de plata hay en 3.5 moles?
.En 10 g habra s X e .- ¢Cudntos &tomos hay en una mu:stra de 20.00 g de uranio?
¢Cuédntos g de plomo hay en 4.8 moles?

5 , , :
10 ¢ x 6.02 x 1023 dtomos = 1.505 x 10“3. dtomos , .=~ ¢Cudl es la masa en g de un mol de fierro?
40 ¢ _

Expresar la masa en gramos de 3moles de aluminio.

2.- En 2 moles de cloro gaseoso, écudntas moléculas hay?

El cloro existe en forma molecular; es decir, en forma de CJ2_

T 23 3
2 mO/es < 6.022 X 10” moléculas \ _ 10 Gl 10,5

1 mé1

= 1.2044 x 10 o4 moléculas
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PROBLEMAS DE MASA MOLECULAR Y MOLES

¢Cu8l es la masa molecular
a) CHBOH ' b)
d) st e)
g) K2Cr207 h)
J) H202

(4

de los siguientes compuestos?

Na,,SO4 -”. c) HC1
NaOH f) KI
HNO3 i) HZSO4

¢Cuéntos gramos de cada uno de los siguientes compuestos

cesitan para tener una mol

a) HI : b)
d) KC1 e)
g) HgCl2 h)

j) Ca (OH)2

cCuédntos moles hay en 200 g de cada uno de los

puecstos?

a) BaCl2 b)
d) NaCl e)
"g) so, h)

j) CH,CH,OH

¢Culintos gramos hay de cada uno de los siquientes compuestos ex |

presados en moles?
a).- 12.5 moles de Na2C03
b).- 4.8 moles de Ca(OH)2

c).- 5.64 moles de HI

de los mismos?

LiCH B c) Baso,
Fe,0, ; f) CuCl,
FeCl2 _ i) Cao

CaSO4 c) Kek
NH4OH f) Na2804
KMnO4 i) CCl4

t

d) .~ 12.5 x40 Afotet-fow B

e).- 2 x 10-3 moles de KNO3

272

f).- 1.4 x 104 moles de BaCl.

g).- 1.4 x 10_5 moles de H2

h).- 1.02 moles de AgCl

2
()

19

se ne-

siguientes com-

5.- Expresar en kg

a).~ 1.4 x 10> moles de cy

5
BY<="T7v4 % 10¢ moles de H3PO4

Ghor 2.5 % 107 meled dg alci,

20
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COMPOSICION PORCENTUAL DE UNZA FORMULA

tiene primero la masa molecular del combuesto y en se

la el % gue hay de cada elemento en la

Calcular en que DPorcentaje

tes del H3PO4

MASA MOLECULAR:

3 dtomos de hidrégeno Sl 3.00

1 &tomo de f6sforo 1l.x 30.87 |= (30197

4 &tomos de oxigeno 4 x 16 = 64.00
57 9% |

o

de un elemento = masa del elaemento en un mol

Masa Mol< ular

POR LO TANTO:

_ 3(H) %100 = 3 x 2003 763
NS BN ~97.97
3mRy
¢ de Do 302970 %Twg s 315048
97.97
$ de 0= =22 %100 = 65. 32
€Y= g9.97 = -32%

¢Cudl es la composici6n porcentual del Na2CO3?

Masa de una mol: (2 x 23)r+ (L x 12y * (3 x 16)=

=46.00 + 12 + 48 = 106g

- %X 100 = 43.39%
55 x 100 = 11.32%

x 100 = 45,28
99.99%

// La suma de los porcientos debe se:

qé 0.01% debido a las decimales.
7

Para calcular la composicidn porcentual de una f6rmula se Ob--

se unen los elementos contituyen--

x 100

igual a 100 o tener un error

guida se calcu“
-fmula. Ejemplo:

|
|

COMPOSICION >ORCHNTUAL

1) .- 5Cd5iuéé:i5'éoﬁposici6n porceitual de los siguientes compues-—-

tos? |
€53 ) S0, : oy i) K,Cr,0, g) NaCl
b) KCl e) Ba()H), h) 2nCl,
c) HC1lO £) H25)4 i) CCl4
3 ‘ujquH3gH20H |
é).— cCu@nto potasio hay en 100 g de KCIOB?
3).- ¢Culnto-fierro hay en 100 g 1le una muestra de Fe203?

FORMULA EMPIRICA Y MOLECULAR

F6rmula: En la representacifh de una sustancia se usa la f6r-
mula, la cual es la unién de simbol.os, los cuales estfn afectados -
por subindices que indican el nfimeco de &tomos que integran la molé

cula 6 unidad f6rmula.

La férmula representa el nombse de la sustancia, la cantidad -
de 8tomos que tiene, los elementos que la forman e implfcitamente -
la cantidad de masa gue hay de cadi elcmento, as{ como su masa mo-
lecular-.

FSrmula empifica o minima.- Es la formula mds simple que muestra los nf
meros relativos de las diferentes :lascs de &tomos en una molé&cula.

F6rmula molecular.- Es la féranula cue muestra el ndmero real -

de cada clase de &tomos en una mol 3cula.

Eﬁ‘muchos casos la férmula em>sirica de un compuesto es igual a
la férmﬁl% real o molecular; en otros casos la f6rmula molecular es

un mltiplo de su £6rmula m&s simple.

uk NSN3
i

e
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CALCULO DE LA FORMULA EMPIRICA | _ |

V4

Ejemplo: sintesis de pasos a seguir:?

¢Cudl es la férmula empfri¢a de un compuesto qﬂ&bﬁhtieneZG.S?L 1.- Los datos de porciento del elemento expresarlos en gramos ip
| de potasio, 35.35% de cromo:y 38.07% de oxfgeno? ‘

y dividirlos entre la masa atbmia correspondiente.

1.- Los porcentajes dados significan partes por ciento, por lo 2.- Dividir el nfimero de moles ercontrado entre el resultado - i“

cual podemos escribir: 100 g de compuesto contienen 26. 57 g de pota mas pequeno. - |
sio, 35.35 g de cromo y 38.07 g de oxfgeno.

} 3.- Establecer la férmula tomando en cuenta que los atomos - -
En segulda cada uno de estos valores se dividen entre sus res~ existen en unidades

pectivas masas atémicas, para determinar el nimero de moles que hay no tener fracciones en los subindices).

enteras. (Multiplicar por nfimero pequefos para '“
! *
en cada elemento. ; _ . , ‘ |

'; Ejemplo: , f
26.57 0.6798 moles '
39'09 ¢/mol

]
It

moles de potasio

|

ﬁ

il En 100 g de un compuesto hay 74.66 g de carbono y 25.12 g de - l
: 1

35.35 ¢ Pl e : . hidrdgeno, calcular su fdrmula empirica.

51.99 ¢/mol i

1 moles de cromo

if ! l1.- Como sus elementos ya estdn dados en gramos, dividiremos - ﬁd
| : ; . : entre la masa atdmica de cada uno. 1W
i moles de oxfgeno = —28:07 = 2.3700 moles . il
- 16.00 g/mol c = Zggg = i3 IR BH= 25.12 g 24.85 mol ;:L‘f
| ' | " 7¢/mol 1.0089 g/mol ]J
| 2.- Dividir cada nlmero de moles encontrado entre el menor de i
{ : it
| ellos, con la finalidad de determinar la relacién molar de los dife 2.- Dividiendo entre el nfimero menor de moles. i
| rentes &tomos. - : e 6.23A99&6§ - B ﬂ
‘ : = _ , o 6.23 moles
Relacidn de moles para el potasio = 0.6789 moles _ 1 E = .
= : = = 1
0.6798 moles . 24.95 Tgiés . i
| ' 6.23 moles Wl
Relacidn de moles para el cromo = 0.6799 mgles _ 1 - “i
- g 2 ¥ 0.6799 molés ' 3.- Formula empirica: CH, ”b
Relacidon de moles para el oxigeno = 2.3700 moles _ 3.49 G, (81 ntmere une N5 8& encribe). i
0.6799 moles o vy I
. ; - , 1
-3.- Escribir la foérmula mds simple tomando en cuenta que el -/ 1
dtomo es indivisible, ya que solo existen como unidades enteras; to| FORMULA MOLECULAR |

mando eh_ cuenta lo anterior, si, escribimos la férmula como R1°'1°3.49i” M"

‘ La fdrmula molecular en ocasiones es igual a la empirica y en il
estard incorrecta,ya que el oxigeno contiene subindice fznccionarlo”

. . . . T s . . -l :
para eliminarlo se multlpllcan,mbdés—los subindices por un nmero = j1...,;., .. igual a n veces la férmula empirica, donde n puede tomar it
pequefio que los haga enteros, enueste caso, si multlplicanos por 2, | Ehalguter valor numérico de uno én adelante. “

|

4

la férmula quedaria chr207 (dlcromﬂto de potasxo) : - I
\

J

. - : = |
Otros casos es un mfiltiplo de &sta, o podemos decir: La fdrmula mo- i\

23




‘ }
Férmula molecular = (férmula =m i | : |
( a =2mpirica) n Ejemplo: 11

masa (determinada experinentalmen:e) de una
_ mol del compuesto

\ por andlisis cuantitativo se encontrd que un compuesto puro estd -- ;i
" masa de una mol de la férmula emplrlca ' " constituido por 82.66% de carbono y 17.20% de hidr8geno; posterior- ﬂ

mente se encontrd experimentalmente que una mol de este compuesto -
Ejem.- El andlisis de un compuestc puro mostrd un contenido de car

\
bono de 79.885% vy 20.114% de hidrdgeno; ademds, por experimentacién,l
se encontrd que la masa de una mol era de 30.068 g. ¢Cuil es su f6rl

tenia una masa de 58.12 g. Calcular la férmula molecular del com--- “

puesto.

mula molébﬁlar?.t : Datos J

g = . = 5 \ ;H

l.- Hallar primero la férmula empiricat ¢ SIS sk : ]‘

H= 179208 = 17.20 g ’ i

( mol de L \ filt

= 79. = | 14

& 18 4 12.01 ¢ b= 18 foles ‘ Masa 1 mol de compuesto = 58.12 g w

. \;‘

Solucidn i

I 1 mol de H i i

£ T |RPe114 @ ( 1.008 ¢ )- 1293 moles w lo. Encontramos la fdrmula empirica: |

il

: ‘ = 1mol de C | (i

1 L Blad Libbet ! Ci=/82.66 g . = 6.88 moles il
; 2.- Fbrmula empirlq? Ce.58H19 ggsdividiendo entre el nfimero me | 12.01 g } il
‘ nor: : : M
BB N\ 1985, o7 | H=17.20 g (P82 B ) _ 19 20 moles 1!

o7 oh e (aproximadamente 3) 9 fv

Dividiendo entre el nfimero de moles mds pequenos: ﬂﬁ
Férmula empirica C1E3 v : H’

3 ‘ 5.36 moles _ 1 17.20 moles _ 2.5 _ iH
, | ' [ 5.26 woles 6.88 moles - °° w
3.- Para hallar la fdrmula molecular: ‘ il

“.‘
Formula empirica C,H, g;se multiplica el subfindice por dos pa- i

(C1H3)n C1H3 C = 12 | ‘ . _ CZHS 1“‘1

i . 3 i ~ener nlOmeros enteros Clx2 2.5%2 = I

3 15 g/mol k . ‘M
}‘\I

_ 30.068 g/mol _ . La férmula molecular seria: (C,Hg)n. I

15 g/mol ?

I Como a "n" no lo conocemos ha’ que calcularlo. ﬁ 
s A . ' 1
| Fopmula, mollgeniar: & (G lsle , _ masa experimental de mol w*
" T masa mol de la formula i
empirica V,

L Masa experimental = 58.12 g/mol m‘

‘ | Mssa de la fdérmula empirica C = 2 x 12.0 g = 24.02 g |

' H=5x1.008 = 5,040 g
i ) 29.060 g/mol




Sustituyendo:

58.12 g/mol

n = = 2

(C2H5)2,6 mas bien ‘C

29.06 g/mol

Con este resultado la férmula moiecular es:

410

PROBLEMAS

FORMULA EMPIRICA

l1.-

El sulfato de sodio tiene 1la siguiente composicidn porcentual:

éCual es la férmula empirica de un compuesto que tiene:
94:11 % de oxigeno y 5.88 de hidrbdgeno?

¢Un compuesto tiene la siguiente composicidn porcentual:

C=53.28 %, H=15.65 % y N= 31.07 %, ccuidl es su férmula
ca?

La composicidn de un compuesto es la siguiente:

Ca='23.57 %,nH= 2.37_%7 P= 36.43 % y O= 37.83 & ¢cudl es su --
férmula empirica? :

f
Na= 32.39 %, S= 22.53 %, O= 45.07 $%

écudl es su férmula empfrica? |
¢Cudl es la férmula empirica del etano, Si exverimentalmente se en:
contrd que su masa molecular es de 30 uma

Y Su composicidn por
centual es de: C =80 ¢ , H = 20 %

DEEmsee Syl

6.~

¢Cudl es la férmula molecular de un compuesto que estd formado |

de 94.11 % de oxfgeno y 5.88 % de hidrdgeno y ademds la masa de
una mol es de 34 g2 ' ‘

de .un compuesto, que experimental

molecular es de 30 uma y su comp9
sicibn es de C'= 80 ¢ y H = 20 %2 |

¢Cual es la.fdérmula molecular

mente se _encontrd que su masa

Como ya se dijo, la estequiometria es la parte de la
guimica que estudia las relac iones cuantitativas entre las -

sustancias que inter vienen ern una reaccién gquimica.

Un método muy utilizado para establecer estas rela—-
ciones es el factor molar (o relacibén molar).

La relacibn molar es el cociente entre el nfimero de

moles de dos sustancias involucradas en una determinada reac
cibn quimica.

EJEMPLO:

4 K + O2 s———————; 2K20

La relacibn molar de K a KZO es:

2 moles K 9
4 moles K

La relacién molar de O2 a KzO es:

2 moles KZO
1l mol O

2
La relacibfn de K a O2 es:

1 mol O2
4 moles K

La relacibén molar sirve para determinar el nmero de
moles gue reaccionan o se obtienen como producto a partir de

un dato conocido en una reaccidn quimica.

CALCULOS MOL A MOL:

En este tipo de problemas se tiene la sustancia de -
partida en moles y se pide la respuesta en moles, por lo gue

solamente se aplica la relacifn molar de la ecuaci®n balan--

ceada.
28




EJEMPLO:

l.- ¢Culdntos moles de oxigeno (02) se pueden obtener -
por descomposicién t&rmica de 5 moles de clorato
de potasio (KClO3)?

Ecuaciébn: KClO3 —_— 02 + KCI
Ecuaci6n balanceada: ZKCloj————» - O2 * 2KCI
PASOS::

a) Tener la ecuaci8n balanceada,

b) Determinar la relacibn molar seglin el planteamiento
del problema.

El problema dice ¢Cuintos moles de 0O

5 se obtienen con
X moles de KC10

3 T Marcar esa relacién en la ecuacidén.

3
moles 02

2 moles KClO3

c) aplicar la relacién molar:

. . ( 3 moles o,
moles KC 3
es K 105 \ 5 S RCIo, = 7.5 moles 0,

RESPUESTA:

Se obtienen 7.5 moles de O, @ partir de 5 moles de KC10

3
EJEMPLO:
2.- De la ecuacién balanceada:

PbO2 + 4 HC1l —— 3 PbC1l
Ll el o]

Calcular el nimero de moles de 6xido de plomo
reaccionardn con 12 moles de dcido clorhidrico.

2 + Cl, + 2H,0
(II) que

a) Tener la ecuacién balanceada.

29

T

b) Establecer la relacién molar segln la

pregunta o problema.

1 le PbO2
4 moles HC1

c) Aplicar la relacidn molar.

1 mol PbO2
3 moles PbO2
1

4 mo}g@ HC

12 molgé HC1

RESPUESTA:

.12 molés de HCl reaccionardn con 3 moles de PbO2

CALCULOS DE MOL A MASA:

En este tipo de problemas se da la sustancia de partida

’en'gramos y se pide la sustancia pregunta en moles o a la invexr-

sa se da en moles y se pide la respuesta en gramos.

Solo se agrega un paso que es: Convertir seglin sea nece
sario, de gramos a moles o de moles a gramos. Recuérdese que un

mol es num@ricamente igual a su masa atfSmica o masa molecular ~-

(ver Pag.37).

EJEMPLO:

l.- Dada la ecuacidn:

Al ,C, + H

3 2O . Al(OH)3  ; CH4

4
:Cudntos moles de A14C3 se necesitan para reacciocnax

con 162 g de agua?.

PASOS:
1.- Balancear la ecuacidn:

—_— + 3 CH
A14C3 + 12 HZO 4 Al(OH)3 4

2.- Establecer la relacidn molar necesaria segfin la pre
gunta y marcarla en la ecuacidn.
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1l mol A14C3

12 moles H20

3.- Convertir gramos de agua a moles, 1 mol H 0 = l8g

H20
H=2 X 1 = 2

0=1 X16 =16
18

1 mol H,O
162g H.0 ( 2 )
2 = 9 moles H,0
4.- Aplicar la relaci®n molar.

1 mol al,c, \
19 moTes Hzo / = 0.75 moles A14C3

9 mole;/iizo

RESPUESTA:

Se necegitan 0.75 moles de A14C3 para reaccionar con -
162g de agua.

EJEMPLO:
2.- ¢Cuéntos gramos de F,0; pueden obtenerse a partir |
de 3 moles de FeS,?, seglin la siguiente ecuacién.
|
4 FeS, + 11
j > O2 —_— 2 F7203 + 8 502 |
PASOS:

l.- Partir de la ecuacién balanceada.

2.- Establecer la relacibn molar requerida en la pre-
) gunta indicarlaen la ecuacién

2 moles Fe203
. 4 moles FeS2

3.- Aplicar la relacién molar

2 moles Fe.,O
273
3 molgs/ Fes, (4 158 Tes, ): 1.5 moles Fe,04
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4.- Convertir los moles a gramos 1 mol Fe

0,=160g

273

Fe= 2 X 56
O= 3 X 16

112

L8
160

160 _
1.5 mo;és F6203 (-l—magﬁ203) = 240g de Fe203

RESPUESTA:

]

Se obtienen 240 gramos de Fe203 a partir de 3 moles -

de Fe82

NOTA: Obsérvese que el paso donde se efectfia la conversién de
gramos a moles es el nimero tres y cuando es de moles a gramos
el cuatro, esto es porque se requiere tener los datos de parti
da en moles para aplicar la relacifn molar.

CALCULOS DE MASA —-MASA:

En estos problemas la informacibn (datos) de la sustan
cia de partida se dan en gramos (o mfiltiplos) y la respuesta -

O sea la sustancia que preguntan, se pide en gramos tambié&n.

Como en la mayoria de los problemas hay varias formas

de resolverlgs, pero solo presentaremos una serie de pasos a -

seguir.
PASOS:
l.- Balancear la ecuacibn
2.- Establecer la relacidn molar que sefiala la pregun
ta e indicarla en la ecuacibén balanceada.
3.- La informacibén en gramos convertirla a moles.
4.- Aplicar la relacidn molar.
5.- Convertir los moles obtenidos a gramos.
EJEMPLO:

l.-¢Culdntos gramos de yoduro de potasio se obtienen -
por calentamiento de 203.2 g de yodo en solucién -
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RESPUESTA:

| de hidr6xido de potasio? segfin la siguiente ecua- %
cibén. : Se obtienen 220g de KI por calentamiento de 203.2 g i

‘ |
i i de yodo en solucién de hidréxido de pctasio »N
| 31, + 6KOH ————— S5KI + KIO, + 3H,0 | H}‘I
| EJEMPLO: M
f s 2.- ¢Qué peso de 6xido de potasio (KZO) puede ser - ?“
i ! preparado a partir de la oxidacién completa de M

! l.- Balancear la ecuacién. ' il
fid I 100 g de potasio? yy
! En este caso se tiene la ecuacién balanceada. W’
\ u\‘
;@ 2.- Establecer la relacibn molar que sefiala la pregun 3,502 ' 2% w
v[ ta e indicarla en la ecuacién balanceada. I
i PASOS: %
| 5 moles KI 1.- Balancear la ecuacidn. ﬁ
il 3 moles 12 i
| il
1 » 4Ki#, 0, ———=1 29K50
il 3.- Convertir los gramos a moles. ' L |
i |
i 1
il _ 1 mpl 137= 2549 I, 2.- Establecer la relacifn molar gue se requiere pa- ;w
' I =22X 127 = 254 ra responder la pregunta indicada en la ecuacidn iw
| . ﬂ‘(-:
; 0eg; 3 mol L \ 2 moles K,0 i
“. 4 I ) = . \‘”\‘
| ;//2 ; 557 9/12 } 0.8 mol 12 | 4 moles K L“
il . ? | 3.- Convertir los gramos a moles de la sustancia de !\
| 4.- Aplicar la r¢lacibn molar. ' partida. |
f‘ ’¢ [ 5 moles KI ' 1 mol K =39 g ‘
0.8 mgl I 1.33 moles KI . {

2 \Tmolgs 1 )= 1 mol K %
| i 2 v 100 /d K ( 35 4 K =2,56 moles K 1
‘ ‘ ' I
| 5.- Convertir de moles a gramos; ! I
| 4.- Aplicar la relacidn molar h
J 1 mol KI = 166 g K1 2 moles K,0 , ,w
1 K= 1 X 39= 39 2.56 mol/s Kolog wolgs ¥ = 1.28 moles K,0 %i .‘
| I= 1 X127= 127 ”
i 166 5.- Convertir la respuesta de moles a gramos. wd
| 1.33 molés KI ( 0o g KI )=2209'K1 ' 1 mol K,0 = 94 g K,0 i
| K= 2 X 39= 78 }l
= 6= 16 |

94 g K,O i e S8 = i

28 K,0 2 = 120.32 e I
2 1. m?'{ 2° \Tmel K,0)° oo il
. ﬂu
29 I




RESPUESTA:

Se preparan 120.32 g de K,0 a partir de 100 g de K

REACTIVO LIMITANTE:

En la ecuacifén quimica balanceada se indica la propoxr
cibn en que reaccionan las sustancias reactivas, pero en algu--
nas ocaciones en la prictica no se tienen estas proporciones ex
actas y es necesario calcular con las cantidades gue se tienen,
la cantidad de los reactivos que van a intervenir en la réac---
cién. Asi podemos observar que un reactivo esta en exceso y =---
otro no, a este que NO esta en exceso se le llama reactivo limi
tante porque limita el rendimiento de la reaccifn o sea la can-
tidad de producto. ‘

Para determinar cual es el reactivo limitante, como - |
la palabra lo indica, solo se toman los reactivos para calcular
lo; este cilculo se efectfa como los de mol-mol o masa-mol.

EJEMPLO:

Dada la ecuacifn limitante.

KOH + HNOy —————% KHO; + H,0 |

Si se hacen reaccionar 16 g de KOH con 12 g de HNO
¢Cuédl es el reactivo limitante?

e pa |

Como los datos son en gramos hay que convertir a mo—-yf

les.

PASOS:
l.- Ecuacibn balanceada.
2.- Establecer la relacidn molar en la ecuacidén.

3.- Convertir a moles:

1 mol KOH = 56 g KOH

/ 1l mol KOH 9
16 7 KOH( 56/ KoH ) = 0.28 moles KOH

e
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EJEMPLO:

PASOS:

1 mol HNO3 = 63 g HNO,

1 mol HNO -
3 G
12 g HNO3 (63/g’HNO3 ) = 0.19 moles HNO3

4.- Aplicar la relacién molar utilizando uno de log ~

datos, para determinar con cuantos moles debe de
reaccionar.

: 1 mol HNO3
0.28 mogés KOH T m91 ROH =0.28nolesfm03

0.28 moles de KOH reaccionan con 0.28 moles de --
HNO3, pero se tienen solo 0.19 moles de HNO
lo que es el HNO3 el reactivo limitante.

3 por

2.~ Cuando reaccionan 3 moles de Fe y 5 moles de --—-—
CuSO4, éCudl es el reactivo limitante? Segfin la -
siguiente ecuacibn:

Fe(s) + CuSO4(ac)-—————9 Cu(s)+ FeSO4(aC)

Si la informacién es en moles, se aplica directa-
mente la relacién molar y se compara para determi

nar el reactivo limitante.

l.- Ecuacifn balanceada.
2.- Establecer la relacifn molar.

3.~ Aplicar la relacifén molar con uno de los datos.

1 mol CuSO
41 _
3 mq}es Fe ( T mgl Fe ) = 3 moles CuSO4

3 moles de Fe reaccionar&n con 3 moles de CuSO,,

como se tienen 5 moles de CuSO4 éste es el reac-

tivo en exceso y el Fe es el reactivo limitante.
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RENDIMIENTO DE LA REACCION:

Utilizando los cflculos estequiométricos,
terminar la cantidad de producto que se
quimica o sea el rendimiento.

Para calcular el rendimiento de la reaccibn es necesa-

rio saber primero cual es el reactivo !

el que limita, determina la cantidad de pProducto que se forma.

EJEMPLO:

l.- La combustién del Propano es:

C3 H8 + 5 02 —_—3 3 C02 + 4 HZO

Si se hacen reaccionar 5 moles de C.,.H

02, icudntos moles de CO2 Se pueden obtener?

PASOS:

l.- Determinar pPrimero el reactivo limitante como la

informacién son moles se aplica la relacién molar
directamente.

e/ 5 moles 02
5 mol.s C3 H8 T T?i C3H8 = 25 moles O2

5 moles C3H8 reaccionarin con 25 moles de 0

, Co-
mo se tienen 8,

éste sers el reactivo limitante,.
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se puede de-
obtiene en una reaccisy

-imitante, ya que E&ste eg

3Hg con 8 moles de |

PASOS:

1.-
20"'

RESPUESTA:

EJEMPLO:

PASOS:

Se pasa a calcular el rendimiento de la reaccibn
utilizando el reactivo l.mitante y el producto -

por el que se pregunta.

Ecuacifn balanceada gue ya se tiene. .
Establecer la relacidn molar: ahora es el reacti
vo limitante y el producto que se cuestiona o --

sea 0, y €O, 3 moles CO,

5 moles O2

Aplicar la relacifn molar con los moles del reac
tivo limitante que nos dan en el problema.

3 moles CO -
8 moyés 02( z _mo}_é‘s o‘;‘ )-—Jd.s moles 002

Se obtienen 4.8 moles de CO2

¢Cudntos gramos de nitrato de cobre (II) se pue-
den obtener al hacer reaccionar 100 g de cobre -
con 100 g de &cido nitrico segfin la siguiente =--
ecuacidn.

3Cu;+ 8 HNO3 e T 3Cu(NO3)2+ 2NO + 4 HZO

Determinar el reactivo limitante; como los datos
son gramos, hace falta convertirlos a moles.

1 mol Cu = 63.5 g Cu

/ ol Cu g8
100 ¢ Cu (1 o )-1,57 moles Cu

63.5 7/Cu
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1 mol HNO3 = 63 g HNO,

1 mol HNO3
100 f;/zmo3 — 9/’mvo3 = 1.58 moles HNO,

Aplicando la relacién molar con uno de los reac
tivos:

1.57 moyés Cu

8 moles HNO3
3 mi}ég Ca ) = 4.18 moles HNO3

1.57 moles Cu reaccionan coén 4.18 moles de HN03y

solo se tienen 1.58 por 1lo que es el HNO3 el reacti-
vo limitante.

2-Calcular el rendimiento de 1la reaccibn, utilizando
los moles del reactivo limitante.

PASQOS::
l.~ Ecuacién balanceada.

2.~ Establecer la relacién molar ahora entre el reac-

tivo limitante y el producto que se pregunta, o =~
sea entre el HNO3 y Cu(NO3)2
3 moles Cu(NO3)2

8 nioles HNO3

3.- Aplicar la relacién molar con los moles que se ~-

tienen del reactivo limitante.,

<? moles(hzﬂxh)z
s

1.58 m?/le 7 o145 B, }-=o.59 moles Cu(NO,),,

HNO4
4.~ Convertir los moles a gramos, porque se piden gra
mos en el problema: 1 mol Cu(N03)2 = 187.5 g
0.59 mo}e/s Cu(O3), | 1 “71L°"“°3)2 = 110.62 g
CuﬂKh)z
Cu= 1X63.5 = 63.5
Se obtienen 110.62 g de Cul(NO;), . N=2Xl4 =28
; O=6X16 = 9
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l.~ ¢Cusntos moles de azufre se obtienen con 4.5 moles de H

PORCENTAJE DE RENDIMIENTO:

Para calcular el POrcehtaje de rendiriento se debe calcular primero la canti-
dad tebrica del producto (si no la tenemos) mediz:-e la ecuacifn balanceada v des

.......

pués dividimos el rendimiento real obtenido (en la prictica) entre el tebricq por
cien.
EJEMPLO:

Tedricamente un estudiante debfa haber obtenido en ‘el laboratorio 5.5lg da -
NaCl. Al efectﬁar el experimento cbtuvo solo 4.32g ¢Cuil es el porcentaje de ren-
dimiento para el NaCl?

Rendimiento real

Rendimiento TeBrico ~ 400
g'gigg x 100 = 78.4%

PROBLEMAS

FORMULA MINIMA Y MOLECULAR

.- La composicidn porcentual del &cido sulfhidrico es:

S= 94.12 %, H= 5.87 % ¢cual es su f6rmula molecular si su masa
molecular es de 34.06 uma?

! 2.- ¢Cudl es la férmula molecular de la etilamina, si por experimen
tacidn se encontrd que una mol es igual a 45 g y esta cons.ti-
tuida de C en un 53.28 ¥, Henun 15.65 $ y N en un 31.07%7

| MOL-MOL

25 gaseoso al reaccio--

har con SO, gaseoso? de acuerdo a la siguiente reaccifn
H284-SOQ —>»S + }50

Cobre? segfin la sigquiente reaccién:
Cu + Cb — Cud

2.- ¢Cusntos moles de oxigeno se necesitan para oxidar campletamente 18.6 moles o

| 3.~ ¢Cuintos moles de &cido clorhfdrico se necesi

tan para reaccionar completamente
con 12 moles de zinc?; reaccifn:

Zn + HQ ———— H, + 2nClL,
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|
4.- ¢Cudntos moles de bisulfuro de carbono se necesitan para reac.

: |
cionar completamente con 12 moles de cloro? segfin la reaccig;

siguiente:

C52 + Clz---—-———~»CCl4 + SZCL ?

MOL-MASA

5.= Al reaccionar &cido sulfhfdrico gaseoso con diéxido de azufre
gaseoso se produce azufre s6lido y agua. ¢Cufintos moles de --

azufre se pueden producir con 816 g de &cido sulfhfdrico? - -
Reaccién (no balanceada):

HZS * 502—————-——»8 + 2H20

6.~ ¢Culntos gramos de calcio se necesitan para llevar a efecto to

talmente la siguiente reaccibn, si se cuenta con 36.5 moles de
dcido clorhidrico? ' j !

Ca + HCl ——————— CaCl + H

2 2

7.- Tomando en cuenta la siguiente ecuaciéni

2HCI + Zn ————————= 7ZnCl. + H
2 2

a) .= ¢Cuéntos moles de cloruro de cinc son producidos por la -
reaccibén completa de 228.83 gramos de cinc? }
b) .- ¢Culntos moles de &cido clorhfdrico son necesarios?

8.~ El tetracloruro de carbono puede ser preparado de acuerdo a li
siguiente reaccibn: (no balanceada):

CSZ + Clz—--——-—-—CCl4 + 52 C.'L2

¢Culntos moles de disulfuro de carbono y de cloro son necesa=-

rios para preparar 770 g de tetracloruro de carbono? |

MASA-MASA

9.~ ¢Culntos gramos de cloruro de sodio reaccionan con 849 g de *

nitrato de plata y cuinto cloruro de plata y nitrato de sodio |
se obtiene? f

AgNO; + NaCl ——— Na NO; + AgCl

L0l =

11.-

12.~

¢Cudnto 6xido férrico se obtiene tebricamente al oxidar comple
tamente 307.12 g de fierro? Reaccién (no balanceada):

Fe + 0O, ———— Fe

2 294

¢Culntos gramos de clorato de potasio, cloruro de potasio y de
agua se obtienen teSricamente al hacer reaccionar 568 g de =--
cloro gaseoso con hidréxido de sodio? Reaccidén (no-balanceadsy):

KOH <+ €1, ——— KC10 £ KCl & H

2 3 0

2

Tebricamente, ¢Cudntos gramos de &4cido yodhfidrico se necesitan
para reaccionar completamente con 634.5 g de 8cido y6dico y -
culnto yodo se obtiene?

Reaccibdn no balanceada: HIO3 + Hl ————s 12 + Hzo

REACTIVO LIMITANTE

13.

14.~

5.~

16._

Se hacen reaccionar 100 g de &cido sulflrico con 100 g de -~
dcido yodhifdrico para dar yodo, &cido sulfhfdrico y agua. ¢Cudn
tos gramos de yodo se obtienen? Reaccibn (no-balanceada)?

¢Cuéntos gramos de &cido clorhidrico gasesoso se obtienen al -

hacer reaccionar 50 gramos de cloruro de sodio con 48 gramos =

de &cido sulfirico? segfin la siguiente reaccibn (ﬁoébalancea-
da):

NaCl + H SO4 ——————s HC1 + Na,SO

2 2774

¢Culintos gramos de agua oxigenada se obtienen al hacer reaccio
nar 730 g de dibdxido de bario con 600 g. de &cido clorhidrico,
segfin la siguiente reaccién (no balanceada):

BaO 4+ HCl —+-H,0

+ BaCl
2 a

272 2

Se hacen reaccionar 88 g. de calcio con 88 g de &cido clorhi-
drico. ¢Cu8nto cloruro de calcio se obtiene? Reaccidn:

Ca + HCl H + CaCl2

2
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RELACIONES PARA UTILIZAR EN ESTEQUIOMETRIA
¥ 3 N

1.- Convertir gramos a moles: \

1.chol de A
moles de A °

gramos de A

Mm de A en gramos

2.- Aplicar la relaciéon molar (factor molar) de la ecuacién:

Y moles de B
moles de A =  moles dea B
X moles de A Q

- Convertir moles a gramos:

Mm de B en gramos

moles de B

gramos de B
1 mol de B

|

Donde:
A .- Esla sustancia de partida, o sea la cantidad de moles o gramos

proporcionados en el problema.
B .- Eslasustancia por la que preguntan en el problema.
X .- Es la‘cantidad He moles de la/sustancia A en la ecuacién.
Y .-' Es la cantidad de moles de la sustancia B en la ecuacibn.
Mm .- Es la masa molecular o atémica o peso férmula segin sea

,'- \t’iéqesano \

MODULO 1V
NOMBRE DEL ALUMNO:

1.~ pefinicifn de estequiometrfa.

?' Menciona culles son las leyes estequiométricas.

3.~ Interpreta en terminos de moles las siguientes ecuaciones quimicas:
a). 2 Mn 0O +-2X2CO + 0

2 3 "paam— 4 5 1NN

2
b).GHBr+ZHNO3 *2N0+33r2+4320
.C).2H2+02 . 2"20

k= Calcula la ;
'Compuestos.masa molecular o masa de f@rmula unitaria de los siguientes

a). Hz so‘

)
k), KZ Cr2 07

| <), Alz (504)3

€. (NH4)2 co, :

e). '
KMXIO4

| S,

f‘c‘lintos &tomos hay en 2 moles de Au. ?

—

t.
‘4C“5ﬂta8 moleculas hay en 5 moles de H2 0z

e ——

(%CUll es la masa de 12 moles de Na C1.7

! ) -

eCug
antos moles de H N03 hay en 100 gr. de &ste Scido.
e
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9.~ Calcula el poréiento del oxfgeno en los siguiente compuesto.

a). Hz (o]}

b). co,

¢). Na OH

i0.= Culntos moles de Hz O se obtienen al hacer reaccionar 8 moles de H Cl

con suficiente Mn 02, segfin la siguiente ecuacidn:

3 w

11.-¢Cufntos gramos de Sulfato de Bario se obtienen al hacer reaccionar
1 mol de Hidréxido de bario, segfin la siguiente ecuacién.

foz (so‘) + 3 saou)z ,3 Ba SO, 4+ 2 Fe (oa);

12.- ¢Cusntos gramos de Al se necesitan para hacer reacciomar con un
0

exceso de Mn o2 para obtener 150 gr. de Al, 3

13.- Si hacemos reaccionar 40 gr. de Na OH con 150 gr. de Hz SO‘.
¢Cull es el reactivo limitante y cudl el reactivo en exceso?

¢Cudntos gramos de Na, SO, se obtienen?

2 Na OH + HZ SO4 ; Naz SO‘ + 2 Hz o

2-8
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SOLUCIONES
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9.~ Calcula el poréiento del oxfgeno en los siguiente compuesto.

a). Hz (o]}

b). co,

¢). Na OH

i0.= Culntos moles de Hz O se obtienen al hacer reaccionar 8 moles de H Cl

con suficiente Mn 02, segfin la siguiente ecuacidn:

3 w

11.-¢Cufntos gramos de Sulfato de Bario se obtienen al hacer reaccionar
1 mol de Hidréxido de bario, segfin la siguiente ecuacién.

foz (so‘) + 3 saou)z ,3 Ba SO, 4+ 2 Fe (oa);

12.- ¢Cusntos gramos de Al se necesitan para hacer reacciomar con un
0

exceso de Mn o2 para obtener 150 gr. de Al, 3

13.- Si hacemos reaccionar 40 gr. de Na OH con 150 gr. de Hz SO‘.
¢Cull es el reactivo limitante y cudl el reactivo en exceso?

¢Cudntos gramos de Na, SO, se obtienen?

2 Na OH + HZ SO4 ; Naz SO‘ + 2 Hz o

2-8

UNIDAD VIII
SOLUCIONES




il
Unidad VIII , \’1

SOLUCIONES: El alimno: y

| Al término de la unidad, el - - Definird los conceptos de ‘V
alumno: resolverd prolemas - solucién, soluto y solven- il

| en los que involucrard las di te. I

W

ferentes formas de expresar - : ; 5
i P - Distinguird entre una so-
i la concentracién de una diso-

lucién, una dispersién co w;
, lucibn. ] |
; loidal y una suspensién.
i - Explicard el concepto de-
I solubilidad y los facto--
| res que lo afecten.
H

Il i - Enunciard los conceptos -
i de electrolitos y no elec |
i trolitos. W

| soluciones en base a la - il
| cantidad y estado fisico- il
& de los componentes. Vw

1 - Clasificard los tipos de- I
il

| |

|

| - Interpretarf cada una de- 1

las unidades de concentra I
cién fisicas y qufimicas y
sus correspondientes expre
siones matem&ticas. i

- Utilizard las diferentes - il
formas de expresar la con- i
| centracién (molaridad, nor r
il malidad, % peso volumen) - ‘
en la resolucién de proble i
mas especificos. Iw
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DISOLUCIONES O SOLUCIONES «

Se llama disolucisén o solucibn a tcda mezc

la homogénea -
de dos o mé&s sustancias,

Cuya composicién puede variar sin per-
der dicha homogeneidad.

En una solucibén a la sustancia
dancia se le llama solvente
dad se le llama soluto.
que disuelve

qud entra en mayor abun
Y a la que entra en menor canti-
También se puede decir: a la sustancia
se le llama disolvente Y a la que se disuelve se
le nombra soluto. Por ejemplo en una limonada, bebida preparada

conagua, zumo de limén y azficar el agua es el solvente y el zu
mo de limbn y el azficar son solutos. et

TIPOS DE SOLUCIONES

Tomando en cuenta los tres estados
liquido y gaseoso se pueden tener los si
ciones mis importantes:

de la materia: sé6lido,
guientes tipos de solu

a) Gas-gas

b) Gas-lfquido

c) Gas-s6lido

d) Liquido-lfquido
e) Liguido-s&lido
f) sélido-liquido
g) S6lido-sélido

EJEMPLOS DE SOLUCIONES:

a.= Solucidén: Gas-gas. El

aire es una mezcla de oxigeno,-
nitrégeno, diéxido de carbono Y gases raros.

b.- Solucién: Gas-lfiguido.

Bebida gaseosa, contiene agua,
di6xido de carbono, colorante y azdcar,

C.= Gas-sb6lido-hidr8geno con paladio.

El paladio puede ab
sorber grandes cantidades de hidrégeno. Este tipo de-

solucién es poco comtn.
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del lfquido. De lo anterior podemos inferir que a una solucién

la podemos definir diciendo que es una dispersi®n homog&nea de una
sustancia en otra (mezcla homogé&nea),

d.- Liquido-1{quido: Alcohol atilico y ag

€.~ LIquido-s6lido. La mezcla de mercurioﬁton oro o plata, for-

man lo que se llama amalgam&s;vr
f.- S6lido~1fquido: ral en arua.
g.=- S6lido-s6lido: Aleaciones de laténg(cu, Zn) bronce (Cu, Zn,

Sn), plata alemana (Cu, 2Zn, Ni), etc.

A las soluciones tambi&n se les llama dispersiones, debido a -=

que cuando se forma una solucidn, el soluto se dispersa en el seno .-
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SUSPENSIONES Y DISPERSION CéLOIDAL

SUSPENSIONES: Cuando se hace una mezcla de arena y - -
agua y se agita, el lfquido se torna turbio, observéndose las =--
partfculas del s6lido, las cuales al cabo %? un tiempo se sedi--
mentan. A este tipo de solucién se le llama suspensién, la cual-
podemos definir diciendo que son dispersiones no homogéneas de -

una sustancia insoluble en otra, las cuales se pueden separar por
filtracién.

DISPERSIONES COLOIDALES: Son dispersiones heterogéneas
de una sustancia insoluble en otra, (aunque aparentemente son --
homogéneas) y no se pueden separar por filtracién. Como ejemplo-

de dispersiones coloidales tenemos: la gelatina, albfimina de hue
vo, cola, etc.

Las particulas de los coloides (entre 1-100nm) se man-

tienen dispersos en la solucibn, son excelentes materiales adsor

ventes y dispersan la luz, 1o que se conoce como efecto Tyndall.

ELECTROLITOS Y NO ELECTROLITOS

Una de las caracteristicas m&s importantes de las solu
Ciones lfquidas es que algunas de ellas conducen la corriente --
eléctrica, sobre todo cuando el solvente es el agua. A las solu-
Ciones acuosas que conducen la corriente el&ctrica se les llama=-
soluciones electrolfticas o iénicas Yy a las que no la conducen-
Se les llama no electrolfticas. A las sustancias cuyas solucio-=--
nes conducen la corriente eléctrica se les llama electrdlitos y-
a las sustancias cuyas soluciones no conducen la corriente eléc-
trica se les llama no-electrdlitos.

SOLUBILTIDAD

Cuando se disuelve un sélido en un 1lfquido, sea por =--

ejemplo: sal en agua, azficar en agua, yodo en alcohol, etcétera,
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podemos observar: primero, si son solubles o noflo son; segundo, -

i ‘,“" g - . .’ s ”
La presién tiene efecto sobre todq en 1la solubilidad } SR meoy o Wiy ol

de un gas en un lfquido. wﬁ

i |
|
|
|
!

William Henry, en 1803, descubi.. sjue si

' De lo anterior podemos concl i: gue j i ‘
la presién del gas en contacto con el liguido, 1a

gue ios sblidos se di- il
suelven en cierto grado, ya sea en mayor o menor cantidad, o no I

se duplicaba -
solubilidad -- |

d U |

se disuelven.A la relacién de 1la cantidad de soluto que se nﬁ

del gas también se duplicaba, siempre y qﬁando la temperatura -- ; fil
| permaneciera constante. : . disuelve en una cierta cantidad de solvente, se le llama solu- H
| : . SR nID S LAY bilidad. : Il
1 {2 anterloj S ixi?iéz Zaio e s;gulez_e ;Cyfp a'tum Dicho grado de disolucién se mide eén gramos de sustan- r%
I peratura constante, [1d. solubilida [[[[RP89N Bobre un liguide - cia disuelta por 100 g de solvente a una temperatura dada y se- l\

‘ varfa directamente proporcional a ‘la presifn ejercida sobre el '

cual se define como la masa en gramos de una sustancia que es ne
cesario disolver en 100 g de disolvente para obtener una solu- =

Con respecto a la temperatura, se puede afizmar que - cién saturada a una temperatura y presién dadas. i
}’ la solubilidad de una sustancia es afectada grandemadite por la-

| temperatura, ya que los s6lidos son mis solubles en disolventes FACTORES QUE AFECTAN LA SOLUBILIDAD 1
ill calientes que en frios; por ejemplo, si se disuelve azticar en -- |
|
|
|

|
|
{
1 / expresa como coeficiente de solubilidad de una sustancia, el - =
|
!
! - Temperatura.
I
|
|

agua caliente la disoluci8n se hace ficilmente, pexc, si el - = Entre los factores que afectan la solubilidad de Cuxl~

agua esta fria (cerca del grado de congelacidn) el szfcar no se quier sustancia podemos nombrar:
disuelve f&cilmente

En muy pocos casos el grado de solubilidad permanece-
constante al variar la temperatura. Tambi&n se pueds aclarar - |

Il
= La temperatura i
que hay sus excepciones; por ejemplo, hay sustancias {pocas) que

se disuelven mds f4cil en frfo que en caliente. F-hauREesiin

= La naturaleza del soluto

|
= La naturaleza del solvente ihf
|

La naturaleza del soluto y del disolvente son factores

muy importantes en la determinacidn del grado de solubilidad de Vﬁ

. | | Una sustancia, ya que conociendo la naturaleza de una sustancia- Lm
I podemos determinar sies soluble en otra o no/Por lo general las =-
Sustancias inorgé&nicas ¢ 4cidos, bases Yy sales se. disuelvyen en -- I

ﬁ agua; igualmente podemos decir de algunos disolventes orgdnicos, i

Por ejemplo, €ter y acetona, disuelven aceites y grasas mis f5--

‘ Cil que el alcohol etflico. Se puede aplicar el viejo afori ismo
|

de que 1lo igual disuelve a lo igual; es decxr, compuestos polares

Se dlsuelven en solventes polares y los conpuestos no polares son i

disueltos en solventes no polares. 1

i 1020121486

|
- |
121486

| " 52 I
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" Gramos de Soluto por 100 gde H20

Solubilidad de varios Compuestos en agna

100
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0 - 20 40 60 80 100
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Tomado de: Hein, Quimica,la. Edicibn, 1992

CONCENTRACION DE LAS SOLUCIONES

La concentracién de una solucién indica la cantidad exacta de
soluto disuelto en un volumen dado de solucidn. Se puede expresar
la concentracién en forma cualitativa o cuantitativa.

MEDIDAS CUALITATIVAS DE LA CONCENTRACION DE LAS SOLUCIONES

De acuerdo con 1la poca o mucha cantidad de soluto
que tenga la solucién, ésta puede ser: insatursda, saturada o©
sobresaturada.

Hay un limite en la cantidad de soluto gue se puede discolver
en un volumen dado de solucién, a cierta temperatura; esa canti-~
dad varia con los factores que afectan la solubilidad y 8@ ha
determinado para cada soluto, utilizando generalmente el agua
como solvente.

En base a lo anterior se dice que una solucién gue contiena
la cantidad limite que se puede disolver en un cierto volumen, es
saturada; la que .contiene una cantidad menor a ese limite es
insaturada y la que contiene m&s cantidad de solutoc del que se
Puede disolver es sobresaturada.

Es importante mencionar la temperatura al utilizar esta clia-
sificacién,ya que una solucién saturada a una cierta temperatura
podria no ser saturada a una temperatura mds alta.

Las soluciones también se pueden clasificar come dilufdus ¥
concentradas, de acuerdo con la cantidad de soluto gue tenga una
Solucién. Es diluida si tiene poco soluto en una cantidad grande
de solvente y es concentrada- si contiene mucho soluto en poco

disolvente. Esta clasificacién se utiliza poco actualimente.




\
MEBPIDAS CUANTITATIVAS DE LA CONCENTRACION DE LAS SOLUCIONES

‘\
Cuande se quiere determinar 1la concentracién de una solucién |

se tiene que comparar contra una solucién de concentracién exacta

|
Y conocida.

Existen unidades Para expresar con exactitud la concentracién{

de 1las soluciones como: porciento en masa {porciento en

partes por millén (ppm),

ciento

peso), |
porciento de masa sobre volumen, por=
en volumen, molaridad (M), formalidad (F), normalidag (%),

molalidad (m). A continuacién estudiaremos algunas de ellas.

PORCIENTO EN MASA

Esta concentracisén Se expresa como el porciento de soluto en
una masa determinada de solucién.

un porcen-
taje de ésta es soluto. Por ejenplq,una solucién de nitrato de

plata al 5 § se prepara disolviendo 5 g de nitrato de plata en

95 g de agua; obsérvese que son gramos de agua_no mililitros.

g (soluto) 5 Al
porciento en masa = X 1

g(soluto) ;4g(§oi§ehﬁé)

g (soluto)
= L, X 100
g (solucién) '
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PARTES POR MILLON

Hay soluciones muy diluidas que sus concentraciones no se i
il
expresan como porciento en masa y se utiliza generalmente partes
por millén (ppm).

Estas unidades son usadas en medicamentos y para indicar ‘

contaminantes en el agua, aire Y alimentos por ejemplo.

g (soluto)
partes por millén =

I

\

X 1 000 000 I

g(soluto) + g(solvente) j

|
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Ejemplos: ,
l.- ¢ Cudl es el % en masa de hidroxiad

que se prepara disolviendo 15
agua ? '

o de sodio, de una solucidp
gramos de NaOH en 60.0 g de|

3
DATOS :

gramos de soluto (NaOH) = 15 g
gramos de solvente (H 0) = 60 g _ i
2 _

FORMULA
g (soluto)
porciento en masa = X 100
g(soluto) + g(solvente) ?
15 g
= X 100 |
15 g + 60 g |
15 !

X 100 = 20.8 %
78 '

2.- ¢ Qué cantidad de solucién al
parar con 25 g de KCl1 ?

DATOS: b
$ en masa = 5,5 §
gramos de soluto (KCl) = 25 g

5.5 ¥ en masa, se pﬁede pre-

FORMULA :
g (soluto) I
¥ en masa = X 100 ‘
g (solucién) n
DESPEJANDO:
|
g (soluto)
g (solucién) = —— X 100
‘ % en masa
25
= ——— X100 =454.5g
5.5
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~ plomo en ppm ?

3.~ En una muestra de 0.600 Kg de una aleacién se detectaron

2.6 mg de plomo como contaminante. ¢ Cudl es la concentracién del

DATOS:
g (soluto) = 2.6 ng
g (solucién) = 0.6 Kg

Convertir las unidades a gramos:

1000 g
0.6 Kg |=————— = 600 g
1 Kg
lg
2.6 mg ( ) = 0.0026 g
1000 mg
FORMULA:
g (soluto)
ppm = - X 1 000 000 =
g (solucién)
0.0026 g
= X 1 000 000 = 4.33 ppm
600 g .

PORCIENTO EN MASA / VOLUMEN

En este método se expresa la concentracién como nimero de
gramos de soluto por 100 nL de solucién. Por ejemplo, una solu-
cién de cloruro de sodio al 15 % m/v se prepara disolviendo 15 g
de NaCl y agregando agua hasta completar 100 mL; si se quieren

preparar 200 mL de solucién se colocan 30 g de NaCl y se afade
agua hasta aforar a 200 mL.

g (soluto)
% en masa/volumen = X 100

nlL (solucién)

Ejemplos:

l.- ¢calcula el % de m/v de 100 mL de una solucién que contiene

25 g de AgCl disueltos ?

DATOS :
g (soluto) = 25 g
mL (solucién) = 100 mL
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FORMULA:

g (soluto)
$ mn/v = X 100
mL (solucién)
25 g
= X 100 = 25 % m/v
100 mL _
2.- ¢ Cémo prepararias 200 mL de una solucién de glucosa al 10%

en m/v ?
DATOS :

$ m/v = 10 g/mL
mL (solucién) = 200 mL
g (soluto) = ?

FORMULA:
g (soluto)
$ m/v = X 100
mL (solucién)
DESPEJANDO:
% m/v mnL(solucién) 10 g/mL 200mL
g (soluto) = i

=20g
100 100

Se prepara disolviendo 20 gramos de glucosa agregando agua
hasta completar 200 mL.

PORCIENTO EN VOLUMEN

Cuando se prepara una soluci¢n con dos liquidos se utiliza
generalmente el porciento en volumen para la concentra-
cién, dando el volumen de un soluto (ligquido) en 100 mL de solu-
cién.

Por ejemplo, este porciento en volumen se emplea para indicar
la concentracién de alcohol en leés bebidas que lo contienen; asi
un vino suave (wine cooler) tiene una concentracién de 5 % en
volumen, esto es: contiene 5 mL ce alcohol por cada 100 nL de
vino (5 mL de alcohol y 95 mL de solvente).

v (soluto)

$ en volumen X 100

v(soluto) + v(solvente)

v (soluto)
= X 100
v (solucién)
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Ejemplos:

1.- ¢ Cudl es el porciento «n volumen de una solucién que se
prepara disolviendo 20 mL de etanol (CH3 -CH, -OH) afnadiendo
agua hasta un volumen de 500 mL ?

‘DATOS :
v (soluto) = 20 mL
v (sclucién) = 500 mL

FORMULA: |

v (solutcu)
% en volumen

X 100
v (soluciérn)
20 mL
= X 100 = 4
500 mL

-

2.- ¢ COomo prepararias 250 mL de una solucién de &cido acético
(CH -COOH) al 30 % en volumen?

DATOS:
% en volumen = 30
v (solucién) = 250 mL
v (soluto) = ?
FORMULA :
v (soluto)

% en volumen = X 100

v(solucién)
DESPEJANDO:

% en v v(solucién) (30 250
v(soluto) = = i, ) = 75 nL
100 100

Se prepara con 75 mL de dcido acético y se le agrega 175 nL
de agua, dando esta solucién un volumen total de 250 mL.
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MOLARIDAD

Una solucién molar es aqué€llia gu.e contiene una mol gramo de
soluto por litro de soluciér’ 'Jii litzo de solucién molar (M) de
dcido clorhidrico contiene 36.4% g de HCl; un litro de solucién
0.5 molar contiene 18.225 g de HCl.

Los calculos para determinar la molaridad y la formalidad de
una solucién son exactamente iguales, pero se utilizaba el término
formalidad para 1las sustancias iénicas y el cdlculo utiliza la
masa de una unidad férmula en lugar de la masa molecular; sin
embargo, numéricamente son iguales.

Se debe de diferenciar entre molaridad y molalidad; en la
molaridad es numero de moles por litro de solucién, o sea se
coloca la masa de un mol de soluto y se agrega agua hasta comple-
tar un litro de solucién; en la molalidad, la cual contiene la
masa de un mol de soluto que se disuelve afiadiendo un 1litro de

az:a, por lo gque el yolumen resultante €8 un Poco mMAS que un

Para determinar la molaridad de una solucién se requieren
conocer la cantidad de soluto en moles; ademds, el volumen total
de la solucién en litros.

nimero de moles de soluto moles
Molaridad = M = =
litro de solucién litro
1 mol
moles = g de soluto
masa molar en ¢

gramos de soluto
moles = =
masa molar

g (soluto)

meésa molar

La masa molar es numéricamente igual a la masa molecular o la
masa de una férmula expresada en g/mol. '
PROBI EMAS

1.~ ¢Cudl es la molaridad de una solucidén que se prepara disol-
viendo 180 g de NaOH en 2.5 litros de agua?

Primero debemos conocer el nimero de moles del soluto:
g(soluto) 180 g

moles = -
masa molar

= 4,5 moles
40 g/mol
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2.~ En el laboratorio se disuelven 50 g de H

‘ 3.=- éCudntos gramos de AgNO; se necesitan para preparar 8 litros

moles 4.5 moles
M: =

litro 2.5 litros

1.8 moles de NaOH/ litro

Por lo tanto se tiene una so.ucién de NaOH 1.8 M

» S SO, en 400 mL
agua. <¢Cudl es la molaridad (e la soluci%n %esultante?

50 g
moles = =

98.08 g/mol

0.5 moles de H2304

Sustituyendo en la férmula de molaridad:

s moles 0.51 moles
= - = = 1.28 moles/ 1lit
litro 0.4 litros / e

Por lo tanto la solucién rest ltante de HySO; es 1.28 M.

de solucién al 0.25 M ?

Primero se despeja numero de moles:
moles

M= e moles
litro

M X litro

= 0.25 mol/litro X 8 litros
= 2 moles

Enseguida convertir los moles a gramos de soluto:
g(soluto)
moles =

d(soluto) = moles X masa molar
masa molar :
= 2 moles X 169.87g

=339.79g de AgNO3
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EVALUACIONES DE CONCENTRACION PARA SOLUCIONES

g (soluto)
porciento en masa = X 100
g(soluto) + g(solvente)
g (soluto)
= X 100

g (solucién)

g (soluto)

partes por millén = X 1 000 000

g(soluto) + g(solvente)

g (soluto)
porciento en masa/volumen = X 100

nL (solucién)

volumen del soluto -
porciento en volumen = X 100

volumen total de la solucién

numero de moles de solu:to
Molaridad = M =

Litro de solucién

g (soluto)
Numero de moles =

Masa molecular

03

3

f

PROBLEMAS DE DILUCION

Cuando se tiene una soluciéa ya preparada y se le - -
agrega mids disolvente, el nfimero de m>les de.®otBto no cambia,~-

. permanece constante, lc que cambia es el volumen v la molaridad,

por lo tanto, podemos decir que:

moles i = moles £

Nimero de moles de Nuimero de moles de
soluto iniciales = soluto finales

Como numero de moles = M X litro
se cambia litro por volumen V)

Volumen X Molaridad iniciales = Volumen X Molaridad finales

Vi X Mi = Vf X 1f

Ecuacién que nos permite determinar el volumen o la -

- molaridad de una solucidn que se prepara de otra de la cual ya-

se conoce su volumen y su molaridad.
Ejemplo

Si tiene 80 mlL de una solucién 3 M de HC1.

¢Qué volumen de agua ha’ que adicionar para tener una solucién -
al 0.5 M?

Datos:

Vi = 80 ml = 0.080 1lts

Mi =3 m

VE

De la férmula 4: ViMi = VfMf

Despejando V£

~ Vi Mi
VH I %=
Sustituyendo:
_ 0.080 1lts x - m _0.48 1ts & ) :
VE = 05 M = = 480 ml
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«‘ Para preparar la solucién 0.5 M a parﬁir de los 80 ml >+7 ¢Qué volumen de soluién 2.6 A sgfgyede preparar-

% . 2 ' o
{‘ a 3 M de HCl debe diluirse a 480 ml; por lo tantd, para tener es SOl <3b.g 4e K2Cr04? 5 |
‘ ta cantidad deben adicionarse 400 ml de agua ai¥as 80 gue ' i .
| a can s ik gua’ ail; que yase RESPy =.0.495 litros
| tenfan, para tener al volumen de s 6.- 1200 ml de solucibn de HC1 al 0%25 y se diluyé --
| Ejemplo , hasta 2100 ml; calcular la molaridad resultante.
| A 200 ml de una solucién de H,S0, al 0.6 se le diluyé AE0Ry = Bil42m
| hasta 800 ml. Calcular la molaridad resultante. 7.- 80 g de HC1 se disuelven en 1600 ml de agua. ¢Cudl I
H | B es la molaridad de la solucién resultante? |
| Vi = 200 ml = 0.20 litros s . 1,360 - K |
1 ' Mi = 0.6 M ' 8.~ Se tienen 120 g de NaCl: ¢Qué volumen de solucién I
& : VE = 800 ml = 0.8 litros 0.8 M se puede preparar? %‘
\l . "“
| Ml = g-C==o9C

i , RESP. = 2.56 lts . 4
| ‘ . 3 = f v [
| Y2z VEN r 9.~ Se tienen 160 ml de solucién 1.5 M de HCl. ¢Qué - i
i Despejando Mf ME = Vi x Mi volumen de agua hay que adicionar para tener una-

.w
| e solucién 0.8 M ’ ”

| |
F Sustituyendo Mf = =20 é g 2'6 %= o0.15 | RESP. = 140 ml “
5 ML 15 | 10.- Se desea preparar 3 lts de solucién 0.5 M de NaI. ﬁ

| PROBLEMAS SOBRE MOLARIDAD RESP. < 225.g

e
¢Cudntos gramos se necesitan? ‘
|

l.- A 1500 ml de una solucibén NaNOz al 0.8 M se diluyé |
hasta 2.5 1lts. Calcular la molaridad resultante. F I

RESP. = 0.48 M

1
2.- ¢(Cu8ntos gramos de K3 PO4 se necesitan para prepa- [ : i
rar 800 ml de solucién al 0.5 M? ; \

RESP. = 84.8 ¢ ‘

3.= ¢Cudntos gramos de NaOH se necesitan para preparar |
500 ml de solucién 0.25 M? A

RESP. = 5 g ‘w[
I 4.~ (Cudl es la mol'aridad de una solucién que se prepa ‘(
| ra disolviendo 200 g de KOH en 4.5 litros de agua? ‘ '

|
| : BN RESP. =0.79 }
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QUIMICA MODULO 1V

i

NONBRE__ _Gpo. TURNO

{,- DEFINE LA SOLUCION :

T,- 'DEFINA LOS TERMINOS SOLUTO Y SOLVENTE. s |

-

SR |
| LSS AT SESESI oS

|

| : |
! ;ﬁ;,- ENONCIA LO QUE ES: “
: ;

|

DISPERSION COLOIDAL 1

SUSPENSION

1 |

‘ ﬁ.- NOMBRA LOS TIPOS DE SOLUCIONES MAS COMUNES Y DA UN EJEMPLO DE CADA UNA.

- ' |

.
|
L !
|

.- A QUE SE LLAMA SOLUBILIDAD. : i

.- FACT(RES QUE AFECTAN LA SOLUBILIDAD. ' : i

‘.= DEFIN: LO QUE ES UN ELECTROLITO FUERTE Y ELECTROLITO DEBIL. |

o S ‘\
| If
| e ' , |
| y i (|
; -"DEFINL LOS SIGUIENTES TERMINOS: M:
i i a) Solucidén dilufda: st . ;“
l |
i _ |
i
‘ i * b) Solucién concentrada :
|

¢) Solucidn saturada




- 2 - QUIMICA MODULO IV’

$.- ¢QUE VOLUMBN DE VINAGRE DE MAMZANA SE BPEBEN MEDIR EN UNA

PROBETA PARA PREPAMAR UNA SOLUCION AL 40% EN VOLUMEN DE
VINAGRE DE MAN 2 )

10.- ¢CUAL ES LA MOLARIDAD DE UNA SOLUCION QUE SE PREPARA DISOL-

. "VIENDO 11.8 gr. de K OH en.1,500 ml. DE AGUA,

11,-UN LIQUIDO LIMPIABOR ES UNA SOLUCION 8.75 M. DE AMONIACO -
(NH,) ¢CUANTOS GNAMOS DE AMONIACO ESTAN CONTENIDOS EN 1 L.

DE SOLUCION? :

12.-¢CUAL ES EL PORCIENTO EN VOLUMEN (% V/V ) DE UNA SOLUCION
P REPARADA CON 30 Ml. DE ALCOHCL ETILICO DISUELTO EN AGUA
FEARA COMPLETAR UN VOLUMEN. DE 60 Ml.

i3 LUAL ES LA MOLARIDAD DE UNA SOLUCION QUE SE PREPARA DISOLVIENDO
©200 gr. DE KOH EN 4.5 LITROS DE AGUA.

K= 39 O= 16 H= 1

14.QUE VOLUMEN DE SOLUCION 2.8 M. SE PUEDE PREPARAR CON 800 gr.
DE HCl.

He 1 Cl= 35.5

UNIDAD IX
Acibpos vy BASES
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He 1 Cl= 35.5

UNIDAD IX
Acibpos vy BASES




unidad IX

ACIDOS Y BASES

Al término de la unidad, -
el alumno: conocerd las di
ferentes teorias ACIDO-BA-
SE

Calculard el potencial de-
hidr6geno de una disolu=---

cibn.

El alumno:
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Interpretard los conceptos de
dcido y base de acuerdo a las
diferentes teorias.

Citaréd algunas propiedades =--
que caracterizan a los &cidos

y a las bases.
Definir8 reaccién &cido-base.

Distinguir& entre &cido y ba-
ses débiles y fuertes.

Explicaréd la disociacibén del-
agua y su constante de ioniza
cién.

Definir& potencial de hidrdge
no.

Distinguird entre PH y POH.

Calcularid el potencial de hi-
drégeno de una disolucidn, da
da su concentracién de hidré6-

geno y/o hidréxido.




ACIDOS Y BASE§

TEORIA DE ARRHENIUS

A fines del siglo XIX, Svante Agust Arrheniﬁsv(1859-
1927) , basado en su Teorfa de Ionizacibn, da las definiciones-

‘ de 4cidos y bases, las cuales con frecuencia hoy en dia se si-
. guen considerando.

Segfin Arrhenius, los &cidos son compuestos que en -
i solucién acuosa proporcionan iones hidr6geno y las bases son-

| | compuestos que en soluciones acuosas dan iones hidroxilo.

\
\
\
| “&
: Actualmente las definiciones de Arrhenius sobre 4ci N
i . dos y bases resultan limitadas,ya que se aplican a sustancias }
: \

en medio acuoso que dan iones hidr8ceno e hidroxilo.

HC1 —— H* + cC1- | j
‘ acido i
; Il
|
! base

l
E NaOH  ==—————s Na* + OH" ‘ l
|
|

TEORIA DE BRONSTED-LOWRY i

Al profundizar m&s sobre la naturaleza de las solu- |
e | ciones electroliticas, se descubrié que disolventes no acuosos

| también producen soluciones electrolfticas, lo cual motivé la- M
necesidad de buscar definiciones mds generalizadas de &cidos y Il
1 IIbases. Fue asi como Tomds Martin Lowry (1874-1936) y J.N. - -- ‘H
i Bronsted (1879-1947) propusieron en 1923, independientemente -- m
\

uno del otro, sus teorfas sobre &4cidos y bases.

‘ Segfin Bronsted y Lowry un dcido es una sustancia ca i
| Paz de ceder protones.

De esta manera se amplfa m4&s el concepto de &cido y W

de base, ya que cualguier sustancia que pueda ceder un protdén- |
! a8 otra seré un &cido y una base serd toda sustancia que pueda-
| . aCeptar un prétén,‘y ademds, el disolvente no necesariamente de
be ser el agua. ”
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La mayor ventaja de es:as definiciones es la exten--
si6n del término base a otras sustancias que no llevan el ion-
hidréxido.

Una sustancia puede ser &cida, pero se comportari -
como &cido solo si existen bases que acepten protones; de ----
igual manera, una sustancia puede ser intrinsicamente bdsica,-
pero actuari como base solo si hay dcidos que le cedan proto-

nes.

Estos comportamientos son muy comunes en soluciones
gue tienen como solvente el agua, pues el agua puede actuar ya
sea como donador o aceptor de protones.

AT
HCLl +)Hs0—==o* (H,0 + C1

Acido . base Acido Base

+ @
HJ0 & — NHgl Jo=—r| NH,[1 |+ /GH

Acido Base . 4g——® Acido ' Base

= ——li o~ Sl

Segin el modelo de Bronsted - Lowry, la reaccién que ocurre
al disolver un &cido en agua, esta actua como base aceptando un
protén quedando como producto un dcido al que se llama dcido con-
jugado y el &cido original pierde un protén quedando una base que
es la base conjugada; por lo que a esta relacién se le nombra:
par conjugado &cido - base.

[7 Par conjugado &cido-base I A
HC1 + 1-20 — r113cr" $ €Y

Par conjugado acido-base

Para obtener la base conjugada de un acido se necesita eli-
minar un protén (H ), por ejemplo:

-H+ _
HCl0y =—> ClOy .
dcido base conjugada
-H+
NH,+ - o m e 1 NH3
aciéo base conjugada

Se obtiene un &cido conjugado despues de que una base acepta
un protén, ejemplo:
+H
HSO,~ ——> H;SO4

base écido conjugado
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TEORIA DE LEWIS

En 1923 el quimico Norteamericano Gilbert Newton -
LewlsS Ppropuso una definicidn m&s amplia para &cidos y béses

Lewis definié a un 4cido como una sustancia capaz-
de aceptar un par de electrones.

A una base la definié como una sustancia capaz de-
donar un par de electrones.

Estas definiciones son m&s amplias que las propues
tas por Bronsted-Lowry y se pueden aplicar a reacciones y solu

ciones donde no participa el hidr6geno o iones del mismo.
PROPIEDADES QUE CARACTERIZAN A LOS ACIDOS

Los &cidos tienen la propiedad de cambiar el color
de los indicadores que se usan para reconocerlos ;-
oor ejemplo, cambian el papel tornasol azul en rojo

y la solucién de naranja de mctilo a rojo.

Los &cidos tienen sabor agrio, esta propiedad se -
manifiesta al probar jugo de 1limén o naranja o una

solucibén muy diluida de &cido clorhfdrico o sulfd-
rico (no es recomendable b:icer la prueba de estos-

Gltimos si no est&n suficientemente dilufdos).

3.- Los &cidos,al reaccionar con los metales activos, -
desrrenden hidr6ageno v forman una sal.

2 HC1 + 2Zn ——OHZ + ZnClz_

4.- Los &cidos, al reaccionar con los hidréxidos, se ---

neutralizan y forman una sal y agua.

XOH + HCl —=———p KC1 + HZO

base + 4&cido —— sal + agua
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Seglin el nGmero de hidr6genos Ionizables en la férmula log
dcidos pueden ser: monoprdticos, dipr8ticos, tripréticos, si tie
nen uno, dos o tres hidrSgenos respectivamente; a los que tienen
mis de un hidrégeno se les llama polipréticos en general. Por =--
ejemplo el HCl es monoprdtico igual que el Scido - acético =-—==-

(CH3; - COOH) que aunque tiene mfs hidrfgenos solo uno es Ioniza
ble: :

PROPIEDADES DE LAS BFSES

l.- Las bases o hidr6xidos cambiar el papel tornasol
rojo en azul y la solucifn de fenolftaleina a ro
jo violeta.

2.~ Las bases manifiestan al probarlas un sabor amar
go.

3.- Los hidrbéxidos neutralizan a los &cidos.

4.- Las bases se caracterizan por contener el ién ~-
‘hidroxilo (~OH) generalmente.

Una reaccibn 3cido-base es una reaccifn de neutralizam—-
cidn en la cual el producto es una sal mds agua.

&KS TEORIAS ACIDO-BASE

TEORIA DEFINICION DE ACIDO

‘Teoria de

Cualquier sustancia que 2n Cualquier sustancia

AR ZENIUS solucibén acuosa libera i>- que en soluciln acuo
nes hidrdgeno i sa libera iones hidrox

iloy,OH
oria de Sustancia capaz de ceder - Sustancia capaz de -

BRONSTED-LOWRY

un protodn. aceptar un protdtn.

Teoria de

Sustancia capaz de aceptar Sustancia capaz de -
LEWIS

un par de electrones.
;rones.

ceder un par de elec||

CLASIFICACION DE LOS ACIDOS Y BASES, SEGUN SU
GRADO DE IONIZACION,

Los &cidos presentan grandes diferencias en sus --
grados de ionizacifn; es decir, sus disoluciones equivalentes -

. contienen concentraciones muy distintas de iones hidrégeno, el

cual es el responsable de su act1v1dad quimlca como écido

e i

De acuerdo al grado de ionizacién los 6c1a0s Yy lias bases se
clasifican en: débiles y fuertes.

Acidos fuertes: son agquellos que se j.mizan nés de un 40% en
soluciones de 0.1 M a 25° C. Sus disoluciones conducen perfecta-
mente la corrieate eléctrica y quimicamente los més activos,
entre e¢llos tenemos: HC1, HMO; ,  HpS04, HCLO

Un &cido fuerte sualo tener una %asa cenjugada débil.

" Acidos débiles: son los que se ionizan menos del 5% ‘en solu-

- ciones 0.1 M a 25° C y sus disoluciones conducen poco la cor-
. riente eléctrica. Los &cidos débiles tiene una base conjugada

fuerte genaralnente.
Bases fuertes: Aquélips gue en disolucibn al 0.1 M

ly a zsﬂiestSn ionizados por arriba de un 40% y,al igual que -
los &cidos fuertes, conducen perfectamente la corriente eléc-~

trica y son muy actives, por ejemplo: KOH, NaOH, Ba(OH)2

Bases débiles: Son aguéllas gue en disolucién al -
0.1 My a 25°C estén ionizadas por abajo de un 5%, conducen -

1muy poca corriente eléctrica y son poco activas; ejemplo, el -
DEFINICION DE BASEH

NH 4OH

DISOCTIACION DEL AGUA Y SU CONSTANTE DE IONIZACION

El agua es una sustancia anfdtera o sea que se conporta cono
dcido y como base como se muestra en la ecuacién N _(**)

Por 1lp g slmmxnmmmmwwano
Onygnctoxa de 1a corrieutc ®léctrica ¥ por lo tanto no ionizable,

: esto N0 es <ierto,s ya gue el agua mis pura muestra una
mn conductividad eléctPica 1o que indice que hay ionizacien.
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La ecuacién de equilibrio que represerta 1la ionizacién del
agua es:
uzo + H20 — H 3o+

Esta ecuacién con frecuencia se abrevia asi:
HO —= H+
Experimentalmente se midio la conductividad del agua y se¢

detemipoqueclaqua pura contiene 1 x 107 moles de H¢ y
1 x 107" moles de OH~ por litro a 25 c.

+ OH Y

+ OH

(8+] . [ow] NS\ W

[5.9] ”“[n 83 [nz"]

Como la concentracién del agua es constante, se multiplica
ese valor en ambos lados de la ecuacién, eliminando asi la con=
centracién del agua del lado derecho; a la nueva constante se le
denomina: censtantedelproductoiémoodolagu(x ).

N LT el

Como 12s demds constantes de equilibrio el valor de
Kw varfia con la temperatura. Para soluciones a temperatura ame-

biente se usa generalmente el valor de 1 x ;10““‘.

El producto ifnico del agua es importante no golo -
en lo que se refiere al agua pura si no a cualquier solucién -~
acuosa, ya que en €stas el producto de las concentraciones - =

[8+]y [OH-] debe ser una constante.

’Lg A=1x 1077

Si ya tenemos una oncentraci@n ija la otra guedarés-
automaticamente igual; por ejemplo, e1 una solucibn en que ~--

ion g/litro tendrd una [C' "] da s

xw = [#¢] [on-]
1x107 =1 x107 [o7]

Despejando:

o L= 10"14

=1 x 10" fones g/litro

De lo anterior podemos conclu ¢ también gque si au-
menta el valor de la concentrac ién B+ al gregar m&s &cido, el
valor de la concentracién OH ¢isminuye, +ara que el valor de-

Kw permanezca constante, 10 misno serfa si aumenta [OH-] disminu

ye la [H“ﬂ.

Problema 1l:
¢Cudl sers la concentracién H [a"’} de una solu=--
cién que tiene una c¢dncentracién (H | QH | le 1 x 10 “4 moles 1l
tro.
[3*] [ J=1x .07}
J (1 x 10° ) x 19724
=14 o

Tomando en cuenta o8 valores ¢2 ‘[a":] y (oa‘] podemos
determinar si la golucibn es & ida ¢ alc2 aina; si....

[8+] > [Oﬂj se ‘8 solucidr @cida
[OH-‘ > [H*] se & soluc alcal.=a
e st ra

r +‘x = [ ...-1 se 4 scl.: .
|




En el problema anterior los v lores de:
[6%] = 1 x 10710 4

[on] = 1 x 1074,
Pﬁj= 0.0000000001 son menores que
. toﬁ-z-] = 0.0001

Por 1lo que la solucién es alc: lina.

Problema 2:

¢Cufl serd el valor de la {OH’ de una solucién cuya
[,g“] es de 3 x 10°%2 Indicar si es §cida bésica,

{Hf]. {bafla 7y | ’r
[fb}" [03.] i 1 x Jo-14

3 x10°°% = fog‘.'}- 1 %1014

[@g]-lxm“eosaxlos

x 10 -9

3.3 % 10

Valor de:
Eﬁ*}: 3% 1078
Eon’-]:: 3.3 x 107°

éCudl es mayor de los dos?
0.000003 y» 0.000000033

Eil valor de IH‘*] es mayor,por = o tanto sefd una solny
cibn &cida. - ;

ACIDEZ, NEUTRALIDAD Y AICALINIDAD EN SOLU‘EQHES ACUOSAS.

POTENCIAL HIDROGENC),
o v
En el agua pura las concentracio ¢s H' y 08" son igua-
les, esto es: :

e

—— —
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VKw =V x 1(’!"’14 =1 x 10-7 ion g/1

Esta condicidn de icualdad es una condicidén de neu-
tralidad, por lo tantc el agqua pura es neutra.

[#4]= [ ] -

Si la concentracibn de H' es mayor que la concentra
cién de OH se tiene una solucidn Zcida Y, por el contrario, si la

concentracién de OH es mayor qgue la concentracién ut se tiene-
una solucién alcalina.

PH y pOH

Las concentraciones de iones hidrb8geno y iones hi--

droxilo son relativamente pequefias, por lo que se ha convenido-
en expresarlos mediante una notacién logarftmica.

Asi,para la concentracién de iones hidrbégeno se tie
ne:

pH = - iogi?H]anlogTséj ;

Y para la concentracién de iones hidroxilo:

fo _
El pH se puede definir camo el logaritmo decxmal =
del reciproco de 1la concentraczén molgr de’ iones hadroxxbo.

¥

pOH = log———]— - log [pn‘}

i

La diferencia entre ambos: términos estriba en que el
PH es una forma de indicar la concentracién de iones hidrSgeno-
Y elptl es la forma de indicar la concentracién de iones hidro-
xilo en una solucién y,como se verd mds adelante,la expresién~
PH es la mis frecuentemente usada, ya que ambos nos pueden ser-

vVir para indicar tanto concentracidn de iones hmdrégeno COmMO ==
hidroxilo. :

Para entender mejor la acidez, la neutralidad y 1la

| alcalinidad en las soluc;oqes acuosas “obsérvese la siguiente =~

tabla: _ I




Los términos pH y pOH se pueden relacionar entre s
por medio de la f&rmula del producto ifnico del agua, tomando=
logaritmos negativos en ambos miembros de dicha ecvacifa.

ec'n. K, = [H+] {C'H'l

-log Kw = (-log {gd 4 t-log [as)

Lo cual se reduce a:

pKw = pPH + pOR

Y como Kw = 1 x 10-14

pPH + pOH = 14

Por medio de esta ecvacilin se ‘muede doterminar el -
PH o el pOH, conociendo uno de elles.

El pH es el término n8s empleado para indicar la
acidez o alcalinidad de una solucifn y con frecuencia a 1as so
luciones se les caracteriza solo por los valores del pH. BEn la
tabla B se presentan los valores del pH y pOH, indicando los~
rangos de la alcalinidad, acidez y neutralidad de una solucién
acuosa.

A continuacidn se muestra otra tabla o escala que~-
nos permite interpretar también r4pidamente si una solucidn es
dcida,neutra o alcalina y al mismo tiempo el grado en que lo -
son.

Solucidn Acida Neutro Solucidén Alcalina

-
=

< >,
pH 0 1 2 3 4 5 6 8§ 9 10 11 12 33 14

Aumenta acidez Aumenta alealingdad

En la escala ge tienen los valoxes que pusde tumar =
el pH de una solucidn. De cerc a un valor menor de 7 el pE es -
dcido; en pH=7 la solucifn es neutra y cualguier valor mayor de
7 hasta 14 la solucidn sers alcalina. : ik ‘

D

[ TSRS
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M2 e ISR

ZCH ién g/1 Cog = i6n g/1 pH pOH
1 x 10714 1 x 1070 A 14 0
1 x 10713 1 x 1071 L 13 1
1 x 10712 1 x 1072 ¢ 12 2
A

1 x 10711 1 x 1073 & 11 3
1 x 10720 1 x 1072 I 10 4
1 x 1077 1 x 1073 ¥ 9 5
1 x 1078 1 x 1076 1 8 6
1x 1077 1 x 10”7 NEUTRA 7 7
1x 107° 1 x.10°3 : 6 8
1 x 1073 1 x 107° s 5 9
1 x 107% 1 x 10710 . 4 10
1 x 10”3 1 x 10”11 : 3 11
1 x 1072 1 x 10712 ? 2 12
1x 1072 R 4 1 13
1x 1070 1 x 10714

ALCALINIDAD, NEUTRALIDAD Y ACIDEZ EN SOLUCIONES ACUOSAS.

TABLA B
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Lt escala también nos indica que de un valor menor
que 7 hacia la izquierda la acidez va aumentando, siendo mayor
la acidez por cada nmero que se pase y del 7 hacia la derecha
la alcalinidad aumenta cada vez mis por cada nlmero que sea ma

yor hasta llegar al 14, que seria el punto miximo de alcalini--
dad.

Por ejemplo:

Se tienen dos solucicnes: una pPH= 4 y otra de pH=2,
écudl es mis Scida?, naturalmente que la de pH=2, por estar es-
te valor mis a la izquierda en 1la gré&fica.

Se tiene una solucién pH=11 y otra de pH= 13, - ==
icudl es m&s alcalina? La mds alcalina serf la de pH= 13, ya -
que este valor estd mfs a la derecha en la grédfica.

- _— o
—_—

LOGARITMOS

El logaritmo decimal (log en la calculadora) de un nimero es

el exponente al gque esta elevada la base 10 para expresar dicho
nimero.

asi: log de 1 =0 ) §
log de 10 = 1 10 =1 x 10
log de 100 = 2 100 = 1 x 102
log de 250 = 2.3979
cédlculo: log de 250
2
250 = 2.5 x 10 & 2
entonces log de 250 = log de 2.5 + log de 10
= 0.39794 + 2
= 2.39794

* Se busca en las tablas el log de 25 Yy el resultado es deci-
mal (.3979), a esta porcién de el logaritmo se le llama mantisa y
a el nimero entero se le llama caracteristica. En la calculadora

se escribe el ndmero(250) y después se oprime la tecla Jog y el
resultado es igual.

52.3979
caracteristica ntisa

Cabe aclarar gue la mantisa de 2.5, 25, 250 6 2500 es la
misma y que los logaritmos de esos nimeros solo difieren en 18
caracteristica, la cual la determina el punto decimal {(tamafic del
nimero).

De lo anterior se puede deducir que: si se tiene el logaritmo
de un nunero{desconocido), se puede determinar de gque nimerc se
trata, tomando solo la mantisa y haciendo la operaciém inversa
(antilogaritwo), se obtiene el numerc Y la caracteristica nos
indicaré la posicién del punto decimal.

QIS

8
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CALCULO DEL pH DE UNA SOLI'CION

Para soluciones de 4cidos fuertes o bases fuertes los valores
del pH se determinan fdcilmente, puesto que estas sustancias al
estar en solucién estdn ionizadas en un 100%.

Ejemplo 1.- ‘

¢Cudl es el pH de una solucién 0.002 M de HC10y ?

El 0.002 M equivale a: una [F+] = 0.002 ion g/litro

Una forma de resolver:
PH = -log [H+]

-3
coro 0.002 = 2 x 10

]

PH = -log 0.002
3

~log (2 x 10 )

-3) -3
-log 2 +(-log 10 log de 10 = -3
- 0.3010 + (=(=-3))

= 0.3010 + 3

2.699

Otra forma de calcular el pH
‘ 1

PH = log 2

[ 1+ log 500 = log 5 x 10
1

PH = log = log 500 = 2.6989

0.002

Usando la calculadora:
PH = - log 0.002

Se escribe el nimero y después se oprime la tecla Jlog el
resultado es -2.6989 pero el pH es -log entonces:
PH = - (-2.6989)

PH = 2.6989 se redondea a 2.7

Ejemplo 2.-
El pH de una solucién es igual a 2.7, calcular el POH
De la ecuacién:
pH + pOH = 14
POH = 14 - 2.7 =11.3
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Ejemplo 3.-

¢
El pH de una solucién es igual a :.8; calcular la concentra-
cién del ién hidrégeno.

Solucién:

pH = -log [H+] = 3.8

Por lo tanto:

-3.8

nLa+] - 10 N
Reslviendo:
[H+] = 10 = 10 ¢ 10
=4
} = antiloj de 0.2 x 10

-4
= 1.584 ¢ 10

Utilizando la calculadora:

como
[14] =
entonces:

[H+j =
[H+J =

-3.8
10

ar tilog de -3.8
-4
1.58 x 10

Para determinar

el antilogaritmo ie -3.8 , por ejemplo, se

teclea el nimero ( 3.8, después se inv erte el signo con la tecla

(+/=), luego la tecla INV y enseguida e le pide log el resultado
1 es la concentracién de H+ y a

en la pantalla 1.5848 -04 que

nos expresa un nimero en notacién cientifica donde el =04 es el
exponente de la base 10, por lo gue el nimerc es 1.584 x 10-4

Ejemplo 4.-

Calcular el PpH
estd 1.8 § ionizado.

si 0.04 es el --- 100%

ey 38

0.04 moles g/lto x 1.8

L

Entonces:

= 0.00072 iones g/lto
100 -§
= 7.2 x 10

-4

pH = - log [B+] = -log (7.2 x 10 )

-4
= -log 7.2 + (=log 10 )

-0.8573 + (=(-4))
3.1427

pH

==
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de una solucién de &cido acético 0.04 X que

TITULACION

La titulacibn es el proceso que sirve para medir la concen -
tracifn desconocida de una soluci8n &cida 6 bé&sica.

En la titulacidn se mide el vclumen de un reactivo -
(de concentracién conoc.da)que ¢s nect sario para neutralizar

el volumen medido de una solucifa.Si la solucifén de concen -
tracién desconocida, es una base el reactivo deber& ser un -
8cido y si es un &cido el reactivo serd una base.

Para poder saber cuando ocurre la neutralizacibn, se

agrega un indicador a la solucifn de concentracifén descono -
cida.

Por ejemplo: en la titulacién de un &cido con una -~
base.Se coloca en un matraz la solucifn &cida de concentra -
cibn desconocida, se le agrega un indicador. Utilizando una-
bureta se agregara una solucién bdsica de concentracién - -
conocida, lentamente hasta que el indicador cambie de color,
lo que indica que se llego a el punto final (neutralizacifn)
Ensequida se toma la lectura de el reactivo que fué consu -
mido en la neutralizacién.

Se puede calcular la concentracién desconocida de -
una solucibn © el volumen si se conoce la concentracién v el
volumen del reactivo, a partir ¢e la ecuacifn:

.

Va Mp = Va Hb

En esta ecuacifn se utiliza la concentracién molari-
dad por ser la que se maneja en este curso, pero se debe -

aclarar que solo sirve para calculos en reacciones de neu

tralizacibn de Scidos y bases simples, 0 sea &cidos con un
solo hidrfgeno ionizable y bases con un grupo OH .

86




R W

Ejemplo: B
l.- ¢Cufl serd la molaridad de 50mL de una solucién &cida - Las soluciones amortiguadoras”mgs'cdmunes estén formadas
(HC1) que se titula con 42 1 d  solucibn de NaOH 0.15M? poks ' i 9ETF BRSESTS “® AN '

1.- Una solucibn G2 §cido débil con una sal ibnica solu-
Va Mz = Vp My ble del mismo &cido débil.

| 50 mL . My = 42 mL (0.15 M)

|
|
1
}i . 2.= Una soidci@h de base d§bii con una sal iénica solu~-=
i | . ble de la misma base débil. . |

|

|

|

T M, = 42 mL (0.15 M) Ejemplo.1: .

it 50 mL H, CO, —— Na H COy = & q
i ; My = 0.126 Equilibrio: ‘
| NaHCO; 72 7 | ‘Na' + H cO3

“ H, CO, + H, 0 ——3 H. O ¢ = |
it La molaridad de la solucibn &cida es igual a 0.126 M. 2 773 2 N RS

; /
= e — —_— . - - —— Ejemplo 2: Ww

| C§3 = COOH “CHy = COO Na

|

L Equilibrio: ., N "
A SOLUCIONES AMORTIGUADORAS O BUFFERS. CH, - COO Na 2 > Na' + CH,- COO
‘ [
| Tanto en los procesos industraiales como en plantas y -- CH3 - COOH + H2 0 — H, ot + CH3 - COO-

animales es necesario mantener el PH, casi constante para que se

| = e N N

it lleve a cabo alguna(s) reaccion(es) adecuadamente. Por ejemplo - - T |
en la sangre se mantiene un PH de 7.4 para que la hemoglobina pue |
i 1 da transportar el oxigeno adecuadamente. ‘ i
| La solucibn amortiguadora funciona de la siguiente mane |
| El cuerpo en el caso del PH de la sangre, utiliza unos - - 1 I
! » compuestos gue se conceen como sistema amortiguwador, los cuales - . + - W
ayudan a mantener el PH dentro de un cierto rango. CH3"COOH 159 =¥ .. CH3 i ‘

Si se afiada un &cido fuerte se produce iones 830+ adicio I
nales lo que hace que el equilibrio se desplace hacia la izquier I
da disminuyendo parte de los iones 33 Q+ adicionales.

El funcionamiento de la solucién amortiguadora se basa “
| en el efecto del ién comﬁn .




PROBLEMAS

DE: pH, poH,|B¥] ylou] -

1.- ¢Cuél es el pH de una solucién cuya concentra-
¢ibn en iones hidr6geno es de 2.6 x 10"3 M? Indicar si la so-
lucibén es &cida o alcalina.

2.- ¢Cudl es la concentracif: en iones hidr6geno -

de una solucifn cuyo pOH es de 5.14? 3La solucién es Scida o
alcalina?

3.~ ¢Cull es el pH de: a) HCl 0.002 M (100% de - -
ionizaci6n) de: b) NaOH 0.40 M (90% de ionizacién) ¢) de una 8o

lucién de HC1l cuya concentracién de iones hidrégeno es de 9.02
M?

4.- ¢Cudl es la concentracién de iones hidrégeno -
de una solucibén cuyo pH es de 0.227

[ 5.= Si el pH de una solucién es de 11.4 calcular:
[‘f] ,(mi y su pOH.

: 6.- si la [Oﬁ] de una solucidén es de .46 x 10‘2, -
calcular&ﬁ'f}, pH y DOH.

QUIMICA 11 MODULC IV
ACIDOS Y BASES
I.- CONTESTA LO SIGUIENTE:

1.~ ELABORA UN CUADRO SINOPTICO EN RELACION A TEORIA:
BASES (ARRHENIUS Y BROMSTED - LOWRY) LS sl candbi

2.- ESCRIBE PROPIEDADES DE ACIDOS

3.- ESCRIBE PROPIEDADES DE BASES

4.~ IDENTIFICA EL ACIDO, LA BASE, EL ACIDO COMJUGADG ¥ LA BASE COMJIUGA=~
DA EN LAS SIGUIENTES REACCIONES.

4
a). 8230‘0l20

o so"' +8, 0

b).BzPO"I»le lusro‘ouzo

- +
Br + H, O

c).l!:oazo 3

————n)

d’-52°0N83 .UB‘-O-G!

5.~ CLASIPICA LOS ACIDOS Y BASES DEL SIGUIENTE LISTADO ¥ DEBILES ¥ FUBR
o+ E IDENTIFICA A LOS ACIDOS POLIPROTICOS.

HE, H By, B8, HCl, Hy PO, HCl Q, HC. Oy, B HO, X N, By lo‘
Na OH, Cu OH, Pe(OH);, Li OH, Ca(OH), NE, oH, My(OH},, Pb{OH),,
8r (0H),, Ag OB.

ACIDOS DEBILES

ACIDOS PUERTES

BASES DEBILES

BASES FUERTES
ACIDOS POLIPROTICOS

Yo

= A QUE SE LLAMA REACCION DE NEUTRALIBACION ¥ umqm.

* REPRESENTARA MEDIANTE UNA ECUACION QUIMICA LA IONIZACION DEL AGUA Y
ESCRIBIRA EL VALOR DE SU COMSTANTE DB IONIZACION,

-0

lslr i
il



8 .- (QUE ES UNA SOLUCION AMORTIGUADORA O BUFFER?
MENCIONA COMO ESTA CONSTITUIDA ¥ DA UN EJEMPLO.
W . i

s

9 9= EXPLICA EN QUE CONSISTE EL PROCESO DE TITULACION ACIDO-BASE.

1
v

!

/
II.~- RESUELVE LOS SIGUIENTES PROBLEMAS:

-6
1.- UNA SOLUCIOM TIEME UNA CONCENTRACION DE IONES I gt 1 =310,
DETERMINA LA CONMCENTRACION DE IONES | OH7), :

2.~ DETERMINA EL PH DE ACADA UNA DE LAS SOLUCIONES CON LAS SIGUIENTES com-
CENTRACICNES. ;

l a). (B }= 1 x 10™%

b). 18Y] =2 x 10> u

c). ‘OH"] =1 x 10°°

~ 03 sOLuUC 0N ES 2 7 CALCULA EL Pi.

UNIDAD X

GASES
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PROGRAMA DE QUIMICA

OBJETIVO GENERAL:

El alumno.

- Aplicard los princip

OBJETIVOS PARTICULAR§§
M
. Unidad X

GASES

Al término de la unidad, el alum
| 00: Aplicard las leyes de los ga

ses en la resolucién de proble--
mas.

92

~0S que rigen el comportamiento de los ga-
ses y las disoluciones en 1a resolucién de problemas.

Comprenders los fundamentos de la Quimica Orgé&nica.

OBJETIVOS ESPECIFICOS

El alumno:

- Diferenciarf entre gas -
ideal y real.

= Enunciaréd los postulados
de la teorfa cinético-mo
lecular.

- Explicard las propiedades
de los gases.

- Interpretari el comporta-
miento de un gas ideal.

- Definir& las variables =-
que afectan el caomporta--
miento de un gas (presién,
volumen, temperatura y nd
merd de moles).

-~ Citard los instrumentos -

que sirven para medir la-
temperatura y la presién-
de los gases.

=~ Mencionard las diferentes

unidades de medicién, vo-
lumen Yy temperatura.
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Efectuard conversiones -

con las diferentes unida

des de medicidn (volumen,
. J -

n.. :"¢n y temperatura).

Utilizar$ las leyes de -
Boyle, Charles y Gay-Lu-
ssac para describir el-
comportamiento de los ga

sSes.

Obtendrd de las leyes --
Boyle, Charles y Gay-Lu-
ssac la ley combinada -
del estado gaseo0so.

Expresard la ecuacibn -=
que representa la ley de
los gases ideales o ecua
cién de estado de un gas
perfecto.

Enunciar§ la ley de Dal-
ton sobre las presiones-
parciales.

Utilizard la ley de las-
presiones parciales de -
Dalton para describir el
compertamiento de los ga
ses.

Utilizard el concepto de
volumen molar en la reso
lucién de problemas.

Usard las leyes del esta
do gaseoso en la resolu-

cién de célculos estequio

métricos del tipo peso~ -
volumen.

GASES
ANTECEDENTES. -

Los estados de agregacién de la materi
. ; b5 aria son tres:
liquido y gaseoso; no se incluye 21 plisma porqueezn :gi;do,
estado la materia no se encuentra como &tomos o moléculas

Todos estamos familiarizados con los sélidos,

gases, sin embargo recordemos algunas liquidos y

generalidades.

El estado s6lido se caracteriza porque los cuerpos poseen

Jan volumen def como g
y presién dada:,.ndo' s forma propia, a una temperatura

Los liquidos poseen un volumen definido, pero no tienen

forma propia :
contiege.p » ©llos adquieren la forma del recipiente que los

Los gases no tienen forma ni volumen

propiocs, el vo
del gas es igual al volumen del tecipienteogue ios contg:::
En esta unidad estudiaremos los gases, en cuanto a sus pro-.
piedades y las leyes que describen su comportamiento.

GASES IDEALES Y REALES

A los gases se les puede clasificar en: - :
perfectos y gases reales. ' Sy idesieso

GAS IDEAL .- Es el que se comporta tal como lo desc

lfyes de los gases; es decir es un gas en el que elréggg’::s
- pado por las propias moléculas es insignificante (o cero)
;' ?omparacxén con el volumen total del re. i: ente a
cuilqu.er presién y temperatura; ademds,la a.:z:.cién
intermolecular es minima bajo cuilgquier condicién.

;;QES §EALES .= Son los que no c mplen rigurosamente las
esies e los gases, aungue si con gran aproximaciénr cuando su
cado estd lejos del punto critico; es decir la temperatura

a la cual las pro
iguales. P piedades del vapor y 11(1111(10 se hacen

TEORIA CINETICO-MOLECULAR.

Como principio fundamental de esta teoria
tenemos e: 1
moléculas de un gas se encuentran en constante moviggento?s

Este principio se :
Dostulagog: P puede desglosar en los siguientes
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a) Todos los gases estén formados por pequenas particulas: -

dtomos » moléculas.

b) Les moléculas A ur gas estin sumamente separadas unas de
otras -ex» 0.0 cuando esté a mucha .iesibn, y el espacio

entre ellas estd vacfo.

c) Las moléculas de un gas se mueven ccoistantemente, en tra-
yectoria recta, con alta velocidad y direccién al azar.

d) Cuando sube la temperatura de un gas la velocidad de las-
molé&culas aumenta y disminuye (uando baja la temperatura.

e) Las moléculas de un gas se mue'en a diferentes velocida<~-
des pero la energfa cinética media d: todas las moléculas
es la misma para una temperatura dada.

f) Las molé&culas chocan frecuentemente =ntre sf, asf como --

con las paredes del recipiente que 1as contiene.

g) No se pierde energia cuando las moléculas chocan.

PROPIEDADES DE LOS GASES.

Los gases, como se dijo antes, no tienen forma ni volumen pro
Fio y entre 'sus propiedades podemos citar las siguientes:

Los gases como no tienen volumen propio, ocuparin todo el vo-
.amen del recipiente que los contiene.

A los gases se les puede comprimir fdcilmente; es decir, se-
.es puede forzar a ocupar un volumen mis pegueno, por ejemplo --
-uando inflamos un globo; a esta propiedad de los gases de podér
seles reducir de volumen se le llama compresibilidad.

Los gases también tienen l1a propiedad ce expanderse; por - =
+jemplo, cuando dejamos salir el aire ence:rado en un globo o --
ana llanta, el aire se estd expandiendo, est&ocupando mayor voluw
men: ‘a esta propiedad que tienen los gases ie aumentar su volu--
men se le llama expansibilidad.

Los gases también se pueden difundir unos con otros; es de--
:ir, se pueden mezclar sin que intervenga ninguna energfa. Esta-
>ropiedad se llama difusifén y es la propiedad cue tienen los ga
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ses de esparcirse o mezclarse con otros ga: es sin necesidad de -
aplicar energfa al sistema.

COMPORTAMIENTO DE 10S GASES .DEALES. =

-

Los gases 1deales obedecen cicrtas iey-s, tales como: Ley de
Boyle, Ley de Charles o Gay-Lussac, Ley de Dalton de las Presio-

nes Parciales y la Ley de Difusi6r de Graham (ademfs del Princi

pio de Avogadro) los cuales estud.aremos msis adelante.

Un gas ideal se dice que es acuél cuyo veolumen ocupado por -
sus moléculas es infimo en compar:cién con el volumen total, pa-

ra cualquier presién y temperatur:,; adem&s, la atraccibén entre --
sus moléculas es casi nula.

Las condiciones dadas en la d«finicién (para cualquier pre--
sién y temperatura

plen a presiones bajas y a témperuturas altas, ya que bajo estas
condiciones el espacio libre dent:-o del gas es grande
atraccién entre sus moléculas.

GAS IDEAL

DA LILIE T8

B '[I/f{l’[’l e,

3
i
i
‘?}':
3

2

PRI
god 4‘,,“§~ !}' e g
o i > %
% o ,k ,ﬁ s Y
En un gas ideal, sus moléculas no tienen volumen ¥ #e pueds com-
Primir a volumen cero. ‘ e

i,

9¢

y para atracc:6n entre sus moléculas) se cum

y poca la--
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En un gas real, sus moléculas tienen volumen y la cémpresién es
limitada por el volumen 3e sus moléculas.

En un gas ideal el volumen es fnfimo en comparacién con el volu

men total, un gas ideal puede comprlmlrse a volumen cero.

Las moléculas de un gas real tienen volumen y la compre-~ -
sién estad limitada por el volumen de sus moléculas.

Se pueden afirmar qus un gas sers m&s ideal cuanto menor -

sea la presifn a que se somete y cue se hace ideal cuando la =~
presibén tiende a cero.

Puede decirse que un gas ideal es hipotéticeo, ya que sabe--
mos que cualguier gas esta fo-mado por moléculas, las guales se
ejercen atracciones entre sf; adem&s, ocupan un volumen definido.

Sin embargo, en ocasiones .a Lnfluencza de 1os—factorea an--
tes anotados es muy poca y el gas se puede consxderar l&@&l.

L

VARIABLES QUE AFSCTAN EL CONPORTAHIBNTO DE LOﬂ GASE&

& 1 fr "!Af‘“\ r’”d’?u oed iF
En los postulados anteriores se introdujeromn alguaas Cone-

ceptos, tales como: energfa cin&tica, temperatura; presibn, wvoly
men y n@mero de moles. Estas son las principales variables que-

afectan el comportamiento de los gases, las c¢uales se definen a'
continuacién: S

——
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a)

b)

Energfa Cinft.ca.-

Zs la eneigla gie tiene un cuerpo
al encontrarsec en movimiento. La en:rgfa cinética se-
define matemdt:camerte de la siguieite manerat

=2
Ec= =

<

Donde v es la velocidad promedio de un grupo de molé-
culas.

La Presién.- Se define como la fuerza aplicada por --

unidad de &rea. Matemdticamente se define: P= ke

A
Donde: P= presifn, F= fuerza y A= &4rea.

Para el caso de los gases, Torricelli (1608-1647) fue
el primero en medir la presibérn ejercida por la atmés-
fera (que es una mezcla de gases) por medio del baré-
metro de mercurio, aparato gue él'invenéﬁ. |

El experimento gue Torricelli realizé consiste en lo-
siguiente: '

A un tubo de vidrio de 90 am de largo y 7 mm de difme~
tro:

- Se le cierra por uno de sus extremos.
~ Se llena de mercurio,

- Se tapa con un dedo el extremo abierto y se in

vierte sobre una cuaba cue ccntiene mercurio, ya

dentro se destapa.

Al destaparlo se observa que parte del mercurio cae;~
independientemente del tamafio del tubo y de su foima;
la altura de la columna de mer¢turio es la medida de -
la presién atmosférica en el lugar.

Pero, ¢por qué no fluye todo el mercurio fuera del tu
bo? porque las masas de aire que estén sobre el mercu
rio estén ejerciendo una presibn que impide la salida
del mercurio.

También podemos explicarlo tomando en cuenta la teorf
a cinética molecular que nos dice que las moléculas =
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c)

de un gas estin en constante movimiento y que estdn -
chocando con el cuerpo que esté en contacto, en este-
€aso el chogue de las moléculas sobre el mercurio; -

pPero en el sistema hLay dcs fuerzas, la de ia columna-
de mercurio y la del aire.

-

Cuando estas fuerzas se equilibran o sea (Pa=Pm) pre-
sién del aire= presién del mercurid, son iguales, ‘la-

altura de la columna permanece constante Yy nos indica
la presidn del lugar.

La presién ejercida por un gas se puede medir en at--
mosferas o en mm de Hg.

1l atm = 760 am de Hg o Torrx
1 atn = 1.033 Kg/cm2

Una atmésfera es la presiSn ejerC1da por una columna-
de 760 mm de Hg medida al nivel del mar.

Un Torr (en honor a Torrizelli) es laupresiGn ejerci-
da por una columna de 1 rn de Hg.

‘En los laboratorios, para nedir la presién, cominmente-

Sé usan el manénetro y e. barémetro aneroide.

Temperatura.- Otra de la: variables que afectan el --
comportamiento de los gars 3s es la temperatura, ya que,

al aumentar la temperatu i aumenta el movimiento de=--
las moléculas.

La temperatura de un gas se puede definir como la - -
energfa cinética media de¢ las moléculas del gas.

Para medir la temperatura se utilizan los termémetros
que pueden estar graduadc; en las escalas que existen,
tales como escala Kelvir Celsius y Fahrenheit.

TERMOIMETROGS

ADLVIN CEL 51IUS F AHRENHEIT
A f Mo, 5552
- 373 4 100 ™ 212
I %
tl

i 273 y 0 32
iy

W o 52,-273 3-459.4

Escalas de los terabretrcs na
Y embulli:ién del agua

rcaado los puntos de fusién

En la escala Kelvin ~ esc. .« e temperaturas absolﬁias,

el cero de 1a escaies (L & ¢ - llamado cero absoluto

porque decir 0° de tewpera..ra significa que no hay tempe-.
ratura (o energia cindtica) en la materia y esto solo es -
en la escala Kelvin y no e: la Celsius o Fahrenheit en 1las
que si existen valores "baio cero®; 1o que significa que a

una temperatura bajo cero si hay energia cinética Yy el ce-
ro por lo tanto no es absoluto.

0°c
0K

273 K 100°C = 373 'K
~273°C 32°F = 0°C = 273 'K

Para coiffertir de °C a Kelvin basta sumar los °C + - 273
K = 273 + °C

Para convertir grados Fahre¢nheit a Kelvin hay que convertir
Primero los °F a °C y luegc convertir a Kelvin.

“

100

212°F = 100°C = 373

r>
N




Cabe indicar que en los prol .emas de las leyes de los ga-
ses se usard la escala Kelvina o absoluta.

PROBLEMAS:

lwgi‘ l.- Convertir 40°C

a grados Kelwvin.

1! | °K = °C + 273
fi; oK = 40 + 273
|
i °R = 313
i
i '
li ‘ 2.- Convertir 60 °F a grado €elsigs.
| °F - 32
{ il
! ¢l ==
H
‘:l | e 6 il e v
I °c = 15,55

\ °C
a°c

K
K

'K

3.~ 60 °C, convert . rlos a ¢ ados Fahrenheit.

°F
| op

°F

°F

=

1.8

1'8

CC+

{60)

32

+

32

108 + 32
140

3
-

I 4.~ 286 °F, a cufntos Kelvin eq:ﬁv.a:en?- :
|
\

En este caso es conveniente transformar los grados F
a gradog+« Celsius y luego éstos a FKelvim.

o

s

°C

5.- ¢A cuéntos Kelvin .

°Cc =

#

°c==

e bt e s et =

*C + 273
30 + 273

303

K equivalen -22°F?

-22°P~3%
1.8

-22 - 323 - 54

1.8 1.8

- 300

= °C + 273

= ~30 + 273

= 243
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PROBLEMAS DE CONVERSI®N DE ESCALAS DE TEMPERATURA.

1.- Convertir de gradecs Celsius .a grados Fahrenheit.
a) 32°C = ) ) °F
by ~129C= op
c) 13°C = op
d) 65°C = e
e) 50°C = °F
f) 80°C = °F
g) -8°C = °F
h) =-90°C= e
L) 30°¢ = op
j) 180°C= ol 4
2.- Convierte a grades Celsius.
266°F 140°F 75.2°F
-2.2°F 188.6°F 93.2°F
258.8°F 37.4°F ’
109.4°F 21.1°F
3.~ Convierte a Kelvin( K)los siguientes grados:
) 11840 » T T K
-19°<° K

b) _2.2°F =

c) 266°F =
d) 180°C =

e) 125°C =
f) -8°C =
g) =95°C -
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P .

Oc-

i) 21.29F 0 = °(:

IR T Y s K

v)e 132C R T

)y 147.2°F e .. o= K
Conv.erte a 'C:

1773k _ o 140 K -
188 K Lt bt 30 K °c
403 K

d) Volumen.

Al espacio gie ocupan los cuerios se le denomina vo

En el caso ie los gaces, su volumen esta determina
do por el recipien :e rue lo: contient , ya que las molécu-

lumen.

las de loe gases e t&n en ccnstante novimiento y se des--

plazan a ocupar el valumen cal recip .ente en que se en- -
Cuentran.

Las unidades mis usad:s de volumen en la resolucién
de problemas de la leyes d¢ los gases son: litro, milili
tro, metro cfibico * centimet ro ctbico.

Equivalencias:

1 litro = 1000 ml = 1000 cm3
Ejem. 1 2.5 litres = 3500 ml = 3500 cm3
Ejem. 2 6000 ml = 6000 em® = 6 litrcs
Ejem. 3 2 m> = 2000 litros
e) Nfmero de Moles.

Este factor involucra la masa del gas y su masa mo-
lecular.
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El nGrero de moles te determira mediante la siguien-

te férmula:

= B
2= m
Donde n = alimer® de moles
m = masa

Mm= masa moplecular
PkiBLEMA 1

Calcular el nGmero de mole:s que existen en 30 g de oxigeno-
(masa molecular de 0,=32 g/mol) .

i FORMULA
- e
= 32 g/mol

CONDICIONES NORMALES.
Se dice que un gas se encuentra en condiciones normales o

TPN (Temperatura y presién normal) cuando dicgo.qas poses una
presién de 1 atmésfera y una temperatura de 00 C 6 273 K.

FACTORES DE CONVERSION:

Presioén: -

1 atm = 760 mm Hg = 76 cm Hg 1 lb/pulg” = 1 psi

1 atm = 760 Torr 1 Torr = 1 mm Hg

1 atm = 29.9 pulg Hg 1 kPa = 1000 Pa

1 atm = 1.033 Kg/cm 1 kPa = 0.145 psi

1 atm = 14.7 lb/pulg” 1 kPa = 0.009869 atn
1 atm = 101325 Pa = 1.01325 X 10° Pa 1 %Ta = 7,501 mm Hg
Aatm = 1 013 mbar 1 «xPa = 0.0} bar
Volumen:

1L = 1000 cm” = .000 mL 1mlL=1cm®
1 pie’(;t’)._.-? 28.3 L

1 metro® (m®) = 1000 L 1 galén = 3.785 L

105

CONVERSIONES CON UNIDAD DE VOLUMEN Y PRESION.

a) 1520 mm Hg = —— atm

1l atm o
1520 rry/ﬁg(m—n—u/;ﬁa)a 2 3tm

b) 800 galones = a c¢ci&ntos litros

a ciintos cm3

3.785 litros

860 galones T gilén )= 3255.1 litros

3
3255.1 & Q o= )= 3255100 cm’
e) 125 lb/pulg2 = a cuéntos mm de Hg

2 4
125 lg/pulg < 760 mm Hg )= 6462.58 mm de Hg
14.7 lg/prig

2

d) 20 1lb/pulg a cudntas atm

- lb/pulgz( 1 atr. . 1.36 atm
14.7 1b/pulg

e)'90 cm de Hg = — atm

90 cm de Hg (%%a"nam

)= 1.18 atm

£f) 7.8 kg/cm2 = cudn:as 1b/pu1g2

2
7.8 kg/cm> (“'7 Lb/pul = 110.99 1b/pulg?
1.033 kg/cm

g) 800mm B3 = a cusntas 1b/pulg?

2
- : 14.7 1b’pul 2
8_00_11_9/!!9 (—————-760 :ﬁ—g—”)= 15.47 1lb/pulg
h) 5.8 ft3 = a cudntos litros =y

5.8 1:,43(—-2—8—‘—3—-9-—-)= 164.14 litros

1 f/t/3 :
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LEY DE BOYLE.

Robert Boyle en 1662, al ester experimentando con gases, -~
descubri® cémo varfa el volumen de un gas al variar la presifn,

al permanecer la temperatura constante.

Dicho descubrimiento 1lo conocemos como Ley de Boyle, la ==
cual establece que "a temperatura constante el volumen de una -
masa gaseosa varfia inversamente proporcional a la presién que -
soporta®, dando a entender que el volumen de un gas disminuye -
s1 aumenta su presidn y que el volumen aumentarsd si disminuye -

su presién.

De la ley antes enurnciada se puede deducir la siguiente for

mula:
} 3
P
=

1
PV = Xy

P1V1=‘P2V 2 d

Donde P V son los estados ini:iales y P'V' son las finales.

De acuerdo a la teorfa cinéti:a molecular, la Ley de Boyle-
se puede explicar de la siguiente manera? -

Al disminuir el volimen las m>iléculas tendrdn menos espacio
para moverse Yy esto provocard que entre ellas exista mayor ntime
ro de choques, al igual que las paredes del recipiente, por lo-
que aumentari la presibn; en cambio, si el volumen es mayor, el
nGmero de choques entre las moléculas y las paredes del recipien
te seri menor, ya que tendrin mayor espacio para moverse.

L4

PROBLEMAS:

1.- Un gas ocupa un volumen de 800 ml cuando estf sujeto a
una presibn de 760 mm de Hg. ¢Cuél serd el volumen que-:
ocuparf este gas si la pr=sidn Qe‘ieducé*§"73o mm, si la:
temperatura permanece corstante?. i

v —
)
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DATOS FORMULA
P = 760 mm de H = P V.
3 P Vi BY;
V.= 800 ml TR b
. 2 P_
P2 = 730 mm de Hg 4
V2 = 2
SUSTITUCION RESULTADO
V = /60 mm de Hgx800 ml 832.876 mi

2 730 mm de Hg

2.- Un gas ocupa un volumen de 900 ml, cuando la pre;ién que

se ejerce sobre €1 es de 70 cm de H

. g ¢qué presibn se --
:endri que ejercer sobre dicho gas pazaq:uep;cuue un voe
umen de 720 ml si la temperatura permanece constante?

DATOS RMULA
p. v.= P vz
Vi= 900 ml R e
"é = -',l.-r?l-—b
Pz, = 2 vz
SUSTITUCION

P = 70 cm de Hg x 9500 ml
2 720 ml

RESULTADO
87.5 cm de Hg

s
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LEY DE CHARLES

Al estudiar la relacién entre el volumen y la presidn
Robert Boyle observé que al calentar una muestra de gas,
cambiaba su volumen, pero no le dié mayor importancia y no
siguié estudiando el efecto. En 1800 dos cientificos
franceses Jacques Charles y Joseph Cay Lussac, comenzaron a
estudiar la expansién de los gases al aumentar su temperatura
y aplicaron este conocimiento, haciendose pionercs en la
tripulacién de globos de gas en su época. Sus investigaciones
indicaron que la proporcién en gque se expande un gas al
elevarse la temperatura era constante para cualqguier gas a
presion también constante.

En la grédfica 10-1 se muestra el cambio de volumen con
relacién al cambio de temperatura de una nmuestra del mismo
gas e igual masa a presién constante, la linea 1 es a una
presién y la linea 2 a otra presidn.

El fisico britdnico Lord Kelvin cobservd que al prolongar
estas lineas hasta el volunen cero se llega a una inter-=
seccién comin a -273.15 °C y a este punto 1o llamo cero
absoluto; esta escala recibe su nombre en su honor.

Convirtiendo los °C a Kelvin ahora cbsérvese la grdfica y
se verd claramente la relacidén de temperatura y-volumen a
presién constante. Esta relacién recibe el nombre de Ley de
Charles, la cual se enuncia:

‘'A presién constante el volumen de una cantidad
determinada de gas varia directamente propovcionll
a su temperatura absoluta’’.

Expresada matemdticamente: Ve T
1o que significa que el cociente del volumen entre la
temperatura absoluta es una constante, a presidén constante.

v
— = K a P = constante N
T
entonces: T
VL- a
X T, ;|
IR
z, "
el jf' % e
-:a-mm -100 ) 100 200 300 400400
0 13 ¥ w3 N3 41 s enTI
Texmpesatiwre .

{  GRAFICA 10-1
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#aosnms .

1.- Un gas ocC'.2 an volumer ce 250 ml a 2

57°C. &Qué olumen ocupa.a ulCho gas a cemperatura “nore=
mal, si la v.esi16én perma: ece constan e?

emperatura de -

DATOS FORMULA
v, = 250 ml o s+ i vV,
Tls 57¢C = 33u K o 1 L 1 2
v2 = v Vy, Ty
T, = °C = 275 K L T,
H SUSTIT. CION RESULTADO
- o 250 r. x 273 K ,

una temoeratura 1€ =-.. o
una temperatura de 15(°C a presifn constante?

-,

DATOS FORMULA
|
V= 1.63 lts. A
¥ T
1 2
DATOS TR
Tl = =109C = 263'K Vy, T2
. v, =
T,
v =
T, = 150°C = 423 &
SUSTITUCION RE SULTADO
V. w 1.63 L c 423X v. #'7 i L
2 ~ 263 K ‘
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2.- Una muest.a o hadrégeno ocupa un volumen de 1.63 lts, a
iQué volumen ocuparé el gas a




LEY DE G:. Y LUSSAC

_ En 1802, Gay Lussa: rea.:1zf estu 1ios sobre los gases en -
cwant> a la variacibr. ie .a ores.6n . veriar la temperatura.
permaneciendo el volumen co: :tante; 1le sus exper.mentos con=-

cluyé la siguiente ley:

“A volumen zonsté .te, la o>res.8n de un
gas varfa lirect iamente f -oporcional a
la temperatura a>soluta jue soporta -
dicho gas".

Esta ley nos da a enter ier gque 1l aumentar la temperatu-
ra aumenta la energfa cinét1 a de las moléculas, lo gue en ==
consecuencia hace gue aument - el nfmw:ro de choques entre --=-
ellas y el recipiente, dandc como resultado un aumento de pre

s16n.

- De la ley enunciada se .uede establecer la siguiente re-
lacién:

P&£LT v = cte

introduciendo el facto: de progorcionalidad k', podemos
escribir para un estaco 1inic.al:

Si varfa la temperatur:, variar la presifm Yy se ter---

drfa un estado final el cua podrfar s escriblr como:

ck'r

R 2
bk
T

11

como el valor de K' es el

‘ +Smo sJara ambos estados, po-
emcs escribar:

Esta ecuacibn es la expresi6n raitemStica de la Ley de -
a,-[ 48Sac.

FROBLEMAS .

+.- Un gas se encuentra a una 1resi n de 2 atm y a la tempe-
ratura de 27°C, ¢cuidl sers la presié deligas a la tempe
ratura de 127°C si el volw en perman:ce constante?

DATOS FORMULA
V = cte
P
- =
| 9; =
P =2 atm 2
1
Tl- 27°C = 300 K
P = g - 'E%EL
2 1
T2 = 127°C = 400 K
SUSTITUCION_ RESULTADO
S 2 atm x 400 K
2 300 K Pz = 2.66 atm
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LEY _OMBIMADA ' EIL E TADO SASEOSO

i ' ha estu iado los gases obser : |
En 1os puntos a tericres e si a continuacién se aplica ca or

% al recipiente B
‘ando .a variacibn que - xper mz=n- r -u.ndo ermanece constante pasard al estado final represent.do en el _rgcipient; :.Cn el
a temperatuyra, o la presifén ¢ el vo.uen - o iatgresién CeRtar et TLAnte. dabide al. eelor
i . p ' suministrado, la temperatura T, asa a T, Y el volumen V¢
| A continuacién :erem(s el casc en q . teniendo un gas en pasard a V, .En este caso al pasir el gas de las condicione

de B a C estard regido por la Le' de Char)
- eg:
' sondiciones iniciales de volimen, »>resibn y temperatura para un

i » s R - ve v
estado final donde varfan lo: val: res 1niciiles o sin que perma — S

L | nezca constante ningunc de d chos valores. : T, |
iL Para este tipo de probiem s se hace uso de las leyes de Lodqu: serzizo fué pasar el ga:. de un estado inicial A a un
{{d Boyle y Charles, las cuales ;e en izarédn de acuerdo al siguiente patado 1nte io B y posteriorm:nte al estado final C.
Rt i s Igualando los estados inicial v £i

‘ 1 ustrativo: A nal (de ned
(AR ejemplo 11 las ecuaciones anteriores queda (de A a C) iante
il :
‘ YT I 22k P, V, V/ B oV
i - - = -
" ‘ Tz Ta
AN

En estas ecuaciones se tiene que V’ el volumen intermedio
es igual, por lo que se elinina de ambos lados de la ecuacion

L A .
i . P, YV, P, V,
{ T:’ T

‘ t “r el recipiente A se tiene un gas a una presién P, ocupando

un volumen V, y a una “empe-atura T, ,en seguida se cambian

La ecuaci6én anterior es la expresién matematica de la Ley
i A.ciones, se coprim  lentamente hasta alcanzar el Eg;gi?ada del Estado Gaseoso, la cual se puede enunciar como
voiumen gue llamaremos V’ e cual queda a presién P, y la

T rmanece constante ya se comprimio ‘*El volumen de una masa determinada de gas varia
| temperatura T, pe E ya Que directamente proporcional a la temperatura absoluta que
il lentamente, lo cual quada r presentado en el recipiente B. "OPOrta e inversamente proporciaral a la presién’’.

(i Hasta aqui el sistema ostar . regido por la Ley de Boyle:

PV, = P\’ T = cte
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PROBLEMAS .

-
o

2.- Un

mal ¢ a qué presibén el gas

600 ml de ox{geno fuer n medidos a la presién de -
730 mm de Hg y a la te peratura de 23°C, ¢cudl serd
el volumen del oxf{genc en cindiciqnes normales?
DATOS FORMULA
Pl= 730 mm de Hg P, V, P, V,
Vi= 600 ml T, T,
Ty= 23°C = 296 K
; P, V, T
P, = 760 mm de Hg v 8 VA A
2. P,
V2 =
T. = 0°C=273 K
2
SUSTITUCION RESULTADO
730mm de Hg x 600ml x. 273 K
® Vv, = 531.53 ml
2 + 296 K x 760 mm de Hg 2
gas ocupa un volumen de 38 ml a 130°C y a presifn nor

una temperatura de 90°C?

DATOS
pl. 760 mm de Hg

Vi‘ 38 ml
Tls 130°C = 403 K

PZ =

= 1
\6 70 m

Tz = 909C =. -%63 K
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ocupard un volumen de 70 ml a

o
Pl vl Pz vz
T, T,

P, V, T,

P, =
Tl vz

SUSTITUCION

- _760 wmm 4
P w €t3 X -3 ml x 363 K
% 403°F x 7C ml e
RESULTADO

Pg = 371.62 mm de Hg

ECUACION DEL ESTAI C DE UN GAS PERFECTO O DE
LOS GASES IDEALES

Esta ecuacién, que es ¢. resultado de la combinacién de -

as variables de las leyes de 3oyle y Charles con el nfmero de -
mocles, queda de 1la Siguiente manera:

PV=nRT B F e X
8 P M e o

Donde n es el n@mero de molee del gis y R es una constante cuyo-
valor se determina de acuverdo 1 con« iciones ncrmales.

14
R
o - T nT

Presibp = 1 atm, Vol = 22 .414 ts(vo umen de mmmol)s -« - - -
T - 273°K ns=1 mol.

-1 atm ¢ 22, 14 1
R = . ts
1l mol x 273 K

' R = 0.08205 1ts atm/mol -’K

| PROBLEMAS .

l.- ¢Que presién ejercersn 0.4 roles de hidr6geno en un re--
Cipiente de 8 litros a una t.emperatura de §4'c?

DATOS FORMULA
P= PV=nRT
V=28 litros *
n = 0.4 moles E " nVR T
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DATOS LEY DE PRESIONES PARC: ALES DE DALTON

R = 0.0821 1lts-atm/mol- K Dalton, al experiment. r cor la pre :46n en la mezcla de-

n total de 1 mezcla de varios ga
presiones pa:giales de cada uno -

jases, determind que la oresi
T = 24°C = 297 K

ses es 1gual a la suma d= las

SUSTITUC ION je los gases gue forman la me cla. B

il 0.4 moles x 0.08:1 lts- atm/mol- K x 297 K =

'} P: Pt Pa+P +P( + o ® vpn

l 3 1ts

;?u' donde PT= presifn total vy Pa Pb \ Pc es a pregifn de cada -- f
}" RESULTADO mo de los gases en la mezcla

W V“ ol | (131 dem Las presiones parcial s se pueden determinar por medio-

(LN je la ecuacidén de los gases i« eales:

Lkl 2.- ¢Cufntos moles d: cxfg no contiene un recipiente de-

 { N PROBLEMA .

J‘;* 500.ml que se encuentr a 13°C y a 600 mm de Hg? P,V=n RT
Sy
; “
< FORMULA
g\}‘ DATOS o, v = R
E P = 600 mm de Hg =0.789 at PV=nRT
| v = 500 ml = 0.5 lts PV Pe V=n,RT ... ctc.
: n
i RT
L
|
|

\
(Al R = 0.0821 lts-atm/m>1 - K l.- Un cilindro de 12 litrns contiens 20 g de nitrSgeno=-
i

T = 13°C = 286 K y 60 g de h.drdge 0.

i ¢Cudl serd la presién -otal em el cilindro i la tem
i ] peratura es de 2:5°C?

SUSTITUCION a) Primero obtener el nfmero de moles do nitzlgenc y de

| 0.789 atm x 0.5 1lts. hidrégeno.
| D= §.821 lts-atm/mol- K 286 K

m _ 20g

}1: SULTADC "Nz Mm 28g/mol

% n = 0.016 moles

’ 2
\
‘ . m _ 60 g A

| ’ nHZ Mn = 2 g/mol 30 mol
|

2

b) Calcular las presiones de N, y H
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!
|

p . 0.71 mol x 0.0 2. atm-.ts;mo = K x 2938 K

¢ 12 .its
Py = 1.447 atm
p = 30 mol x 0.082 atm-ltos/mol- K x 298 K
H. ¢ lts
<
L
P = 61.16 atm

¢) Calcular la presi6 total con lac ovresiones parcia--
les obtenidas.

VAN i

o
[}

1.447 a.m + +1.16 atm

VOLUMEN MOLAR

El volumen molar de un gas es el volumen gque ocupa una mol
de gas en condiciones normales de presién y temperatura, el
cual es igual a 22.4 litros.

Como ya se indicé anteriormente una mol es numéricamente
igual a la masa molecular en gramos (o pesc férmula) para
los compuestos o elementos gue se encuentran como moléculas;
asi por ejemplo: 1 mol de O, = 32 g, 1 mol de C1, = 71 g,

l mol de H.O = 18 g, 1 mo0l de NaCl = 58.5 g y es igual a

su masa atémica para los elementos que se encuentran cComo
dtomos, ejemplo: 1 mol de Na = 23 g, 1 mol de Ne = 20.1 g

Yy 1 mol de Al = 27 g. Como tumbién se sabe gque una mol
contiene un nuimero definido d: dtomos o moléculas(6.2 X 10*?)
se esperaria que su volumen tumbién fuera igual, lo gque fué
comprobado por Amadeo Avogadr .

En la definicifn se d.ce que es el volumen gque ocupa --
wna mol el cual es igual a 22 4 1; oara comorobar lo anterior -
recordemos tambidn la densidac, la cual es la masa coqtenida en-
.a unidad de volumen. |
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3

densidad
M = masa

o
]
<=
o
"

<
i

volumen
De esta férmula despejamos volumen:
- SO
¥ D

Aplicando la ecuacibn; para uns mol:de 0. 27 de H

2Y "
una mol de C2 teniendo en cuenta la densidad de cada uno de « -
ellos.
DATOS A
Para el 0 o 22.4 1ts
V=2
M=1 mol‘- 32 g
D= 1.43 g/1
Para el 82 .
V=2
M=1mol =2g V = ‘%‘

D = 0.089 g/lts

Para el Cl2

Va?

M=1mol =

V =

2
0.05% g/lts
V = 22.4 litros

70.9 g

D= 3,16 g/litro
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V =

70.9
S B e

V = 22.4 liti10o8

ol

o

Se ha calculado el vclumen para estos gases; lo mismo-
podrfa hacerse con otros y llegarfamos a la conclusién de que

un mol de cualquier gas en C.N.P.T. ocupa un volumen de 22.4 -
latyosy . :

PROBLEMAS REFERENTES A VOLUMEN MOLAR.

l.- Si una mol de cualquie.
1, CN P T ¢cudl serd

gas ocupa un volumen de 22.4 -
1 volumen de 6 moles de un gas?
1 mol ocupa 22.4 1lts

6 mol = x

6 mol x 22.4 lts,

Ve T mol

= 134.4 lts

2.- ¢Qué volumen ocurarén
nes normales de P y T:

-0g de Co2 medidos en condicio--

El volumen ser8 igual ¢ moles x 22.4 lts/mol. Por lo ==
tanto se necesita conocer el nlimero de molei.

- gramos & g
moles masa molecular mol = Mm
moles = g

¥ g/mmi = 1.81 moles

V = moles x 22.4 1lts /rol
V=1.81 moles x 22.4 lts/mol = 40.54 lts
V= 40.54 1lts

3.- ¢Cudl serf la masa de .4 litros de N, medides C N P T?.

2
1 a: litros
e 22.4 1ts/mol
6.4 litros .
moles = iffl_}ts7mol 0.285 moles
121

€omo
moles = J: SO
masa molecular
despejando
g = moles x Mm
% g = 0.285 mol x 28 g/mol = 7.98g

CALCULOS ESTEQUIOMETRICOS DEL TIPO MASA-VOLUMEN GASEOSO.

En el punto anterior se demostré gue una mol de gas ==
ocupa 22.4 1 (a T y P normal}. i :

Este valor nos permitedeuumhum>£1 volumen de gas que-
se obtiene en una reaccién, teniendo su ecuacién balanceada.

&
1 .

E los

¢Cuéntos litros de hidrégeno en condiciones normales -
de Py T se obtienen al hacer reaccionar 8g de 2Zn con HC1?

—

a) Primer paso.- Escribir la ecuacién y balancearla.

'Z2n + 2 HCl ——> H_ + zZnCl,

b)Calcular la cantidad de moles de H, que sa
obtienen con los 8 g de 2Zn dado. ;

l.- Convertir 8 g de Zn a moles

1 mol de 2n

8 g de Zn ( ) = 0.122 moles

65.4 g
2.- Aplicar la relacién molar de la ecuacién

0.122 moles Zn ( >
1 mol Zn

)- 0.122 moles H,

€).= Calcular el volumen del hidrégeno gaseoso (H,)
V = No. moles X 22.4 L /mol

V = 0.122 moles H,

X 22.4 L /mol
V=273 L de H,
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éCudntos litros de amoniaco a CNPT se obtienen al reac-
cionar 21 g de Nitrdgeno con un exceso de hidrdégeno?

a) Bscribir la ecuacién balanceada
———edy 2 NH,

b) Calcular la cantidad de moles que se obtienen con
21 g de Nitrogeno (N,)

N, + 3 H,

1.- Calcular los moles de Nitrdgeno
1 mol N,

21 g N, ( ) = 0.75 moles N,

28 g W, _
2.- Aplicar la relacién molar de la ecuacidn:

2 moles NH,

0.75 moles N, ( ) = 1.5 moles NH,

1 wo) ‘N,

c).- Calcular los litros de N8, obteni.dos
V = No. moles X 22.4 L/mol s

V= 1.5 moles X 22.4

L/mol
V= 33.51‘ -

éCuédntos litros de oxigeno gas (0,) se obtienen -
tedricamente en la descomposicién electrolitica de
100 g de agua a TPN?
a) Escribir la ecuacién balanceada:
2 H0 =—=—=> 2H,

b) Calcular los moles de O, Que se obtienen:

.
.+ Oy

- Convertir los 160 g de agua anoxgs

» { 1 mol H0 IR ARG

100 g H_O ; - = 5.58 *nol.os H,0
18 g H, .

[

.= Aplicar la relacién molar dc la ecuacion

1m0l ©, )
5.56 moles H,O - = 2,78 no_l 0,
2 moles H,0
c) Calcular los litros de obtenidos .

vV = No. moles X 22.4 f./-ol
V= 2.78 moles xzz.cx./mxasz 3LaTP,N

e e,
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PROBLEM; S DE .AS LEYES DE LOS GASES

l.- ¢Cudl serd el vc.umen de un gas a la presién de 160 cm -

de Hg s1 su volunen es de 4 lts a la presifn de 76 cm -
de Hg.

2.- Si el volumen de un gas sé reduce de 100 a 60 om? al mig
mo tiempo que la presisn pasa para 1800 mm de Hg, calcu-
lar la presién original si la temperatura permanece cong
tante.

RESP.= 1080 mm dé& Hg

3.- La presibn que se¢ ejerce sobre 180 ml de 0, es de 3.2 -

;m, g‘i Sé pasa ¢ pres.én normal, :cufl serf el volumen-
e 0,2
2

RESP.= 576 ml

4 3
4.~ 60cm ge’u fuercn med dos en condiciones normales, - --
ccua;/ serd su presiGn -:uando su volumen sea de um ?

Rxsx-o;ws atm = 30.icm de Hg = 308 de Hy

5.- La gresidn eiercida sonre 3.5 de Hz es de 180 em de Hg.~

acu&\ur& suU volumen cuyando la presifén sea normal?

mpu’ t‘t“ ltS't

6.~ 1~60029a1-ones de (, fue-on medidos a la presifn de 80 1b/
pulg” gqué volume n ocusard dicho gas cuando la presién -
Bea de 3 atm? Dax ¢l resultado en litxos.
] ‘ : °
RESP. = 10981.54 }ts

7.~ Un tangue contiere 10,000 lts de nitrégeno a la presidn-

de 2 atm , si se pasa :1 gas a un tanque de 282.68 rt3,

;f qué presibn ecstar§ sometido el gas?

RESP. = 2.499 atm;
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| 16.- 60 ml de clor
8.- 10 m> de airr f 21on meiidos a la sresibn de 4 atm,¢cuél ¢ fueron medidos a la

temperatura de 0°c, -
icudl sers el

: 'olumen del gas a 1la temperatura de -4°F,
S1 la presién Peérmanece constante?

b‘ serd el volumen e aire a la presiidn de 5.165 kg/cmz?
‘ i

[l

|

I

|

|

= 3
RE3P. = 8 m RESP.= 55.60 mi
. 3 T N 2
9.- 4. cm’ de CO, s¢ midieron a la presién de 29.4 1lb/pul
2 e B aa il GAY-LUSSAC
I ¢cudl serd la prisibn dul gas cuando ocupe un volumen de

2411 € r &t 17.- Un tanque contiene amonfaco a 1la presién de 600 torr y a

' una tem rat
il RESP. =0.588 1b/pulg’ iAiteee e 379
)

¢oué presién soporta el gas a -
la temperatura de =27°¢C?

10.- 600 1ts de Hy, fiaron medidos a la presién de 4 amt. ¢Qué

. ' ; RESP. = 492 torr
presidn er kg/cr ' tendrd el gas cuando ocupe un volumen- 18.- Un gas fué medido a la presién de 7 2 atmSsferas y a la-
de 1400 lts ? temperatura de 41°F, écud. sersd la temperatura del gas - |

2
RESP. = 1.77 kg/cm cuando la presién se incremente a 9 amt?

11.- Un gas ocupa un ‘clumen de 200 m3 a la temperatura de =--

RESP. = 347.5°K i

Un g&s a la oresién de 4 kg/cm2 Yy = ‘

. 50°Css1 la presién cambia a 90 1b/-
i et/ S 150 o3 pulg”™ :cufl sers 1la temp. ratura del sistema?

i et 127°C, si la vre:idn permanece constante, ¢cudl sers el-

19.- Un cilindro contiene
SR volumen del gjas . la temperatura de 27°C?

4@ una temperatura de

RESP. = 510.7°K
fueron medicos a la presién de 2 atmésferas

12.- €00 cm3 de amoniico fueron medidos a la temperatura de -

| 20.- 150 cm3 de 0
Jwi 70°C, ¢cudl serd la temperatura del gas cuando ocupe un- 2
{

. Y a la temperatira de 27°C écudl sers el volumen del gas
‘ volumen de 650 cm ? .
i a la presibdn de 3.5 atmésferas y a la temperatura de - -~
{f“{ RESP., = 278.68°K 127°c?
ﬁ 13.- Un cilindro contisne 2 m° de aire a la temperatura de =- ‘ RESP. = 114.28 cm3
}  1200°C, ¢cudl serd el volumen del aire a la temperatura -
w ’ de 800°K? 21.- ¢Qué presién soportarén 16( litros de nitr6geno a la tempe
L RESP. = 1.086 m3- vatura de 18°C, si dicho gés ocupaba un volumen de 180 1li-
Hil | ' :
i 14.- 1500 cm> de N, fueron medidos a la temperatura de 131°F, ¢~0s a la presi6n de 260 mr de Hg y a una temperatura de -
Q
‘ icudl serd el voluren del gas a la temperatura de: 190.4°F? 8o0ccz
3 RESP. = 241.12 mm de Hg
RESP. =1650.%21 cm

3
22.- 0.75 m” de H2 fueron medidos a la presién de 2.5 Kg/cmz-

Y a la temperatura de 120°C Fudal seré la temperatura -
del sistema si el volumen cambia a 3.2 m3 a la presién -

j 15.- 5 ft3 de monéxido de carbono se midieron a la temperatu-
‘\ ra del gas cuando su volunen sea 113,2 litros?, presién-

| ‘ .constante.

| | de 1.8 atm?
‘ RESP. = 314.4°K RESP. = 467.7°K

‘ 126
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23.- 1600 cm® de CO, fueron medidos 2 la presién de 14 atm

-20°C ¢ 31.= g .
éaz ;algeggzgigﬁrzed§4 igmLycguii :ZiéeiitzgiuzznégS%C? ;Euii :::fe;: :;::::n iarcial\del oxfgeno en atmésferas,
2100 mm de H O.Yué bresenta una presién total de-
‘ RESP. = 711.98 cm3 9 Y las siguieates pPresiones parciales?

(1At GASES IDEALES - . Presin del €0, = 230 mm de Hg | -
i 24.- La masa de un gas es de 11.5 g y su volumen de 6.8 lts Presifn de N, = 300 mm de Hg
At a la temperatura de 50°C y a una rresién de 0.94 atm, - Presidn de N, = 400 mm ge Hg |
MJ‘ | ¢cudl es su masa molecular? Presibn de CO0 = 550 mm ge Hg H
i
”‘ | 25.- fous .RESP. i 2/201 de -- inailes me?c;a de 2.8 g de 0, ¥ 59 de C0, se encuentran en -
i o= £ ntos gramos de CO, se tienen en un recipiente de un recipiente de 5 litros a la LA O
%mwb: 3.5 litros a una presién de 0.8 atm y a la temperatura- icudl serd la presién total ej | a de 24°C, - --
H“ de =-8°C? —_—— A Jerc%da por la mezcla de ga
l” “; RESP. = 5.66 g ;.l‘
ﬂ“; 26.- ¢Cudl serd la presibn que soportarfn 6.3 g de cloro si- VOLUMEN MOLAR E
iﬂr\ ‘ se colocan en un recipiente de 600 ml a una temperatura 33. - ‘

i JAfin)) e ¢Queé volumen ocuparsn 6 moles de uﬂ gas en C.N.P.T.?
| RESP. = 3.45 atm |

f Il 27.- 0.56 moles de un gas se encuentran en un recipiente de- 5
AR 6 litros, ¢cuél serd su temperatura si la presifn del- -~ ¢Qué volumen en litros ocurparédn 60 g de C02 en condicio-

1A
it ' 4 .
i sistema es de 0.8 amt? . | es N.P.T.?

RESP. = 134.4 1ts

| 35.- ¢Cuéntos gramos de Cl
i 28.- ¢Cuéntos moles de un gas contiene un recipiente de 386- tros a C.N.P.T.?

il ml a 20°C y a 600 torr? 2d |
*7 ¢Cudntos litros de hidr6geno en condiciones N.P.T. se -«

2 S€ tienen en un volumen de 7.5 1i

i
| roducen i i
| p con 12.5 g de zinc al reaccionar con &cido clo

i DALTON hfdrico? i =
29.- Una mezcla de gases se encuentra a las siguientes pre-- . .

i | siones: ' 37.7 cCudntos litros de H, a C.N.P.T., se producen con 2 g de

\‘ Oxifgeno 400 mm de Hg sodio al reaccionar con agua? ;

| Nitr6geno 250 mm de Hg .

; g 38.~ ¢Cu&ntos gramos de H20 se producen alEreaCCionar 250 1i-

Hidr8geno 160 mm de Hg

| tros de H, con oxfgeno a condici
| it ¢Cudl serd la presidén total de la mezcla? : I

il RESP. = 1.065 atm
i 30.- Una mezcla de gases se encuentra a las siguientes presig

nes:

C0, a 600 mm de Hg

2

{ i 0, a 1200 mm de Hg

] | CO a 800 mm de Hg

¢Cudl seré la presibn total de la mezcla en atmbsferas? i
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LISTADO DE ALGUNOS CATIONES

Cationes uno Positiveo

NOMBRE SIMBOLO

gldrégeno at

potasio 't

Sodio Na‘

Utio 7 1

Plata agt

Cobre ot

+
Hq22

Mercurio (I)

SIMBOLO

3a* 2

Ca+ 2
+2

cd
+2

N’

)
Sr

2
Zn+

2
Cu’

Fe+ 2

Pb‘ 2

sn*?

+2

132

CATIONES TRES POSITIVO

NOMBRE SIMBOLO
Aluminio ¥ ar®?
Bismuto Bi* 3
Fierro !‘e* 3

CATIONES CUATRO POSITIVO

NOMBRE SIMBOLO
4

Estafio Sn* ;

Plomo Pb*




i ‘ IONES. POLIATOMICOS UNO NEGATIVO

Y NOHBRE F

:1 | 3 ORMULA DEL ION POLIATOMICO
| [ .
J(‘ ‘ _ ANIONES UNO NEGATIVO c25302'1

\ |

|

| | NOMBRE SIMBCLO NOMBRE DEL ANION c1o07!
| A =3 = . ) : I
r’; Bromo Br 1 Bromuro C102 ‘ .
l“ { A -] :

i Cloro ) Cloruro C10, _ ANIONES POLIATOMICOS TRES NEGATIVO
xl; I Flior Fl Fluoruro c1o"1 ' e PORMULA DEL ION POLIATONICO
M

E Ml Iodo @ Ioduro en-1 Posfato PQ."’

AR

| | oyt P "y

1 A |

il ANIONES DOS NEGATIVO i 5

’ {f - 303

| NOMBRE SIMBOLO NOMBRE DEL ANION h CATSOW; FOLIARGRIED
‘!: {l -2 qu‘ RMU.

ii \ Oxfgeno o Ooxido i 5 HOMBRE FORMULA DEL rON
1 \ -2 H

i Azufre S sul furo

i L io *1

i uno, "1 Amcn. NH,

il

!

L o .\?02-1

It bt ANIONES TRES NEGATIVO |

i l vo, !

ﬁ ‘ NOMBRE SIMBOLO NOMBRE DEL ANION ; 3

)

| X

‘i ‘ Nitrégeno N3 Nitruro

| Fésforo P_3 Fosfuro

\ - ANIONES POLIATOMICOS DOS NEGATIVO

‘ RE

\ : FORMULA DEL ION POLIATOMICO

Nato -2

i 1 C03

1 to -

I CrO‘ 2

}Mnto =2

; ! Cr207

i ato -2

| [ S0, °

| "-tO -2

. 504
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; Litio Li 3 6,94
i NUMERO ATOMICO Y MASA ATOMICA DE LOS ELEMENTOS Lutecio Lu FI 174.9
; Magnesio M 1
l c MASA ATOMICA flangangss n 25 S4 94
;l | ELEMENTO SIMBOLO NUM. ATOMICO Mandelev. b N 453 ,
| . Mercurio Hg 80
I Actinio e gt e o Molibdeno Mo 42 grap
| o« e ’ . . ’
i e Am 95 (243) Jeodimae Nd 60 144,2
| ABBELCLD sb 51- 121,7 i e LD 20,18
(it s g Ar 18 39,94 fmar Np 93 (237)
il e n As 33 74,91 . BB 41 92,91
(i Aresnie s 85 (210) iequgl Ni 28 58,71
. Astato NitrSgeno N 7
ﬂ“ Azufre S 16 210 Nobelio No 102 e
| Bario 23 52 13;'313 ro = 72 137 70
i 14 Be ’ i .
¢ ‘ Berilio = 97 (245) Osmio Os 76 190,2
il Berkelio s I 83 209 .00 Oxigego o} 8 16,000
h% Bismuto gl 2 10:82 Piladlo pd 46 106,4
il o B 35 79,91 ey Ag 47 107,88
r}; Bromo Cg 48 11241 Piatlno Pt 78 195,0
I Cadmio ' ! Plomo Pb 82 207..2
ﬁx: Calcio Ca gg (326?8 Plutonio Pu 94 (242)
i Californio ct Polonio Po 84 210
| p 6 12,01 .
i Carbono . 58 140 .1 Potasio K 19 39,10
it Cerio Ce 14 132'9 Praseodimio Pr 59 140,9
‘!“‘\I Cesio Cs e 65'38 Prometio Pn 61 (145)
it Cinc 20 : S Protactinio Pa 91 231
i Cloro ’g > 5394 Radio " Ra 88 226,0
it Coblato © : b Radén Rn 86 222
(i Cobre <0 7 5201 enig Re 75 186,2
i Cromo r ! Rodio Rh 45 102,9
i Curio Cm 28 -yl Rubidio Rb 37 85,48
I Disprosio Di gg ’ Rutenio Ru 44 110,1
‘ Einstenio gs 68 167 ;2 = ordio o 104 '
Erbio r Samario Sm 62 150,3
| Escandio sc 2 v Selenio Se 34 78,96
| Estafio Sn 38 7 63 Silicio si 14 28,09
i Estroncio Sr 1520 Sodio Na 11 22,99
| Europio Eu 63 ’ Talio T1 81 204,3
I Ferlid Fm 100 19 D Téntalo Ta 73 180,9
i‘ FlGor F lg 3097 Tecnecio Tc 43 (99)
| Fésforo P (225) Teluro Te 52 127,6
Franci Fr 87 157 .2 Terbio Tb 65 158,9
| Gadol” Gd 64 €9 72 Titanio Ti 22 47,90
| Gali Ga 31 poe Torio Th 90 232,00
| Germ Ge 32 s Tulio Tm 69 168,90
| Hafn HE 72 : Uranio U 92 238,00
| Hahna Ha 105 s g Vanadio v 23 50,90
| Helio He 2 1 008 Wolframio il 74 183,80
i1t Hidr6q. H 1 ’ Xen6n Xe 54 131,30
i o Fe 26 hering Yodo 1 53 126,90
i Holmis Ho 67 i Yterbio Yb 70 173,00
il Indio In 49 192" 2 Ytrio Y 39 88,92
Il Iridic Ir ;Z as 40 Zirconio Zr 40 91,22
| 5 ’
! Krlpt6n I]_i; 57 138,9 RO
i Lantaneo 103 (257,0) 136
(i Laurencio Lr ——
i 135
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