TEMA 1: ASPECTOS CUANTITATIVOS EN QUIMICA

1.- Composicion de la materia.
1.1. Elementos y compuestos.

La composicion de la materia es muy variada. Si miras a tu alrededor, observaras que la materia esta
formada por sustancias puras o por mezclas. Asi, lo que habitualmente denominamos agua no es una
sustancia pura, sino una mezcla de distintas sustancias; para obtener la sustancia pura (H,0) se
utilizan diferentes métodos fisicos de separacién. El siguiente esquema muestra una clasificacion
sencilla de los distintos tipos de materia seguin su composicién.
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Decimos que:

Sustancia pura es cualquier tipo de materia homogénea que no podemos descomponer por medio de
procesos fisicoquimicos sencillos.

Elemento es cualquier sustancia pura que no puede descomponerse en otras sustancias quimicamente
mas simples.

Compuesto es cualquier sustancia pura formada por combinacidn de dos 0 mas elementos diferentes.

1.2. Simbolos y formulas quimicas.

Con objeto de que la forma de representar a los distintos elementos y compuestos sea unica, los
quimicos utilizan un conjunto de simbolos. Cada elemento quimico tiene un simbolo caracteristico
que, en general, es la primera letra (mayuscula) del nombre de procedencia del elemento seguida,
cuando asi sea necesario de una segunda letra (minuscula).

Asi, por ejemplo, el simbolo del fltor es F y para el hierro, Fe, observandose la necesidad de una
segunda letra para poder diferenciar ambos elementos.

Los compuestos se representan mediante férmulas quimicas, que expresan la composicion cualitativa
y cuantitativa que tiene una sustancia dada. Es decir, la férmula contiene los simbolos de los
elementos que forman la sustancia y unos nameros en forma de subindices que indican el nimero de
atomos en lo que se denomina entidad elemental.

Decir, por ejemplo, que el acido etanoico (o acido acético) tiene de férmula quimica CH3;COOH
significa que:

1. El compuesto esta formado por carbono, hidrégeno y oxigeno.



2. La entidad minima que caracteriza a la sustancia esta constituida por 2 atomos de C, 4 atomos de
H y 2 atomos de O.
Cuando estamos ante una especie iénica, la formula lleva un superindice que indica la carga eléctrica
neta de dicho ion. Asi, por ejemplo, el ion amonio se representa por NH," y el anion sulfato, por
SO~
En el caso de sustancias idnicas, al no existir moléculas propiamente dichas, se habla de unidad
formula. Tomando como ejemplo el cloruro de sodio, en esta sustancia no existe la unidad estructural
NaCl, sino iones CI" e iones Na* en igual nimero para que el compuesto sea eléctricamente neutro.
De ahi que NaCl represente su unidad férmula o férmula empirica.
Por Gltimo, a veces interesa escribir la formula
estructural, sobre todo en los compuestos de carbono

\5/ b CH,  _H . .
o No—i 7 debido al fenémeno de isomeria. Asi, se puede
9 CH, | CH, & . ° - visualizar qué atomos se unen entre si y como lo
&, & e hacen, es decir, si lo hacen con enlace sencillo o

doble, si las uniones son lineales o angulares
(geometria de la molécula), etc. Esto nos permitira
entender mejor algunas propiedades de ese
compuesto.

2.- La cantidad en Quimica. Concepto de mol.
2.1. Unidad de masa atomica.

La masa de un atomo es demasiado pequefia para poder expresarla en las unidades mas usuales, es
decir, gramos o kilogramos; de ahi que se defina una unidad mas acorde a la realidad que estamos
estudiando.

Por razones de precision, se toma como patron de medida la masa del isétopo 12 del carbono,
carbono-12 o **C, definiéndose:

La unidad de masa atomica (uma o u) es la correspondiente a la doceava parte de la masa de un
atomo de carbono-12.

Dicho de otra forma, la masa de un 4&tomo de **C es exactamente 12 u, o bien, que su masa atémica
relativa, A,, es 12. La masa atomica relativa indica el nimero de veces que dicha masa es mayor que
la unidad de masa atomica; al ser un cociente de dos masas no tiene unidades.

Con una técnica que se denomina espectrometria de masas, se puede determinar experimentalmente
la masa de los distintos 4&tomos. En concreto, para el C se obtiene el valor de 1,9926-10% g, lo que
nos permite hallar la equivalencia entre ambas unidades. Esta es:

lu= % x1,992610**g =1,660510**g

Una ventaja de utilizar esta unidad es que las masas atébmicas coinciden aproximadamente con el
namero masico del is6topo en cuestion, es decir, con su niumero de nucleones (protones mas
neutrones).

2.2. Masa atomica promedio y masa molecular.

Muchos de los elementos se presentan en la naturaleza como mezcla de sus is6topos (atomos de un
mismo elemento pero con distinta masa atémica), por lo que la masa de un elemento es, en realidad,



la masa atdmica promedio, que es la media ponderada de las masas isotopicas. Asi, el magnesio tiene
tres is6topos de masas 23,98; 24,98 y 25,98 con unas abundancias de 78,6; 10,1 y 11,3%
respectivamente, por lo que su masa molecular relativa sera:

A = (23,98x78,6 + 24,98x10,1 + 25,98x11,3)

100

En el caso de sustancias moleculares, como por ejemplo el di6xido de azufre (SO,), la masa de esta
sustancia se denomina masa molecular. La masa de la molécula serd, pues, la suma de las masas de
los 4&tomos que la componen. En nuestro caso, teniendo en cuenta que las masas atdmicas relativas de
Sy O son, respectivamente, 32,06 y 16,00, su masa molecular relativa sera:

1x 32,06 + 2 x 16,00 = 64,06
Pero, numerosas sustancias, como es el caso de los compuestos i6nicos, no estan formadas por
moléculas por lo que no es posible hablar de masa molecular. En este caso es mas correcto hablar de
masa férmula, que es simplemente la suma de las masas de los &tomos que aparecen en la unidad
formula. Asi para el cloruro de magnesio, de unidad férmula, MgCl,, al ser las masas atdmicas
relativas de Mg y CI 24,31 y 35,45 respectivamente, su masa férmula relativa sera:

M, =24,31 +2x35,45=95,21

=24,31

2.3. EI mol y el nimero de Avogadro.

El estudio en el laboratorio de una determinada reaccion quimica requiere manejar un nimero muy
elevado de atomos y moléculas. Asi, por ejemplo, en la reaccion de combustion de 0,001 g de C, el
numero de atomos de C que hay en dicha cantidad es:
0,001 g x lu . XlatomodeC
1,6605-10“"g 12,01u
Es decir, incluso una muestra tan pequefia de sustancia contiene un inmenso ndmero de atomos.
Parece razonable, por tanto, definir una nueva unidad que permita expresar numeros de este orden.
La magnitud del S.I. que describe una cantidad de sustancia y la relaciona con el niamero de
entidades elementales que contiene es el mol:
El mol es la cantidad de sustancia que contiene tantas entidades elementales, atomos, moléculas u
otras particulas, como 4tomos hay exactamente en 12 g del isétopo carbono-12, *C.
El nimero de 4tomos de carbono que hay en 12 g de *2C se determina experimentalmente, y se
denomina Numero de Avogadro, Na, en honor al cientifico italiano A. Avogadro. Su unidad es mol™,
y el valor aproximado que suele utilizarse es 6,022 - 107,

=5,01-10* &tomos de C

2.4. Masa molar.

El concepto de mol nos conduce al de masa molar:

Masa molar de una sustancia es la masa de un mol de dicha sustancia. Sus unidades son g - mol™.
Debemos sefialar que la masa molar, en gramos, de una sustancia (0 especie quimica) viene
expresada por un nimero que coincide con el de la masa en umas de una sola de sus unidades
elementales.

Asi, por ejemplo, la masa molecular del SO, es 64,06 u, y su masa molar vale:

. 6,022-10**moléculas SO, . 64.06u X1,6605-10‘24
1 mol 1molécula lu

El cuadro siguiente nos muestra la relacion entre masa atdmica, masa molecular, mol y nimero de
Avogadro para cuatro especies quimicas de distinta naturaleza:

1 mol 9 64069



Especie Entidad Masa de una entidad Masa de un mol de NUmero de entidades
quimica elemental elemental entidades elementales elementales en 1 mol
Cobre Atomo: Cu 63,54 u 63,54 g 6,022-10° atomos de Cu
Dioxidode | yyoecyia: co, 44y 44 g 6,022.10%moléculas de CO,
carbono
- z B ica— 7
Fluoruro de sodio Unidad férmula: 20 424 6,022.10°° unidades formula
NaF NaF
lon sulfato lon: SO~ 9% u 9 g 6,022.10”° jones SO,

En el caso de sustancias elementales, es necesario precisar si el mol se refiere a &omos o a
moléculas. Por regla general, cuando hablamos de sustancias elementales, lo normal es referirse a
ellas como la especie que existe en la naturaleza O,, Ny, Cly, etc., y no a las especies atomicas.
Debemos recordar que al igual que 1 docena esta compuesta por 12 elementos, 1 mol consta de Na
elementos. La formula de una sustancia representa tanto a una molécula como a un mol de esa
sustancia. Si es una molécula, los subindices de cada elemento indican los atomos de este que hay en
una molécula; si es un mol, los subindices de cada elemento indican los moles de &tomos de este que
hay en un mol. Asi, la formula SO, indica que: a) En una molécula de SO, hay 1 a&tomo de Sy 2
atomos de O; y b) En 1 mol de SO, hay 1 mol de &tomos de S y 2 mol de &tomos de O.

ACTIVIDAD RESUELTA 1

Indica, razonadamente, si son verdaderas o falsas las siguientes afirmaciones:

a) La misma masa de dos elementos, Fe y Cr, contienen el mismo nimero de 4&tomos.

b) La masa atomica de un elemento es la masa, en gramos, de un atomo de dicho elemento.
c) Dos moles de helio tienen el mismo nimero de &tomos que un mol de hidrégeno, H,.

a) Falsa ya que las masas atdmicas son distintas y tendra mas atomos el que tenga una masa atémica
menor.

b) Falso. Es la masa en u de un atomo de un elemento.

c) Verdadero ya que en dos moles de helio hay 2:Na atomos y en un mol de hidrogeno hay Na
moléculas de Ha, y como es diatomico habra 2-N atomos.

ACTIVIDAD RESUELTA 2

La formula del tetraetilplomo, conocido antidetonante para gasolinas, es Pb(C,Hs)4. Calcula:
a) El nimero de moléculas que hay en 12°94 g.

b) EI namero de moles de Pb(C,Hs)4 que pueden obtenerse con 1’00 g de plomo.

c¢) La masa, en gramos, de un &tomo de plomo.

Masas atomicas: Pb =207; C=12; H= 1.

1mol 6,022-10%% moléculas

a)1294 g - 323 9 P~ = 2,4 - 10**moléculas

. 1 mol Pb(CZH4_)4 _ . -3
b)1gPb T 4-107° molde Pb(C,H,),
)22 gPb, __1mol  _345. 10722g/atomo

1mol  6,022:10%34tomos

A.1. Si tenemos 35 g de Ba(OH),, determina: a) Los moles de hidréxido de bario; b) Los &tomos de
oxigeno; ¢) Los moles de hidrdgeno; d) Los gramos de bario; €) la masa en gramos de una molécula
de Ba(OH),; f) Los gramos de Ba(OH), que se necesitan para tener 5 g de oxigeno.



2.5. La férmula de un compuesto.

En el caso de muchos compuestos la formula molecular no coincide con la formula mas sencilla, que
seria aquella que expresa en qué relacién aparecen los distintos &tomos que forman el compuesto.
Tomando como ejemplo el benceno, sustancia compuesta por C y H en la relacion 1:1, es decir, por
cada 4&tomo de C hay un dtomo de H. La formula mas sencilla que expresa su composicion cualitativa
y cuantitativa seria CH. Sin embargo, esta unidad estructural no da la composicion exacta de la
molécula de benceno, que tiene por formula CsHs.

A la primera formula, CH, se el denomina férmula empirica y a la segunda, CgHg, fOrmula
molecular. Esta es siempre un multiplo entero de la primera, por lo que su masa molecular también lo
sera. Podemos decir que CgHs = (CH),, siendo en este caso n = 6, pero ambas férmulas tienen la
misma composicion centesimal en masa para sus elementos.

Muchos elementos quimicos pueden combinarse entre si para formar compuestos quimicos y, como
determind Proust, siempre lo hacen en proporciones fijas y definidas (ley de las proporciones
definidas de Proust) y ello permite hablar de la composicion centesimal de un compuesto quimico
que expresa el tanto por ciento en masa de cada uno de los elementos que la integran.

También se nos puede presentar el proceso contrario, es decir, obtener la formula de un compuesto a
partir de su composicion centesimal o proporcion en masa en que se combinan los &tomos de los
elementos que lo forman.

Por ultimo sefialar que es frecuente determinar la férmula de un compuesto organico tras su analisis
elemental. Este analisis suele comprender una reaccion de combustién que da como resultado dioxido
de carbono y agua.

ACTIVIDAD RESUELTA 3

Si consideramos los compuestos Ce¢Hg ¥ C,H, , razona de las siguientes afirmaciones cuales son
ciertas y cuales falsas:

a) Los dos tienen la misma férmula empirica.

b) Los dos tienen la misma formula molecular.

c) Los dos tienen la misma composicion centesimal.

a) Verdadera. Ambas responden a (CH),. La formula empirica nos indica la proporcién minima en la
que entran los elementos a formar parte de un compuesto.

b) Falsa. La formula molecular nos indica la proporcion exacta en la que entran los elementos a
formar parte de un compuesto.

c) Verdadero. Si la proporcién minima es la misma, la composicion centesimal también lo sera.

ACTIVIDAD RESUELTA 4

a) Determina la formula empirica de un hidrocarburo sabiendo que cuando se queman 0,897 g de
compuesto se forman 3,035 g de CO, y 0,621 g de H,0.

b) Establece su formula molecular si 0,649 g del compuesto en estado gaseoso ocupan 254,3 mL a
100 °Cy 760 mm Hg.

Masas atomicas: C=12; O=16; H=1; R =0°082 atm-L-K™*-mol™.

a) Como se trata de un hidrocarburo solo contendra C e H. Al arder dicho hidrocarburo se formara
CO; y H,0. Todo el C del CO, proviene del C del hidrocarburo y todo el H del H,O proviene del H
del hidrocarburo. Por tanto:



1mol 1molC — 0.069 Ide C-0.621 d H.O 1mol 2molH
44g 1molco, 07 Mor@etiBoet 850 e T mol H,0

= 0,069 mol H —» 0.69

b) Para establecer la férmula molecular calculamos la masa molar del hidrocarburo mediante la
-z m m-R-T 0,649-0,082-373
ecuacion de estrado de los gases: P-V=n-R-T=—-R-T-> M= = =
M PV 1-0,2543
78 #. Como la masa minima del compuesto es cuando n = 1: 12 + 1 = 13 el valor de n sera: n =

78/13 = 6. Por tanto la formula molecular sera: (CH)s 0 lo que es lo mismo CgHe.

3,035 g CO, -

=1molCy1l1molde H — Féormula empirica: (CH),

A.2. Determina la composicion centesimal del carbonato de cobre (I1).

A.3. La composicion centesimal de una sustancia es 27% de K, 35% de Cr y 38% de O. Determina su
formula.

A.4. En la combustién total de 2,5 g de un compuesto organico formado por C, H y O se han
obtenido 5 g de CO, y 2 g de H,0. Si la masa molar del compuesto es 88 g/mol, determina su
formula empirica y su formula molecular.

3.- Leyes de los gases.

Los primeros estudios acerca del comportamiento de los gases se realizaron en el siglo XVII e
hicieron posible que se formulasen las llamadas leyes de los gases. Estas leyes, totalmente
experimentales, se cumplen cuando el gas objeto de estudio se encuentra a baja presion y
temperaturas moderadas; cuando ello ocurre se dice que el gas tiene un comportamiento ideal. Por el
contrario, a altas presiones y bajas temperaturas, el gas se aleja de la idealidad.

3.1. Ley de Boyle y de Mariotte.

o En la segunda mitad del siglo XVII, Robert Boyle estudio el

comportamiento de los gases a temperatura constante, y hallé la

relacion que existe en esas condiciones, entre presion (P), y
| volumen (V).

Al representar los resultados obtenidos, encontrd una gréafica

similar a la que vemos a la izquierda, que se ajusta a una ecuacion

~ matematica del tipo:

1 2 3 4 5 6 P(atm)

P-C.-L5pPV-=C,
v

El valor de la constante depende de la cantidad de gas utilizado en la experiencia pero no de su
naturaleza.

3.2. Leyes de Charles y de Gay-Lusacc.

Los fisicos franceses J.A. Charles y L.J. Gay-Lussac estudiaron en el siglo XVIII la influencia de la
temperatura sobre la presion, el volumen y la densidad de los gases.

Charles estudié el comportamiento de los gases frente a la temperatura. Para ello, utilizd un
recipiente cuyo volumen era constante. Por tanto, en estas experiencias el volumen no variaba al
calentar el gas, pero si lo hace la presion que ejerce el gas sobre el recipiente.

Al extrapolar sus resultados por debajo de la temperatura a la que el gas licua, Charles obtuvo una
grafica como la de la izquierda, y comprobd que existia una temperatura, — 273,15° C, a la que los
gases dejan de ejercer presion. A esta temperatura la denominamos «cero absoluto de temperatura» y
permite obtener la escala absoluta de temperatura o escala Kelvin. Si trasladamos el origen de



temperaturas a ese punto, los resultados de la grafica obtenida por

rem Charles se ajustan a la ecuacion de una recta:
15 P=C,T
i Recordemos que, en esta expresion T es la temperatura absoluta.
e Conocida la temperatura centigrada, T, su valor se calcula como se
B e meindica:
T=Tc+273,15

Al tiempo que Charles realizaba sus experiencias, Gay-Lussac
estudiaba la variacion que experimentaba el volumen de un gas al
variar su temperatura, a presion constante. Observé que, al variar la
temperatura, los gases se dilataban todos del mismo modo. Al
representar los resultados experimentales obtenidos tras extrapolarlos,
como hizo Charles, méas alla de la temperatura en que el gas se licua,

T=0K:

s g  pudo confeccionar una grafica como la segunda de la izquierda.
Al igual que hemos hecho anteriormente, si trasladamos el origen
de temperaturas al cero absoluto, la ecuacion que corresponde a la
gréfica es:

V=C,T
3.3. Ley de Avogadro.

En 1811, Avogadro completo los trabajos de Boyle, Charles y Gay-Lussac relacionando el volumen
de una muestra de gas con el namero de moléculas que contiene. Avogadro establecio:
A igualdad de presion y temperatura, volimenes iguales de dos gases diferentes contienen el mismo
numero de moléculas.
Por tanto, el volumen es proporcional al nimero de moles, por lo que la ley de Avogadro puede
escribirse:

V=Cs-n

Las leyes que hemos estudiado solo son rigurosamente validas para gases que se comportan de forma
ideal. Sin embargo, en la mayoria de los casos, los gases no presentan dicho comportamiento y las
leyes que los describen son bastante mas complejas. Podemos considerar que las desviaciones de la
“idealidad” derivan de:

1) La existencia de fuertes interacciones entre las moléculas del gas que pueden llevar a un sistema
mas condensado, es decir, mas proximo al estado liquido que al gaseoso.

2) Considerar, erroneamente, que el volumen ocupado por las moléculas del gas es despreciable
frente al volumen del recipiente que las contiene. Asi, no podemos descartar las interacciones entre
las moléculas del gas.

Los hechos experimentales concuerdan con estas ideas, y muestran que, a bajas presiones y
temperaturas moderadas, cualquier gas se comporta como un gas ideal. Por el contrario, a altas
presiones y bajas temperaturas, el gas se aleja de la idealidad.

3.4. Ley combinada de los gases ideales.
Las dos leyes que acabamos de estudiar hacen referencia a la dependencia de dos magnitudes

variables cuando una tercera es constante. Pero, ¢qué ocurre si las tres magnitudes (P, V, T) estan
sometidas a variacion?



Supongamos que las condiciones iniciales de un gas (P1, V1, T1) cambian a otras condiciones con los
valores P,, V3, T,. Podemos considerar el proceso como si fuese la suma de dos procesos
continuados:

Primer proceso: variacién producida a T constante desde el estado inicial (P1, Vi, T1) hasta uno
intermedio (P2, V’, T1)

Segundo proceso: Transformacion a P constante desde el estado intermedio (P2, V’, T1) hasta el
estado final (P2, V2, T>).

En el primer proceso podemos aplicar la ley de Boyle, con lo que:

PV,

PV, =PRP,V'5>V'=
2
En el segundo proceso es posible recurrir a la ley de Charles y Gay-Lussac:
V' Ve e VT
Tl TZ T2
Igualando los dos valores obtenidos para V’ y reorganizando los términos de la expresion, tendremos
finalmente que:

Pl Vl PZ VZ

Tl T2
que es la ley combinada de los gases ideales.

3.5. Ecuacion de estado de los gases ideales.

Acabamos de encontrar que el producto de la presion por el volumen de un gas dividido por su
temperatura es una constante que solo depende de la cantidad de gas.
Avogadro completd las leyes de los gases al considerar que el volumen que ocupa un gas depende del
namero de particulas que contiene, es decir, de la cantidad de sustancia:

V=Cte-n
Introduciendo la magnitud cantidad de sustancia en la expresion que relaciona presion, volumen y
temperatura de un gas, resulta:

PV =nRT
A esta expresion se la denomina ecuacion de estado de los gases ideales o ecuacion de Clapeyron.
Con la letra R se designa la constante universal de los gases ideales. Su valor es:

R=8,31Pa-m*mol K™ *(0Jmol *K™
Si utilizamos las unidades de presion y volumen que son mas usadas en Quimica, la atmosfera y el
litro, respectivamente, el valor que resulta para dicha constante es:
R =0,082 atm-L-mol *.K *

3.6. Volumen molar.

Como su nombre indica, el volumen molar de una sustancia es el volumen que ocupa un mol de
dicha sustancia. Mientras que para solidos y liquidos, el volumen molar es caracteristico de cada
sustancia, para los gases, dicho volumen précticamente coincide.

Experimentalmente, se observa que, a 02 C (273,15 K) y 1 atm de presién 1 mol de cualquier gas
ideal ocupa un volumen de 22,414 L. Dichas condiciones de presion y temperatura se denominan
condiciones normales (c.n.).

¢Y por qué un mol de cualquier gas, en idénticas condiciones de P y T ocupa el mismo volumen? La
explicacion se obtiene recordando que un mol de cualquier sustancia contiene el mismo namero de
molécula y que, por otro, la ley de Avogadro, establece que el mismo nimero de moléculas ocupan
igual volumen.



3.7. Densidad de un gas. Determinacion de masas moleculares.

La densidad de una sustancia se obtiene dividiendo su masa entre el volumen que ocupa (d = m/V).
En el caso de los gases, como el volumen varia de forma apreciable con la temperatura y la presion
(leyes de Charles — Gay-Lussac y Boyle), también lo hara la densidad.

La observacion detenida de la ecuacion de los gases ideales, P-V = n-R-T, permite ver que existe una
relacion entre densidad y masa molar, por lo que, conocido el valor de la densidad de un gas,
podemos determinar su masa molecular.

En efecto, teniendo en cuenta la relacion existente entre moles, masa y masa molar: n = m/M, al
sustituir esta expresion en la ecuacion de estado de los gases ideales tendremos:

PV =nRT — PV :%-R-T S P-M :Vm-R-T —m = IRT

ACTIVIDAD RESUELTA5

Se tienen dos recipientes del mismo volumen y a la misma temperatura con 1 mol de O, y 1 mol de
CHy, respectivamente. Contesta razonadamente a las siguientes cuestiones:

a) ¢En cual de los dos recipientes serd mayor la presion?

b) ¢En queé recipiente la densidad del gas sera mayor?

c) ¢En que recipiente habrd mayor nimero de atomos?

Masas atomicas: C = 12; H=1; O = 16.

a) Como ambos tienen la misma cantidad de sustancia, el mismo volumen y la misma temperatura, la
presion serd la misma en ambos (P-V =n-R-T)

) P-V=""R-T>P-M="-R-T>P-M=d-R-T—>d="2 A igualdad de P y T la
densidad sera mayor en el recipiente que contenga el gas con mayor masa molar. En este caso el del
oxigeno.

c) Como hay el mismo nimero de moles, habra también el mismo nimero de moléculas, pero la
molécula de CHj, tiene 5 atomos y la de O, tiene 2, por lo que habra mayor namero de atomos en el
recipiente del CHa.

A.5. La densidad del vapor de un determinado compuesto, a 90° C y 753 mm Hg es 1,585 g/l. ;Cual
es su masa molecular?

3.8. Teoria cinética de los gases.

Esta teoria es un modelo del comportamiento de la materia que explica por qué los gases cumplen las
leyes anteriores. Fue enunciada a mediados del siglo XIX por los fisicos Boltzmann y Maxwell y
comprende los siguientes postulados:

1. Los gases estan formados por particulas (atomos o moléculas) cuyo tamafio es despreciable con
respecto a las distancias que las separan. Podemos considerar que las particulas de un gas no
interaccionan.

2. Las particulas del gas se mueven de forma continua y al azar, chocando entre si y con las paredes
del recipiente que las contiene.

3. Los choques de las particulas gaseosas son completamente elasticos; en ellas no hay pérdida de su
energia cinética.

4. La energia cinética de las particulas de un gas es directamente proporcional a su temperatura
absoluta.

De acuerdo con dicha teoria, las variables del gas: P, T y V, que sirven para definir el estado del

mismo, se explican de la siguiente forma:



= La presion se relaciona con el nimero de choques de las particulas del gas contra las paredes del
recipiente que las contiene, de modo que un aumento del nimero de choques contra las paredes
del recipiente implica un aumento de la presion del gas.

= Latemperatura se relaciona con la energia cinética media de las particulas del gas, de modo que a
mayor temperatura mayor es la energia cinética media de sus particulas y mayor es su velocidad.

= Las particulas del gas tienen un volumen propio muy pequefio frente al volumen total que pueden
ocupar en un determinado recipiente, pues al estar en continuo movimiento se difunden y tienden
a ocupar todo el volumen del recipiente que contiene el gas.

4.- Mezclas de sustancias.

Al comienzo del tema vimos que las sustancias pueden formar mezclas homogéneas o heterogéneas.
Aqui vamos a estudiar las primeras.

4.1. Mezclas de gases.

En muchas ocasiones se realizan experimentos sobre una mezcla de gases, por ejemplo, en el estudio
de la contaminacion del aire. Un modo de expresar la participacion de uno de los componentes en la
mezcla es por medio de su presion parcial, es decir, de la presidn que ejercen cada una de las
particulas de ese componente. La suma de las presiones parciales que ejercen los distintos
componentes de la mezcla sera la presion total de la misma, que podemos medir.

Sabemos, que de acuerdo con la teoria cinética, la presion que ejerce un gas se debe al choque de sus
particulas con las paredes del recipiente. Asi pues, a igualdad en el resto de las condiciones (volumen
y temperatura), la presion ejercida serd directamente proporcional al nimero de particulas con
independencia de que sean de un gas o de varios gases.

Ley de Dalton de las presiones parciales.

Si en un recipiente hay una mezcla de tres gases, de forma que el nimero de moles de cada uno es n;,
N, Yy ns, la presion total que ejerce la mezcla es:
PV =n;-RT =(n, +n, +n,)RT =n,RT +n,RT +n,RT
PV =pV+pV+pV=F=p+p,+p;
En una mezcla de gases ideales, la presion total que ejerce la mezcla es igual a la suma de las
presiones parciales que ejerceria cada uno de los gases si estuviese en las mismas condiciones de la
mezcla, es decir, en un recipiente del mismo volumen y a la misma temperatura.
Como consecuencia de esta ley, podemos calcular la presion que ejerce uno de los componentes de la
mezcla en funcion de su composicion:
PV _RRT Py My Py My Ps Ny
PV nRT P n PP n Prn
donde X representa la fraccion molar de ese componente.
La presién parcial que ejerce uno de los componentes de la mezcla es igual a la presion total por su
fraccion molar:
pi = X - Pr

Composicién volumétrica de una mezcla de gases.
La hipotesis de Avogadro permite establecer una relacion entre la composicién en volumen de una

mezcla de gases y la proporcién en nimero de particulas de cada componente. Como todos los
componentes de la mezcla estan en las mismas condiciones de presion y temperatura:
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pV; =n;RT = (n, +n, + n,)RT = pV, + pV, + pV,
pvV, nRT 'V, n vV, n Vyon

— = i
Ny

pV; n.RT V.

_1 22 2
=Xy
n; Vi ong

Z’VT

:)(3

Segun esto, el porcentaje en volumen de un componente coincide con su porcentaje en nimero de
particulas, que es cien veces su fraccion molar. No es lo mismo porcentaje en volumen que
porcentaje en masa.

ACTIVIDAD RESUELTA 6:

En un recipiente de 2 L de capacidad, que esta a 27° C, hay 60 g de una mezcla equimolar de
hidrégeno gas y helio. Calcula: a) La presion total del recipiente; b) Las presiones ejercidas por los
gases.

a) Los moles que hay de cada gas son:
x mol H, =y mol He
x mol Hy - 2 g/mol + y mol He '4g/mol =60g
Resolviendo el sistema resulta: x = y = 10 mol

El nGmero total de moles es: 10 (H;) + 10 (He) = 20 mol totales. Con la ley de los gases ideales:
p nr-R-T 20-0,082-300
T = =

b) Como la presidn parcial esta relacionada con la presion total (pi = X - P1) y las fracciones molares
. . . n;i 10

son las mismas ya que se trata de una mezcla equimolar: (X; = == 0,5)

T

Pu, = Pue = 0,5 246 = 123 atm

= 246 atm

ACTIVIDAD RESUELTA7:

Se dispone de un recipiente de 10 L de capacidad, que se mantiene siempre a la temperatura de 25° C,
y se introducen en el mismo 5 L de CO, a1l atmy 5 L de CO a 2 atm, ambos a 25° C. Calcula: a) La
composicion en porcentaje de la mezcla; b) La presion en el recipiente.

a) Calculamos, con la ecuacion de los gases, los moles de cada gas que se van a introducir:

pCOZ'V 1-5 pCO'V 2:5
= = =0,205mol CO, ; ngp = =
"o, T TR.T T 0,082-298 Mot LYz Meo = "1 T 0082 - 298
Los moles totales introducidos son; 0,205 + 0,409 = 0,614 moles

Como Porcentaje de gas = (mol de gas/moles totales)-100, resultara:
0,205 0,409
% CO, =

. = 0/, - O = 2 -, = 0
0.614 100 =33,4%;% CO 0.614 100 = 66,6 %
b) Con los datos anteriores calculamos la presion total con la ley de los gases:
p _np-R-T 0,614-0,082-298
v 10

= 0,409 mol CO

=15atm

A.6. Un recipiente de 10 L contiene una mezcla de CO, y CO (cuyas fracciones molares son 0,22 y
0,78, respectivamente), ejerciendo una presién de 2 atm a la temperatura de 27° C. Calcula: a) La
presién parcial ejercida por cada gas en el recipiente; b) EI nGmero de gramos de cada compuesto.
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A.7. Una mezcla de gases contiene 1 g de He, 2 g de H, y 10 g de CO,. ;Cual es la presion
correspondiente a cada gas si la presion total es de 600 mm Hg? Determina la composicion de la
mezcla expresada como porcentaje en masa y como porcentaje en volumen.

4.2. Disoluciones.

Una disolucion es una mezcla homogénea de composicién variable de dos 0 méas sustancias puras
diferentes, que no reaccionan quimicamente entre si y que pueden separarse por medios fisicos.

Al componente que se encuentra en mayor cantidad o proporcién se le llama disolvente y aquel
componente que esta en menor proporcion y que se dispersa dentro del disolvente es el soluto.

El soluto y el disolvente se pueden encontrar en cualquier estado fisico: sélido, liquido o gas. En la
mayoria de los casos trabajaremos con disoluciones en las que el disolvente es liquido, y el soluto,
solido o liquido.

La disolucion de un soluto sélido en un disolvente liquido consiste en el desmoronamiento de la
estructura solida del soluto por el disolvente. Si el disolvente y el soluto estdn formados por
moléculas, como es el caso del agua y del azlcar, la disolucidn se realiza porque las moléculas del
disolvente se interponen entre las moléculas del soluto, que se separan y dispersan dentro del
disolvente hasta que el soluto se desmorona por completo. En el caso de un soluto i6nico, como el
cloruro de sodio, la disolucién se realiza porque las moléculas del disolvente se introducen en el
interior de la estructura sélida ionica de la sal hasta que esta se rompe y desmorona.

Se llama concentracion a la expresion cuantitativa que indica la composicion de una disolucion. La
expresion de la concentracion relaciona la cantidad de soluto disuelto en cierta cantidad de disolvente

o disolucion. Las formas habituales de expresar la concentracion de un soluto son:

Porcentaje en masa

Porcentaje en volumen

Es la masa de un soluto, expresada generalmente en
gramos, existente en 100 g de disolucién.

masa de soluto
- — X100
masa de disolucién

Se puede expresar numerador y denominador en
cualquier unidad de masa, siempre que sea la misma
para ambos.

masa =

Es el volumen de un soluto, expresado generalmente
en mL, presente en 100 mL de disolucion.

volumen de soluto
, — x100
volumen de disolucion

Se puede expresar numerador y denominador en
cualquier unidad de volumen, siempre que sea la
misma para ambos.

volumen =

Relacion masa-volumen

Fraccion molar

Es la masa de un soluto por unidad de volumen de
disolucion.

Relaciéon masa—volumen =
masade soluto

volumende dislocion
Su unidad habitual esg/L o g - L™

Es el cociente entre la cantidad de sustancia de un
soluto, en mol, y la cantidad de sustancia total de
la disolucion en mol.

cantidad de soluto, en mol

" cantidad dedisolucién, en mol

La suma de las fracciones molares de todos los
componentes de una disolucion es igual a 1.

Concentracion molar

Concentracion molal

Es la cantidad de sustancia de un soluto, en mol,
contenida en 1 L de disolucién.

. cantidad de soluto, en mol
Molaridad = - =
volumen, en L, de disolucién

Su unidad es mol/L o mol - L?, pero también se
escribe como molar o M.
Por ejemplo: 3 mol - L™ =3 molar =3 M

Es la cantidad de sustancia de un soluto, en mol,
disuelta en 1 kg de disolvente.

cantidad de soluto en mol

masaen kg de disolvente

Su unidad es el mol/kg o mol - kg™, pero también
se escribe como molal o m.
Por ejemplo: 3 mol - kg™ =3 molal =3 m

molalidad =
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Cuando se hacen problemas de disoluciones debemos tener presente:

1. No se debe confundir la concentracion de una disolucion expresada mediante la relacion masa-
volumen con la densidad de la disolucion, pues aunque tengan la misma unidad, por ejemplo g/l,
la concentracién en tal unidad expresa la masa de un soluto existente por unidad de volumen de
disolucion, mientras que la densidad de la disolucién expresa la masa total de la disolucion por
unidad de volumen.

2. Enuna disolucién formada por un soluto y un disolvente:

= La masa de la disolucién es una propiedad aditiva, pues es la resultante de las masas del soluto y
del disolvente.

= El volumen de la disolucion no es una propiedad aditiva, pues no tiene por qué coincidir con la
suma de los volumenes del soluto y el disolvente.

ACTIVIDAD RESUELTA 8:

Una disolucién de HNO3; 15 M tiene una densidad de 1,40 g/mL. Calcula: a) La concentracion de
dicha disolucion en tanto por ciento en masa; b) El volumen de la misma que debe tomarse para
preparar 10 L de disolucion de HNO3; 0,05 M.

mol

a) En 1 L de disolucion 15 M hay: 1 L - 15> 63% = 945 g de soluto (HNO5)
Por otra parte, como la densidad de la disolucion es 1,4 g/mL, 1 L de disolucion tendré una masa de
1400 g.
A partir de los datos anteriores podemos concluir que 1 L de disolucion tiene una masa de 1400 g de
los cuales 945 g son de soluto (&cido nitrico), por lo que el porcentaje en masa (g de soluto por cada
100 g de de disolucion) sera:
945 g soluto

1400 g disolucién

b) Para preparar los 10 L de disolucion 0,05 M necesitamos: 10 L - 0,05 mTOl = 0,5mol HNO,

que debemos tomar de la disolucion concentrada (15 M), por lo que necesitaremos un volumen de
esta de:

-100 =67,5g HNO; — 67,5%

0,5 mol -

T5mol 0,0333L =33,3mL

ACTIVIDAD RESUELTA 9:

Una disolucion de acido sulfurico tiene una densidad de 1,05 g/mL, a 20° C, y contiene 147 g de ese
acido en 1500 mL de disolucion. Calcula: a) La fraccion molar de soluto y de disolvente de la
disolucion; b) EIl volumen de agua que habra que afadir a 30 mL de la disolucién anterior para que la
disolucion pase a ser 0,1 M. Suponer que los volimenes son aditivos.

a) Como la fraccion molar de un componente es el nUmero de moles de ese componente entre el
namero total de moles, vamos a calcular los moles de H,SO, y de H,O que hay en la disolucién:

Los 1500 mL de disolucion tienende masa: m =d -V = 1,05% - 1500 mL = 1575 g disoluciéon
Y como de soluto hay 147 g, la masa de agua que contendran seréa: 1575 — 147 = 1428 g H,O. Luego:

47 g 1428 g
moles HZSO4 = W = 1,50 mol H2504; moles H20 = W = 79,3 mol H20

Por tanto:
1,50

Xécido = m = 0,019, Xagua = 1 - 0,019 = 0,981
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1,5 mol
1,5L

b) Como la molaridad de la disolucion primitiva es: M =

disolucion habra: 0,03 L - 1;";1

El volumen de disolucion diluida (0,1 M) que contiene los 0,03 moles de &cido sera:

003 mol _ 031 =300 mL
0,1mol/L 7 m

Luego tendremos que afiadir 300 — 20 = 280 mL de agua destilada (suponiendo volimenes aditivos).

=1M, en los 30 mL de esta

= 0,03 moles de acido

A.8. a) Calcula la cantidad de sulfato de sodio del 80% de riqueza en peso, necesaria para preparar
500 ml de una disolucién 0,1 M. b) ¢Qué cantidad habria que pesar si el sulfato de sodio estuviera
decahidratado y tuviera un 60% de riqueza en peso?

Masas atomicas: H = 1; 0 = 16; Na = 23;S = 32.

A.9. a) Se dispone de 500 mL de acido sulfarico 5 My d = 1,53g/mL. Calcule el volumen que debe
tomar de este acido, para preparar 100 mLde una disolucién de &cido sulfurico 1,5 M

b) Exprese la concentracion de la disolucion inicial en tanto por ciento en masa y en fraccion molar
de soluto.

Masas atomicas: H=1; O = 16; S = 32.

A.10. a) Calcule las masas de nitrato de potasio y de agua necesarias para preparar 250 mLde
disolucion al 20% en masa cuya densidad sea 1,2 g/mL b) Calcule la fraccion molar de soluto y el
tanto por ciento en masa de la disolucion preparada.

Masas atomicas: N = 14; K = 39; O = 16.

A.11. a) ¢(Qué cantidad de Na,SO, del 85 % se necesita para preparar 500 mL de disolucién 1,25
M? b) Calcula el volumen de disolucion 1,25 M en Na,SO,4 que debemos coger para tener 0,15 g de
ion sodio.

Masas atomicas: S = 32; Na= 23; O = 16.

5.- Estequiometria de las reacciones quimicas.

5.1. Significado de una ecuacidn quimica ajustada.

Una reaccion quimica es la transformacion de una o varias sustancias en otras diferentes. Las
sustancias que se transforman se llaman reactivos y las que se originan productos de la reaccion.
En el lenguaje quimico internacional la expresion de una reaccién quimica se llama ecuacion quimica
y muestra de una forma sintética lo que ocurre en la transformacion. Cuando se representa una
reaccion quimica mediante su ecuacién quimica se puede indicar también el estado fisico o de
agregacion de las sustancias que intervienen en la misma mediante las siguientes abreviaturas:
(s): Sustancia sélida (I): sustancia liquida
(9): sustancia gaseosa (ag) o (ac): sustancia que esta disuelta en agua.
Y en ocasiones se emplean también algunos simbolos para identificar otras caracteristicas del
proceso. Una flecha 1 junto a un producto significa desprendimiento de gas y una flecha | junto a un
producto indica formacion de un precipitado solido, si se calienta la reaccion se coloca el simbolo A
encima de la flecha y si se emplean catalizadores se coloca su formula también encima de la flecha.
Ejemplos:
AgNO; (aq) + NaCl (aq) — NaNOs (aq) + AgCl (s) |
2 KCIO, —2->2 KCI +30,
H,C=CH,+H,—">H,C-CH,
La ecuacion quimica de toda reaccion quimica muestra:

1. Los reactivos y los productos de la reaccidbn mediante sus respectivas formulas o simbolos
quimicos.
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2. Los coeficientes estequiométricos que proporcionan las cantidades relativas que intervienen en la
reaccion quimica con objeto de hacer cumplir la ley de conservacion de la masa. Para ello, delante
de cada formula o simbolo quimico de cada sustancia que interviene en la ecuacion de la reaccion,
se coloca un numero, llamado coeficiente estequiométrico, que es proporcional al nimero de
moléculas, atomos o iones de cada sustancia.

5.2. Interpretacion de los coeficientes estequiométricos.

Veamos la reaccidn entre amoniaco con el oxigeno para formar nitrégeno y agua. Lo importante de
los coeficientes estequiométricos es que muestran las cantidades de cada sustancia que intervienen en
la reaccién, ya que, el nimero de moléculas y el nimero de moles coincide (aunque con un
significado muy diferente).

4 NHs (9) + 30:(9) - 2N, (9) + 6 H20 ()
4 moléculas + 3 moléculas — 2 moléculas + 6 moléculas
4 mol + 3 mol — 2 mol + 6 mol
4x179 4 3x329¢ - 2x28¢ + 6x18¢
(68 g) (96 9) (56 9) (108 9)
164 — 164 g

4L 3L 2L
(4x224Len + (3x22,4Len — (2x224Len No es un gas
c.n.) c.n.) c.n.)

Asi pues, teniendo en cuenta el numero de moles de cada sustancia, indicado por los coeficientes
estequiometricos, y las respectivas masas molares, podemos conocer la masa (en gramos) de cada
uno de los reactivos y de cada uno de los productos que intervienen en la reaccion.

En el caso de sustancias gaseosas, la ley de Avogadro permite igualar nimero de moles con nimero
de litros. Es decir, el coeficiente estequiométrico nos indica el nimero de litros de esa sustancia que
interviene en la reaccion.

La tabla adjunta resume toda la informacion cuantitativa que suministra una ecuacion quimica,
particularizada para la reaccion del amoniaco con el oxigeno. Conviene resaltar que, mientras que la
masa siempre se conserva (164 g), no tiene por qué ocurrir lo mismo con el volumen ni con el
numero de moles.

5.3. Ajuste de las ecuaciones quimicas.

Se llama relacién estequiométrica de una ecuacion quimica a la relacion entre los coeficientes
estequiomeétricos de la reaccion quimica y ajustar una ecuacién quimica es una tarea que consiste en
encontrar los coeficientes estequiométricos de la ecuacién quimica de una reaccion quimica que
permitan cumplir con la ley de conservacion de la masa, segun la cual la masa de los reactivos es
igual a la masa de los productos.

Para ajustar una ecuacion quimica existen dos sencillos métodos:

Método de tanteo: Es el mas utilizado para ajustar ecuaciones quimicas sencillas y consiste en probar
coeficientes hasta conseguir el ajuste correcto. Por ejemplo para ajustar la ecuacion de combustién
del etano: C,Hg + O, — CO, + H,0 por este método realizamos el siguiente razonamiento:

En la reaccién guimica sin ajustar, del lado de los reactivos hay 2 atomos de carbono y en el de los
productos 1, por lo que poniendo el coeficiente 2 al CO, se equilibran los carbonos; también en el
lados de los reactivos hay 6 atomos de hidrogeno y en el de los productos 2, por lo que poniendo el
coeficiente 3 al H,O equilibrariamos los H; por ultimo en los reactivos hay 2 atomos de O mientras
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que en los productos, con los coeficientes que llevamos puestos hay 7 atomos de O, por lo que
poniendo el coeficiente 7/2 se equilibran los oxigenos y se ajusta la ecuacion quimica:

CoHg +7/20, - 2 CO, + 3H,0
Si no queremos tener coeficientes fraccionarios, podemos quitar denominadores, obteniendo
finalmente:

2CHg+70,—4CO;+6H,0
Método algebraico: Consiste en resolver un sistema de ecuaciones que verifiquen la ley de
conservacion de la masa y cuyas incognitas son los coeficientes estequiométricos de la reaccion
quimica a ajustar.
Asi, por ejemplo, sea la reaccidn del amoniaco con el oxigeno, que origina nitrégeno y agua, y cuya
ecuacion quimica es:

aNH;+b O, - ¢ N, +dH,0O

El ajuste consiste en determinar los coeficientes estequiométricos: a, b, ¢, d, aplicando balances de
materia a cada elemento quimico, resultando:

Parael N:a=2c
Para el H: 3a = 2d ¢ Sistema de tres ecuaciones con cuatro incognitas.
Parael O: 2b=d

Dado que los coeficientes estequiométricos muestran la proporcion existente entre las diversas
sustancias que intervienen en la reaccion quimica, por simplicidad de calculos se puede admitir que,
por ejemplo: a=1.
Luego ¢ =%y de esta forma d = 3/2 y b = %. Por tanto la reaccion quimica ajustada es:
NH; + 3/4 O, — 1/2 N, + 3/2 H,0O
Si queremos tener nimeros enteros, quitamos denominadores y resulta:
4NH;+30,—>2N,+6H,0

5.4. Reactivo limitante.

Imaginemos una fabrica de automdviles en la que se colocan, en la etapa final de montaje, cuatro
ruedas a cada carroceria. ¢Cuantos automoviles completos se pueden montar si: a) Disponemos de 50
carrocerias y 200 ruedas; b) Disponemos de 30 carrocerias y 200 ruedas; ¢) Disponemos de 50
carrocerias y 160 ruedas? Es evidente que habras pensado que en el primer caso se podran montar 50
automoviles, en el segundo 30 y sobraran 80 ruedas y en el tercero se montaran 40 automoviles y
sobraran 10 carrocerias. De igual forma, un quimico no puede obtener una cantidad determinada de
un producto si parte de una cantidad insuficiente de alguno de los reactivos.
Por ejemplo, en la reaccion entre el monéxido de nitrégeno y el oxigeno:

2 NO (g) + Oz (2) — 2 NO2 (9)
la ecuacion ajustada indica que se forman 2 moles de NO, cuando 2 moles de NO reaccionan con un
mol de O,. Pero si se mezclan 2 moles de NO con 2 moles de O,, ¢se formaran mas de 2 moles de
NO,? Para responder a esta cuestion es preciso observar la ecuacién quimica y su interpretacion:
- Ecuacion quimica: 2 NO (g) + Oz (g) — 2 NO2 (9)
- Interpretacion macroscopica: 2 mol NO (g) + 1 mol O; (g) — 2 mol NO;, (Q)
Antes de que ocurra la reaccién hay 2 mol de NO, 2 mol de O, y 0 mol de NO,.
La reaccion tiene lugar de acuerdo con la reaccidn ajustada: los 2 mol de NO reaccionan con 1 mol
de O, produciendo 2 mol de NO.. En este punto todo el NO se ha gastado y la reaccién se detiene.
En el recipiente, ademas de los 2 mol de NO, producidos, quedard 1 mol de O, que no ha podido
reaccionar por falta de NO.
En este experimento solo se gasta completamente el NO, y se denomina reactivOo limitante. El O, es
un reactivo en exceso ya gue parte de él queda sin reaccionar.
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Los reactivos en exceso en una reaccion quimica no se gastan totalmente, solo se gasta por completo

el reactivo limitante.

La cantidad de los productos formados estd determinada (limitada) por la cantidad de reactivo

limitante. El reactivo limitante determina o limita la cantidad de producto que puede formarse en una

reaccion.

En general, para resolver cualquier problema de estequiometria podemos seguir los siguientes pasos:

1. Escribir la ecuacion quimica del proceso ajustada.

2. Debajo de cada sustancia se escriben sus datos.

3. Se expresa la cantidad de cada sustancia en moles.

4. Se determina si existe un reactivo limitante.

5. Partiendo del reactivo limitante, se calculan los moles de las demas sustancias utilizando el factor
de conversidn apropiado.

6. A partir de su cantidad en moles, se determina la cantidad de cualquier sustancia en las unidades
que se nos soliciten.

5.5. Rendimiento de las reacciones.

Las cantidades de productos calculadas a partir de una ecuacién quimica ajustada son las cantidades

teoricas que se obtendrian si la reaccion fuera completa. Esta cantidad tedrica se denomina

rendimiento tedrico.

En la préactica la cantidad real que se forma de un producto es, con frecuencia, menor que la cantidad

teorica. Esta discrepancia se puede deber a diferentes razones:

— La conversion de reactivos en productos puede ser incompleta y hacer que la reaccion se detenga
antes de que se agoten todos los reactivos.

— Pueden existir reacciones competitivas que den lugar a otros productos y reduzcan el rendimiento
de la reaccion deseada.

— Los reactivos utilizados no son completamente puros.

— En el proceso final de separacion y purificacion de un producto puede perderse algo de éste.

El cociente entre la cantidad obtenida de un producto y la cantidad tedrica se denomina rendimiento

fraccionario de la reaccién para dicho producto:

cantidad obtenida

Rendimiento fraccionario = - .
cantidad teodrica

Se denomina rendimiento porcentual o, simplemente, rendimiento de la reaccién, al rendimiento
fraccionario multiplicado por 100:

cantidad obtenida

Rendimiento fraccionario = - Parp
cantidad tedrica

Siempre es deseable conseguir un rendimiento de reaccion lo mas alto posible, a fin de reducir la
cantidad de materias primas utilizadas.

ACTIVIDAD RESUELTA 9:

El niquel reacciona con el &cido sulfarico segun: Ni + H,SO4 — NiSO,4 + H.

a) Una muestra de 3 g de niquel impuro reacciona con 2 mL de una disolucién de &cido sulfurico 18
M. Calcula el porcentaje de niquel de la muestra; b) Calcula el volumen de hidrégeno desprendido, a
25° C y 1 atm, cuando reaccionan 20 g de niquel puro con exceso de acido sulfirico.

a) Los moles de acido contenidos en los 2 mL de disolucién son: 0,002 L - 18 mot

= 0,036 mol acido
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Como 1 mol de éacido reacciona con 1 mol de niquel, los 0,036 mol de &cido reaccionaran con 0,036

mol de niquel, por lo que la masa de niquel en la muestra sera: 0,036 mol Ni - igr'rjj =2,11gNi

Y el porcentaje de Ni en la muestra de 3 g serd: % de Ni = 2% 100 = 70,3 %

b) En los 20 g de Ni hay: 20 g - ;;T;O; = 0,34 mol de Ni, que produciran 0,34 mol de H, que
ocuparan un volumen de v = 2T — 2340082298 _ g 31 | de H,

ACTIVIDAD RESUELTA 10:

Una mezcla de 100 cm® de metano y etano arde completamente con 320 cm? de oxigeno. Calcula: a)
El volumen de cada gas en la mezcla; b) Las fracciones molares de cada gas.

a) Las reacciones de combustién ajustadas son:

CH;s+20,— CO,+ 2H,0

CoHg +7/120, — 2 CO, + 3H50

Llamemos x a los mL de CH, e y a los mL de C,Hg que hay en la mezcla. Luego x + y = 100 mL.

Por otra parte, de acuerdo con las ecuaciones quimicas anteriores, x mL de CH,4 reaccionan con 2 X
mL de O, e y mL de C,Hg reaccionan con 3,5 y mL de O, en consecuencia: 2 X + 3,5y = 320 mL.
Resolviendo el anterior sistema de ecuaciones resulta: x = 20 mL de CH4; y = 80 mL de CyHe.

b) Como dijimos (pagina 11) el porcentaje en volumen de un componente coincide con su porcentaje
en numero de particulas, que es cien veces su fraccién molar, por tanto:

20 80
Xmetano = ﬁ = 0,2; Xetano = m =08

ACTIVIDAD RESUELTA 11:

Se mezclan 20 g de cinc puro con 200 mL de disolucion de HCI 6 M. Cuando finalice la reaccion y
cese el desprendimiento de hidrégeno: a) Calcula la cantidad de reactivo que queda en exceso; b)
¢Qué volumen de hidrégeno, medido a 27° C y 1 atm, se habra desprendido?

La ecuacion quimica ajustada correspondiente al proceso es: Zn + 2 HC1 — ZnCl; + H;
a) Calculamos en primer lugar los moles que disponemos de cada sustancia:

20g 6 mol
molesde Zn = — = 0,306 mol Zn; molesde HCl =0,2L-—— = 1,2 mol HCI
65,4 g/mol 1L

Como 1 mol de Zn reacciona con 2 moles de HCI, los 0,306 moles de Zn reaccionaran con:

0,306 mol Zn - iZZi Zzi = 0,612 mol de HCI , por lo que el HCI estara en exceso sobrando:
1,2 — 0,612 = 0,588 mol HCl — 0,588 mol. - 36,5% = 21,5 g HCI

b) Como 1 mol de Zn produce 1 mol de Hy, los 0,306 mol de Zn que disponemos produciran 0,306
mol de H., que ocuparan un volumen de; v = 25T — 230010082300 _ 7531 de H,

A,12. El carbonato de calcio reacciona con el &cido clorhidrico segun la siguiente reaccion:

CaCO3 + 2 HCl — CaCl, + CO; + H,0
Calcule: a) EI volumen de acido clorhidrico de densidad 1,2 kg/L y 35% en peso de riqueza,
necesario para gque reaccionen totalmente 120 gramos de carbonato de calcio
b) la masa de cloruro de calcio que se obtendra a partir de 1 kg de piedra caliza que contiene un 60%
de CaCOj3. Masas atomicas: C = 12; O = 16; Cl = 35,5; Ca =40
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A.13. La descomposicion térmica de 5 gramos de clorato de potasio, KCIO3, del 95% de pureza da
lugar a la formacion de cloruro de potasio, KCI, y oxigeno gaseoso. Sabiendo que el rendimiento de
la reaccion es del 83%, calcule: a) EI nimero de moléculas de KCI que se generarén b) El volumen
de gas oxigeno, medido a la presién de 720 mmHg y temperatura de 20°C, que se desprendera
durante la reaccion

Masas atémicas: K=39; Cl = 35,45; O = 16. R=0,082 atm L mol™* K*

A.14. El &cido fosforico reacciona con el bromuro de sodio dando lugar a monohidrégenofosfato de
disodio y bromuro de hidrégeno gaseoso. En un analisis se afiaden 100 mL de acido fosférico 2,5M a
40 g de bromuro de sodio.

a) ¢Cuantos gramos de monohidrégenofosfato de disodio se habra obtenido?

b) Si se recoge el bromuro de hidrégeno en un recipiente de 500 mL,a 50°C,;Qué presion ejercera?
Masas atomicas: H=1; P =31; O = 16; Na=23; Br= 79,9.

A.15. Un fabricante vende latas con 600 g de carburo de calcio (CaC,) cuya pureza es del 80%.
Averigle las latas que deben adquirirse para obtener 800 L de gas de acetileno (C,H,) medidos a 1
atm y 47 °C, sabiendo que el carburo de calcio por reaccion con agua da acetileno mas hidréxido de
calcio segun la ecuacién: CaC, + H,O — C,H; + Ca(OH);

b) La masa de hidroxido de calcio que se forma.
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