LEYES Y CONCEPTOS BASICOS DE LA QUIMICA

La Fisica estudia los cambios que experimenta la materia sin que se vea afectada
la naturaleza de la intima de los cuerpos, y la Quimica estudia la naturaleza, composicion
y transformaciones que sufre la materia, la forma en que se obtienen las sustancias y las
proporciones que las caracterizan.

1.- La Materia
La materia es todo aquello que ocupa un lugar en el espacio, esta constituida por
particulas (&tomos, moléculas, iones...) y posee masa, volumen y carga eléctrica.

|propiedades de la materi
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Fisicas Quimicas
Aquellas propiedades que Aquellas propiedades que
muestran los cuerpos materiales tGnicamente se ponen de
cuando no se altera su manifiesto cuando unas
composicién. sustancias se transforman en
° otras diferentes.
Color -
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o Dureza
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Punto de fusion y ebullicion

® Conductividad térmica o
eléctrica

r Sistemas Materiales J
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| E;aaﬁcacwn de la Materiu
Sustancias puras Mezclas
Sistema homogéneo de composicion Combinacién de dos o mas sustancias
uniforme e invariable, que no se puede  puras, cada una de las cuales mantiene
descomponer en otras materias sus propiedades, y pueden ser
distintas por med'@s fisicos. separadas por m@ios fisicos.
\ 4 A 4 Y
Compuestos Disoluciones Suspensiones
Sustancia pura Sustancia pura y aleaciones y coloides
que no puede ser formada por dos  Mezclas Mezclas
descompuesta en 0 mas elementos homogéneas heterogéneas
otras mas combinados en
sencillas por una proporcién
procedimientos fija y separables
quimicos Gnicamente por
normales métodos
quimicos

2.- Leyes ponderales

+ Ley de conservacion de la masa (Lavoisier): En cualquier reacciéon quimica que
ocurra en un sistema cerrado la masa total de las sustancias existentes se conserva.

Z Mreactivos = Z M productos

En general podemos enunciar que la masa ni se crea ni se destruye, s6lo se
transforma.

+ Ley de las proporciones definidas (Proust): Cuando dos o mas elementos se
combinan para formar un compuesto, siempre lo hacen en una relacién de masas
constante.

» Ejercicio: El cloro y el sodio se combinan para dar cloruro de sodio en la
relacion 71g de cloro con 469 de sodio. Calcula:
a) La cantidad necesaria de sodio para que se combine totalmente con
30g de cloro.

71g decloro _ 30g de cloro
469 desodio  x desodio

x =19,44¢9 de sodio

b) La cantidad de cloruro de sodio que se formara al mezclar 50g de
cloro con 80 de sodio.

71g decloro 509 de cloro
469 de sodio x de sodio

Quedan sin reaccionar: 80g — 32,4 g = 47,6 g de sodio
Por tanto, se formaran:
509 cloro + 32,49 sodio = 82,49 cloruro de sodio

x = 32,49 de sodio reaccionan

+ Ley de las proporciones multiples (Dalton): Si una cantidad fija “a” de una
sustancia A puede combinarse con cantidades fijas “b1” y “b2”” de otro elemento
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B para formar compuestos diferentes X(a/b1) e Y(a/b2), la relacion en la que se
encuentran las cantidades “b1” y “b2” es la numeros enteros sencillos.

b ., .
—L — relacién de n° enteros sencillos
2

» Ejercicio: El azufre y el oxigeno pueden formar tres compuestos distintos
segun las siguientes proporciones: 32g de azufre reaccionan con 169 de
oxigeno, 0 32g de oxigeno o 48g de oxigeno. ¢Encuentras alguna
regularidad en estas proporciones?. ¢Serias capaz de enunciar la ley
aplicada a este ejemplo?.

[ 16 g de oxigeno > [m 489deso
U 32 g de azufre [EIE 32 g de oxigeno » [H 64 g de S0,
[T 48 g de oxigeno 3 [@ 80 g de SO,
e Entre el primer y el segundo compuesto la relacion es de
3290 .
2202 (n°entero sencillo)
169 O
e Entre el primer y tercer compuesto la relacion es de
489 O .
290 3 (n° entero sencillo)
16g O
e Entre el segundo y tercer compuesto la relacion es de
32g0 2 - , .
9v _=< (relacion de nimeros enteros sencillos)
48g O

» Ejercicio: Se combinan 20g de plomo con 3,088g de oxigeno para obtener
un oxido de plomo. En condiciones diferentes otros 20g de plomo se
combinan con 1,544g de oxigeno para obtener otro 6xido de plomo
diferente. Demuestra que se verifica la ley de las proporciones multiples.

reaccionan con 3,088 g de oxigeno
20 g de plomo <

reaccionan con 1,544 g de oxigeno

30889 O =2 (n°entero sencillo)
15449 O
» Ejercicio: El hidrégeno y el oxigeno reaccionan para formar agua, pero
en condiciones extremas, sometidos a una fuerte descarga eléctrica,
pueden dar agua oxigenada. La primera reaccion contiene un 11,2% de
hidrégeno, mientras que la segunda contiene un 5,93% de hidrogeno.
Demuestra que se verifica la ley de las proporciones multiples.

100gdeagua — 11,2gdeH y 100 - 11,2 =88,8g de O

100g de agua oxigenada — 5,93gde Hy 100 -5,93 =94,07gde O
Tomamos 100g de agua como referencia (11,2g H y 88,89 O) y fijamos,
por ejemplo, los 88,8 g de O.

Calculamos cuéntos gramos de hidrégeno se combinaran con esa misma
cantidad de oxigeno en el agua oxigenada:
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5939H X
94,07g O 88,890

= x=5,598g H

Tenemos que con 88,8g O reaccionan — 5,598g H'y 11,2g H, por lo que
la relacion entre dichas masas es:
5,598g H
11,29 H
Luego se verifica la ley de las proporciones multiples.

1 ., , .
~ 2 (relacién de numeros enteros sencillos)

» Ejercicio: Dos oxidos de cobre contienen un 79,884% y un 88,817% de
dicho elemento. Justifica que estos compuestos cumplen la ley de las
proporciones multiples.

100g de 6xido1 —  79,884g Cu y 100-79,884 = 20,1169 O
100g de 6xido2 — 88,817gCu y 100-88,817 = 11,1839 O

Tomamos 100g del segundo éxido (88,817g Cuy 11,183g O) y fijamos
esa cantidad de oxigeno.
Calculamos la cantidad de cobre del primer 6xido que reacciona con esa
cantidad de oxigeno:

79,8849 Cu X

_ —  x=44,410g Cu
201160 111839 O

Tenemos que con 11,183g de O reaccionan — 88,817g Cu y 44,410g
Cu, por lo que:
88,8179 Cu

=2 (n°entero sencillo)
44,4109 Cu

3.- Justificacion de las leyes ponderales. Teoria atdmica de Dalton

Hipotesis de Dalton:

1.
2.
3.
4

5.

Los elementos estan constituidos por atomos, que son particulas materiales
independientes, inalterables e indivisibles.

Los atomos de un mismo elemento son iguales en masa y en el resto de
propiedades.

Los atomos de distintos elementos tienen distinta masa y propiedades.

Los compuestos se forman por la union de atomos de los correspondientes
elementos en relacion de nameros enteros sencilla.

En las reacciones quimicas, los &tomos no se crean ni se destruyen, Gnicamente,
se redistribuyen.

4.- Ley de los volumenes de combinacion (Gay-Lussac)

En una reaccidn quimica, en las mismas condiciones de presion y temperatura,

los volimenes de las sustancias gaseosas que intervienen guardan entre si una relacion
de nameros enteros sencillos.

De otra forma: Los volumenes de los gases reaccionantes y de los gases obtenidos

guardan una relacién numerica sencilla siempre y cuando se trabaje a presion y
temperatura constante.



Se observa, ademas, que el volumen resultante siempre es igual o inferior a la
suma de los volimenes de las sustancias gaseosas iniciales.

» Ejercicio: Sabemos que 1 litro de Hidrdgeno reacciona con 0,5 litro de
Oxigeno para dar 1 litro de vapor de agua. Si disponemos de 3 | de
hidrégeno y 7 L de oxigeno, razona cudl de las afirmaciones siguientes es
la correcta:

a) Los 3 L de Hidrégeno reaccionan con los 7 L de Oxigeno para
formar 10 L de vapor de agua.

b) No se produce reaccién alguna.

c) Los 3L de Hidrogeno reaccionan con 1 L de Oxigeno para dar 4 L
de vapor de agua 'y 6 L de Oxigeno sobrante.

d) Los 3 L de Hidrégeno reaccionan con 1,5 L de Oxigeno para dar 3
L de vapor de agua y 5,5 L de Oxigeno sobrante.

Larespuesta es la “d” pues la proporcion en la que los volumenes de ambos
gases reaccionan es de 1 L Hidrdgeno : 0,5 L Oxigeno.

5.- Hipotesis de Avogadro

+ Volimenes iguales de diferentes gases, medidos en las mismas condiciones de
presion y temperatura contienen el mismo nimero de moléculas.

+ Los gases elementales estan formados por la asociacion de dos atomos, son
moléculas diatémicas (Clz, N2, Oz, H2)

Nota: Hemos de tener en cuenta que en una reaccion quimica la masa se conserva pero el
volumen no se conserva.

6.- Masa Atomica y Masa Molecular. N° de Avogadro. Concepto de Mol:

++ Denominamos masa atomica de un elemento a la masa que tiene un atomo de
dicho elemento. Como es muy pequefia, los quimicos idean una escala de masas
atdmicas tomando como referencia la masa del &tomo més pequefio, el hidrégeno,
al cual le corresponde 1 uma de masa. Posteriormente se tomé como referencia el
carbono-12.

+ Denominamos masa molecular de una sustancia a la masa de una molécula de
dicha sustancia. Se calcula sumando las masas atomicas de los atomos que
componen la sustancia.

% 1uma=1,6605-10?%" Kg

Denominamos mol a la cantidad de sustancia que contiene tantas particulas,
(atomos, moleéculas, etc...) como las que hay en 12 g de C-12.

Un mol de cualquier sustancia elemental contiene el mismo nimero de atomos,
Na = 6,022 - 10%® atomos, aunque su masa en gramos sea diferente.

Un mol de cualquier sustancia compuesta contiene el mismo namero de
moléculas, Na = 6,022 - 102 moléculas, aunque su masa en gramos sea diferente.

La masa molar es la masa que hay en un mol de atomos, moléculas, iones, ..., Yy
se corresponde con el valor en gramos de la masa atdmica o molecular de la sustancia
dada.

El n° de moles de una sustancia podemos calcularlo dividiendo la masa que
tenemos de sustancia entre su masa molar:



N° de moles: n= &
M (g/mol)

» Ejercicio: Calcula las masas moleculares de las siguientes sustancias: N,
CgHgO4, Al2(SO4)3,

N — 2-14 = 28u
CoHsOs — 9-12+8-1+4-16=180u
Al2(SOs)3 — 2:27+3-(32+4-16)=342u

» Ejercicio: Calcula la masa en gramos de un a&tomo de carbono 12,
Un mol de atomos de carbonos tiene 12g y 6,022 - 10% atomos. Por tanto
podemos establecer la siguiente relacion:

23 £« 4
6,022-10°° atomos _ 1atomo o 12 g ~199.10°% g
12 g X 6,022-10

» Ejercicio: Sabiendo que 40u es la masa del &tomo de calcio, calcula:
a) La masa atomica, en gramos, del atomo de calcio
b) Cual de las siguientes cantidades tienen mayor n° de atomos de
calcio y de moles: 56 g; 0,20 moles; 5 - 102% 4&tomos.

a) Un mol de 4tomos de calcio tiene 6,022 - 10 atomos y una masa de 40
g. Por ello podemos establecer la proporcién:

23 2 4
6,022- 10~ atomos _ 1 atomo - 40 _ g=664- 107 g
40 g X 6,022- 10
b) Calculo para todos los casos el n° de moles y comparo los resultados:
56g — n= 569 =14 moles= 14-6,022-10”° =8,4 -10* atomos
40g/mol

0,20 moles — 0,20 - 6,022 - 10 = 1,2 10?3 4tomos
5.10%° atomos

5-10% 4tomos — s = 0,83 moles
6,022-10~ atomos/ mol

En orden de mayor a menor n° de &tomos y moles es:
569 > 5 - 10% atomos > 0,20 moles

» Ejercicio: Sabiendo que 98u es la masa de una molécula de acido
sulfarico (H2SOs4), calcula el n® de moles que habrd en: 49 g; 250 u ;
20 - 10%° moléculas.

98g es la masa de un mol, donde hay 6,022 - 102 moléculas. Por tanto:
49¢
98¢g/mol
98u 250u 250
- = = X=——
1molécula X
3 2,55moleculas
6,022- 10®moléculas / mol

49g — n= =0,5moles

= 2,55moléculas =

250u —
=4,23-10*moles




102 mnlé
20. 10% moléculas — N = —— 2010 _moléculas

= — = 3,32 10 moles
6,02210~moléculas/ mol

7.- Composicion Centesimal. Formula Empirica y Formula Molecular.

e Composicion Centesimal: Es expresar el porcentaje en masa de cada
elemento dentro de un compuesto.

e Formula empirica: Es aquella que indica la relacién mas sencilla en
que estan combinados los atomos de cada uno de los elementos que
forman un compuesto.

e Formula Molecular: Es aquella que expresa el numero real de atomos
de cada clase que forman la molécula de un compuesto.

» Ejercicio: Composicion centesimal del acido sulfarico, H2SOa.
Datos: H=1;S=232; O = 16.

M (H,SO,) =2-1+32+4-16 =98 g/mol

32 4-16

21 %S =="-.100=32,65% ; %O =—-100=65,31%
98 98

%H==--.100=2,04 % ;
98

» Ejercicio: EIl analisis de cierto compuesto revela que su composicion en masa es
30,435 % de N'y 69,565 % de O. a) Hallar su formula empirica. b) Si la masa molecular
del compuesto es 92, hallar su formula molecular. DATOS: N=14u;O0=16u

a) Calculo de la formula empirica: Elegimos 100 g del compuesto. Entonces:

Elemento Masa relativa | Masa atomica Ne relativo de a&tomos Relacion mas sencilla | Formula
del elemento (M) (se divide la masa por m) | (se divide por el menor) | empirica
iy 30,435 _ 2,174 _
Nitrégeno | 30,435 14 2 =2174 21741
69,565 4,348 Nz
Oxigeno 69,565 16 g 4348 2174~ 2

Si los resultados no fueran redondeables se multiplican TODOS por 2 o por 3

b) Calculo de la formula molecular
La formula molecular serd un mdaltiplo de la empirica: (NO2)n

n-(14+2-16)=92 = n=2 luego laférmula molecular es N204

8.- Leyes de los Gases

+ Ley de Boyle-Mariotte: Si se mantiene la temperatura del gas constante, la
presion y el volumen del mismo son magnitudes inversamente proporcionales.

PV =

cte =

Pl 'V1 = Pz 'Vz

+ Ley de Charles: Si se mantiene la presion del gas constante, el volumen y la
temperatura del mismo son magnitudes directamente proporcionales.

\Y

cte =
Tl

Vi_Ve
T2



+ Ley de Gay-Lussac: Si se mantiene el volumen del gas constante, la presion y la
temperatura del mismo son magnitudes directamente proporcionales.
P P P
— = cte = ===
T T, T,

+ Ecuacion de estado de los gases (ecuacion de Clapeyron o de los gases
ideales): Es la sintesis de las tres anteriores, en la que puede variar cualquiera de
las magnitudes caracteristicas de los gases (presion, temperatura y volumen.

P_l_—V:cte 0 PV=nRT donde R=0,082atm-I/K-mol

Ley de Avogadro. Volumen Molar:

Un mol de cualquier gas medido en condiciones normales de presion vy
temperatura (1 atm, 273 K) ocupa un volumen de 22,4 L.

Veamos: PV =nRT _>V:n|;T:1-O,O82-273

En general un mol de cualquier gas medido en las mismas condiciones de presion
y temperatura ocupa el mismo volumen.

=22,4L

Ley de Dalton para las presiones parciales:

“La presion de una mezcla de gases, que no reaccionan quimicamente, es igual a la
suma de las presiones parciales que ejerceria cada uno de ellos si solo uno ocupase todo
el volumen de la mezcla, sin cambiar la temperatura”.

Es decir, si tenemos una mezcla de n1, nz, ...., nn moles de gases, que ejercen las
presiones parciales pi, pz,..., pn, la presion total de la mezcla es:

Ptotat =P1+ P2t ...t Pn

Veamos: sean Ny, Ny, ..., nn los moles de n gases ideales encerrados en un mismo
recipiente de volumen V, a una temperatura T. Segun la ley de los gases ideales y la de
Dalton, la presion parcial que ejerce cada gas sera:

_ MRT _ MRT . N RT
1 — v ] pZ - v 9 eececcscsceces N pn T (I)

. . RT
Para la presion total la ley nos dice:  prorq)V = nRT <> 5 = % (1)
t

Donde nt=ni+nz+... +np, el nmero total de moles.

Sustituyendo (I1) en cada ecuacion de (1):

| . _n . . _n
P1= n_tptotal ’ P2 = ——Ptotals seeeveeeeseens ’ Pn = n_r:ptotal (I)
Si sumamos todas las presiones parciales tenemos:

ny n; Ny

P1t P2+ ...+ Dp = n_tptotal + n_tptotal + et n_tptotal =

_ ni+ny+--4n _ g _ - .
= n—tnpfoml = 5 Protal = Protal Como nos dice dicha ley.
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Nota: Fraccion molar de un gas en una mezcla: se llama fraccion molar de un gas i
en una mezcla al cociente % , Y Se representa por i
t

Por tanto nos queda ast: Pi = % * Protal

Obviamente la suma de todas las fracciones molares de una mezcla seré: z xi=1

» Ejercicio: Sabemos que un gas ocupa un volumen de 200 ml a la presion de 2atm.
¢ Qué presidn ejerce cuando ocupa un volumen de 0,5 L?.

Aplicamos la ley de Boyle-Mariotte, aunque podemos aplicar la de los gases
ideales.

e Estadol: V1=200mL=0,21; Py=2atm

e Estado2: V.=05L

PV,—=PV, = 2am.0,2L=0,5-P, = p,=222

=0,8atm

> Ejercicio: Cierto gas ocupa un volumen de 320 cm? a una presion de 1028 mbares.
¢Qué volumen ocupara a una presion de 1,7 atm?
Aplicamos la ley de Boyle-Mariotte, aunque podemos aplicar la de los gases
ideales.
e Estado1: Vi1=320cm®=0,32L; P;=1028mb =1028/1013 = 1,015atm
e Estado2: P>=1,7atm
PV,=PV, = 1015:0,32=17V, = V, =—1’°1f'70’32 0,191 —190cm’
> Ejercicio: El volumen inicial de una cierta cantidad de gas es de 200 cm® a la
temperatura de 20 °C. Calcula el volumen que ocupa a 90°C si la presion se
mantiene constante.

Aplicamos la ley de Charles, aunque podemos aplicar la ecuacion de los gases
ideales.

e Estadol: V1=200cm®*=0,2L; T1=20+273=293K

e Estado2: T2=90+273=363K

ilVe
Tl T2

02t V. oy (0238 455
293K 363K 293

> Ejercicio: En el interior de una jeringuilla tienes 15 cm?® de aire a presion
atmosférica (1 atm) y a temperatura ambiente (22°C). calcula el volumen que
ocupa dicha masa de aire en el interior de la jeringuilla si la presion es de 700
mmHg y la temperatura 5°C.

Aplicaremos la ecuacion de los gases ideales. Primero pondremos todas las
magnitudes en las mismas unidades:

e Estado1: P1=1atm; T1=22+273=295K; V1 =15cm® =1510°L

e Estado 2: P, =700 mmHg = 700/760 = 0,921 atm; T, =5+273 =278 K



laim15-10°L _0,921atm-V, _  _15107-278
T, 295K 278K ?295.0,921

» Ejercicio: ¢(Pueden 51 de un gas a 20°C y 1 atm, ocupar 6 L si variamos las

condiciones a 25°C y 2 atm?

Debe verificarse la ecuacion de los gases ideales: PlTVl:P?rVZ La
1 2
comprobamos:
Plvl: 1.5 _0017 y Psz: 2-6 0,04
T, 20+273 T, 25+273

Es imposible. Ademas sin hacer calculos podemos decir que a mas presién 0 mas
temperatura menos volumen ocupa el gas.

Ejercicio: Una muestra de hidrogeno ocupa un volumen de 3 L a una presion de
750 mmHg y cuando la temperatura es de 40 °C. Calcula:

a) El volumen que ocuparia en condiciones normales

b) Los moles de hidrdgeno que tiene la muestra

c) Las particulas de gas que hay en la muestra.

P1 =750 mmHg = 750/760 = 0,99 atm ; T1=40°C =40+ 273 =313 K

a) Aplicamos la ecuacién de los gases ideales. Las condiciones normales son 1
atm de presion y 273 K de temperatura:

RV, _RV, _ 099%tm3L lamvV, _  _099-3-273

- , =2,59 L
T T, 313K 273K 313
b) Aplicamos la ecuacion de los gases ideales:
PV=nRT = n=t¥__0993 _5116moles
RT 0,082-313

c) Aplicando la ley de Avogadro, un mol de cualquier sustancia contiene 6,022
102 particulas.
N° particulas = 0,116 - 6,022 - 10% = 6,99 - 10? particulas

Ejercicio: Un gas a 1,5 atm y 290 K tiene una densidad de 1,178 g/L. calcula su
masa molecular.

Transformando la ecuacion de los gases ideales, aplicando diferentes definiciones:

PVonRT=in=TU_Mpr o po M progMl_dpr o
M| M MV Y

dRT 1178g/L-0,082atm-L/K mol-290K
P 1,5atm
Ejercicio: Calcula la densidad del metano CH4 a 700 mmHg y 75°C.

M =

700 mmHg = 700/760 = 0,92 atm ; 75°C =75+ 273 =348 K
M=12+4.1=16 g/mol
Al igual que el ejercicio anterior:

10

=15,35-10"°L =15,35cm®

=18,67g/mol; M =18,67 u



PVonRT=in=Tl_Mpr o po M profgMl_dpr o
M| M MV Y

d:PM: 0,92atm-16 g/ mol 05 gy
RT 0,082atm-L/K -mol -348K L

» Ejercicio: Calcula el n° de moléculas de CO2 que habra en 10 L de dicho gas
medidos en condiciones normales.

Como un mol de cualquier gas medido en condiciones normales ocupa 22,4 L, y
que cada mol posee 6,023 107 particulas, tenemos:
n= % =0,446moles = n° particulas=0,446-6,023 10® =2,69-10%

» Ejercicio: Una mezcla da gases constituida por 4 g de metano y 6 g de etano, de
formula C2He, ocupan un volumen de 21,75 L. Calcula: a) Las fracciones molares
del metano y el etano. b) La temperatura a que se encuentra la mezcla, si la presion
total es de 0,5 atm. c) La presion parcial que ejerce cada uno de los gases presentes
enlamezcla. Datos:C=12u;H=1u.

Tenemos una mezcla de dos gases: CH, y C,H,
Las masas molares de los gases son:

M(CH,)=12+4-1=16 g/mol ; M(C,H,)=2-12+6-1=30 g/mol

Numero de moles: 1 oy y_4 ¢ -—112‘0' ~0,25mol ; n,(C,H,)=6g -—1320' ~0,2 mol
g g

N =Ny +1, = 0,45 mol
a) Fracciones molares: para el Metano: 7, = o 0,25 05
ntotal ’45
0,2 ~
Parael Etano: y,=—2=——=0,4
’ 0,45
total !
b) P ., =05atm; V=21,75L
— T_ Pow 'V _ 0,5atm-21,75L 204 7K
I:)totaIV = ntotal RT - B atm-L '

New * R 0,45 mol -0,082 K

c) Presiones parciales:

Metano: p, = 7, P =0,5-0,5am=0,27 atm  Etano: p, = 7, -, =0,4-0,5atm=0,2 atm

» Ejercicio: Se recogen sobre agua exactamente 500 ml de nitrégeno a 25°C y 755
mmHg de presion. El gas esta saturado con vapor de agua. Calcular el volumen
del nitrogeno seco en condiciones normales. Presion de vapor del agua a 25°C es
de 23’8 mmHg.

Por ser una mezcla gaseosa, la presion total serd suma de las presiones parciales
de todos los componentes (N,, H,O):

|:>T — |:>N2 + pHZO = |:>N2 — PT — PHZO =755-23,8=731,8 mmHg
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Conocida la presion parcial del nitrégeno, se calcula mediante la ecuacion de
gases ideales aplicada a un componente de la mezcla, el nimero de moles de

nitrogeno. 731.8
P,V 0.5
__~ 760 _
PV=nRT = n = = =0,0197 moles
: ; * RT 0,082-298

Teniendo en cuenta el volumen molar en condiciones normales.
y _224L

ooy

-0,0197p€ﬂ =0,441L=441mL

Ejercicios

1. Sabiendo que en el sulfuro de hierro(ll) la proporcién de azufre y de hierro estan en relacién
de 1 g de azufre por cada 1,75 g de hierro, ;cuéles seran las masas de ambos que hay que
combinar para obtener 250 g de sulfuro de hierro?

S.159,1 g Fe y 90,99 S.

2. Larelacion de combinacion entre cloro y calcio es de 7,1 g de cloro por cada 4,0 g de calcio.
Calcula las masas de cloro y calcio que existen en 10 g de CaCl,. Sol: 6,49 Cly 3,6 g Ca.

3. ¢Cuéantos atomos de plata habra en 5 g de dicho metal?
4. ;Ddbnde crees que existiran mas moléculas, en 15 g de H, 0 en 15 g de O justifica la respuesta.

5. Razona cudl de las siguientes cantidades tendra un mayor nimero de 4tomos:
a) 20 g de hierro.
b) 20 g de azufre.
c) 20 g de oxigeno molecular.
d) En todas existen igual porque hay la misma cantidad.

S.¢) 7,53 - 10?% &tomos de O.

6. De una sustancia pura sabemos que la masa de 2 - 10'° moléculas corresponde a una masa de
1,06 mg, ;cudél seré la masa de 1 mol de esa sustancia? S. 31,9 g.

7. Se hace reaccionar un elemento A con distintas cantidades de otro elemento, B. Si las
relaciones entre las masas que se combinan de esos dos elementos son:

A (g) B () Compuesto
1 4,2 11,20 X
2 8,4 22,40 X
3 4,2 5,60 Y
4 6,3 8,40 Y

Comprueba que se cumple la ley de las proporciones definidas.

Comprueba que se cumple la ley de las proporciones maltiples.

c. Si el compuesto que se forma es, en los dos casos, un compuesto de carbono y oxigeno,
¢puedes indicar, de algin modo, qué compuesto es X y cual es Y?

oo

8. Hacemos reaccionar por completo 2,91 g de cromo con 5,97 g de cloro. En otra experiencia,
2,91 g de cromo se combinan con 3,99 g de cloro. El cloruro de cromo que se obtiene en cada
caso es distinto. Demuestra que se cumple la ley de las proporciones multiples.
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10.

11.

12.

13.
14.

15.

16.
17.
18.

19.

20.
21.

22.

23.

24,

La estricnina es un potente veneno que se ha usado como raticida, cuya formula es
C21H22N20,. Para 1 mg de estricnina, calcule:

a. El nimero de moles de carbono.

b. El nimero de moléculas de estricnina.

c. El nimero de atomos de nitrégeno.
Masas atémicas: C=12; H=1; N=14; O = 16.

En estado sélido, las moléculas de azufre estan formadas por ocho dtomos (Ss). Si tenemos 5
g de una muestra de azufre, calcula:
a. El nimero de moles de 4&tomos y de moles de moléculas de azufre que tenemos en la
muestra.
b. El nimero de moléculas de azufre a que corresponden.
c. El ndmero de atomos de azufre que hay en dicha muestra.

El cobre y el azufre reaccionan para formar sulfuro de cobre(lll) en la proporcion de 1 g de
Cu por cada 0,504 g de azufre. ;Cuéantos gramos de sulfuro de cobre obtendremos si
mezclamos 15 g de S con 15 g de Cu?

Dos cloruros de hierro contienen respectivamente un 34,46% y un 44,09% de hierro. Justifica
con esos datos si se verifica la ley de proporciones mdltiples.

¢ Cual serd la masa expresada en gramos de un atomo de plomo? Dato: M(Pb) = 207,2u.

2H, +0, —= 2H,0

°0 o0 . 00 . ’
(] - 88 - MM

Teniendo en cuenta los experimentos de Gay-Lussac, la
ley de los voliumenes de combinacién y la hipdtesis de

Avogadro, analiza cgal es el error cometido en las
siguientes representaciones. Hidin Oricns Aine
N,+3H, — 2NH,
)= g |
@ | ‘ .
a e el

N \—— Ny e/
Nitrégeno

Para obtener 15 L de amoniaco a partir de N2y Ha, ¢cuél debe ser el minimo volumen de
ambos?

Calcula la cantidad de moles y de moléculas que hay en 200 g de sulfato de cobre (I1).

¢ Cuantas moléculas hay en 10 moles de agua? ;Y en 50 g?

¢Cuéntas moléculas de agua hay en un litro y medio de esta? Datos: masa atbmicaH=1u;
masa atémica O = 16 U ; dagua = 1 kg/L

¢ Cudantos gramos de 6xido de aluminio (Al, Os) corresponden a 19, 2 - 10?2 moléculas de esta
sustancia? Datos: masa atdmica Al = 27 u ; masa atbmica O =16 u

¢Qué cantidad de sustancia (cuantas moléculas) hay en 200 g de hidroxido de sodio, NaOH?

Una determinada cantidad de aire a la presion de 2 atm y temperatura de 298 K, ocupa un
volumen de 10 L. Calcula la masa molecular del aire, sabiendo que el contenido del mismo
en el matraz tiene una masa de 23,6 g. S: 28,83 u.

Si tenemos encerrado aire en un recipiente de cristal, al calentarlo a 20 °C la presion se eleva
a 1,2 atm. ; Cuénto marcara el barémetro si elevamos la temperatura 10°C mas?
S. 1,24 atm.

A 20° C la presion de un gas encerrado en un volumen V constante es de 850 mmHg. ¢ Cuél
sera el valor de la presion si bajamos la temperaturaa O°C? S. 791,98 mmHg.

Calcula la densidad del CO; en condiciones normales. S. 1,965 g/L.
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25.

26.
27.

28.
29.

30.

31.

32.

33.

34.

35.

36.

37.

38.

39.

40.

41.

La densidad del aire en condiciones normales es de 1,293 g/L. Calcula la masa de aire que
estara contenido en un recipiente de 25 L, teniendo en cuenta que la presion interior para una
temperatura de 77°C es de 1,5 atm. Calcula, asimismo, el n°® de moles de aire que tenemos.
S. 37,83 g ; 1,306 mol de aire

Calcula la densidad del &cido clorhidrico (HCI) a 650 mmHgy 70 °C. S: 1,11 g/L

La densidad de un gas en condiciones normales es 1,48 g/L. ¢ Cual sera su densidad a 320 K
y 730 mmHg? Solucioén: 1,21 g/L

¢Qué volumen ocupan, en condiciones normales, 14 g de nitrégeno? Solucién: 11,2 L

Se tienen 4 L de un gas en condiciones hormales.
a) ¢Qué volumen ocupara a 30 °C y 2 atm de presion?
b) ¢Cuéntas particulas de gas hay en la muestra?

Solucién: a) 2,22 L b) 1,075 - 10% moléculas

Se dispone de 45,0 g de metano (CH4) a 27 °C y 800 mmHg. Calcula:
a) Elvolumen que ocupa en las citadas condiciones.
b) El nimero de moléculas existente.

Solucién: a) 66 L b) 1,7 - 10%* moléculas

Sabiendo que la densidad media del aire a 0°C y 1 atm de presion es 1,293 g/L, calcula la
masa molecular media del aire. Solucion: 28,96 u

En un matraz de 1 L estdn contenidos 0,9 g de un gas a la temperatura de 25 °C. Un
manometro acoplado al matraz indica 600 mmHg. Calcula la masa molecular del gas.
Solucion: 28,1 u

Un recipiente contiene 8 g de CO2, a la presion de 6 atm y 27 °C de temperatura. Calcula la
cantidad de CO- que sale del recipiente cuando su presion se reduce a 2 atm.
Solucion: 5,3 g

Se sabe que 0,702 g de un gas encerrado en un recipiente de 100 cm? ejerce una presion de
700 mmHg cuando la temperatura es de 27 °C. El analisis del gas ha mostrado la siguiente
composicion: 38,4% de C, 4,8% de H 'y 56,8% de CI. Calcula su férmula molecular. Solucion:
CesHoCls.

Una cantidad de 35,2 g de un hidrocarburo ocupa en estado gaseoso 13,2 L medidos a 1 atm
y 50 °C. Sabiendo que el 85,5% es carbono, calcula su formula molecular. Solucion: CsHjo.

Un recipiente contiene 50 L de una gas de densidad 1,45 g/L. La temperatura a la que se
encuentra el gas es de 323 K y su presién de 10 atm. Calcula:

a) Los moles que contiene el recipiente.

b) La masa de un mol del gas.

Solucion: a) 18,87 mol b) 3,8 g

En un recipiente de 4 L de capacidad, hay un gas a la presion de 6 atm. Calcula el volumen
que ocuparia si el valor de la presién se duplicase, sin variar la temperatura.
Solucién: 2 L

Un gas ocupa un volumen de 2 L en condiciones normales de presion y temperatura; ¢qué
volumen ocupara la misma masa de gas a 2 atm de presién y 50 °C de temperatura? Solucién:
1,181 L

Un gas ocupa un volumen de 80 cm® a 10°C y 715 mmHg de presion, ¢qué volumen ocupara
en condiciones normales? Solucién: 72,6 cm?.

Calcula cuéantos recipientes de 2 L a 20 °C y 1 atm de presion se pueden llenar con los 50 L
de oxigeno contenidos en una bombona de este gas a 6 atm y 20 °C.
Solucion: 150 recipientes.

¢ Qué volumen ocuparan 10 1 de un gas medidos en condiciones normales si cambiamos las
condiciones a 50 °C y 4 atm de presion?
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42.

43.

44,

45,

46.

47,

Deduce el valor de la constante R de los gases perfectos a partir del dato: «un mol de un gas
en condiciones normales ocupa un volumen de 22,4 L».

Calcula los gramos de amoniaco que podras obtener con 10 dm® de N, medidos en
condiciones normales.

Tenemos, en condiciones normales, un recipiente de 750 mL lleno de nitrégeno, oxigeno y
dioxido de carbono. Si la presion correspondiente al oxigeno es de 0,21 atm y la
correspondiente al nitrogeno es de 0,77 atm, ;cuéntos moles de CO; hay en el recipiente? ;Y
gramos de N,? ¢ Cual es la fraccién molar del O,?

S: 6,7-10“%moles; 0,72 gde Nz; yo0.=0,21=21%.

Se sabe que los elementos presentes en la vitamina C, son: carbono, hidrégeno y oxigeno. En
un experimento se guemaron exactamente 2 gramos de vitamina C, obteniéndose 3 g de
dioxido de carbono y 0,816 g de agua.
a. A partir de los resultados anteriores, establecer la formula empirica de la vitamina C.
b. Se desconoce el peso molecular con precision, pero se sabe que su valor estd comprendido
entre 150 y 200. Hallar la férmula molecular de la vitamina C.
Sol: a) CsHs0sb) CeHsOs

Un compuesto organico contiene carbono, hidrégeno y oxigeno. Cuando se queman 15
gramos de compuesto se obtienen 22 gramos de didxido de carbono y 9 gramos de agua. La
densidad del compuesto en estado gaseoso, a 150°C y 780 mm de Hg es 1,775 g/L. Calcula
la férmula molecular del compuesto. Sol: C2H:0-

Calcule:
a. Lamasa, en gramos, de una molécula de agua.
b. El nimero de &tomos de hidrdgeno que hay en 2 g de agua.
c. Elnimero de moléculas que hay en 11'2 L de Ha, que estan en condiciones normales
de presion y temperatura.
Masas atomicas: H = 1; O = 16.
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