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Las actividades propuestas en esta cartilla se deben desarrollar en hojas cuadriculadas para entregar

TEMA 1: ESTEQUIOMETRIA

La estequiometría es una parte de la química que se encarga de todas las relaciones cuantitativas que existen en los compuestos y las reacciones químicas. Al encargarse de todas las medidas cuantitativas, la estequiometría se puede estudiar desde dos grandes grupos importantes: La composición química de un compuesto y las reacciones químicas. Cada uno de estos grupos aborda diferentes aspectos de los cálculos estequiométricos, como veremos a continuación.
	COMPOSICIÓN QUÍMICA
	REACCIÓN QUÍMICA

	Unidad mol – Número de Avogadro

	Masa molar 

	Formula mínima
	Cálculos de reactivo - producto

	Formula molecular
	Reactivo límite

	Composición elemental
	Pureza


Gracias a la Estequiometría, podemos determinar cantidades que puedan ser medibles en nuestro mundo macroscópico (gramos, litros, Kg, etc) y relacionarlos con unidades que nos permitan manejar la cantidad de partículas (átomos, moléculas, iones) que se encuentran dentro de estas, por medio de nuestra nueva unidad de medida, el mol.

Para realizar todos los cálculos estequiométricos, es importante trabajar sobre ecuaciones balanceadas, ya que estas nos dan las proporciones definidas de cómo se transforma la masa de reactivos a productos, sin que se pierda esta durante el proceso.

I. CONCEPTOS BÁSICOS

El mol: Una nueva unidad.
El mol es la unidad en que se mide la cantidad de sustancia, según el sistema internacional de unidades, es decir, el número de partículas, átomos o moléculas, que hay en una cierta cantidad de sustancia.

En un mol de una sustancia cualquiera, siempre hay el mismo número de unidades elementales, y coinciden con el famoso número de Avogadro, que es 6,022 × 1023.

Para comprender mejor esta unidad, vamos a visitar EL MERCADO DEL MOL. Supongamos que vamos a un supermercado y queremos comprar limones, naranjas, melones y patillas. Al llegar a la sección se frutas, encontramos que estos productos vienen en paquetes, y sobre el estante donde se encuentran, hay una tabla que indica lo siguiente:
	Producto
	Peso (g)
	Cantidad por paquete
	Tamaños

	Limones
	500
	12
	Bolsita

	Naranjas
	2500
	12
	Bolsa

	Melones
	12000
	12
	Guacal

	Patilla
	36000
	12
	Cajón


Vemos que, en todos los casos, cada paquete tiene 12 unidades, es decir, nuestra unidad de medida es la docena. Pero cada docena es diferente: tienen un tamaño de paquete y un peso diferente, dependiendo del tipo de producto.
Ahora, lo que vamos a comprar en nuestro mercado no serán frutas sino compuestos químicos.

	Compuesto
	Peso (g)
	Cantidad por paquete
	Unidad

	Hidrogeno
	1
	6,022 x 1023 átomos
	1 mol-átomo/gramo

	Calcio
	20
	6,022 x 1023 átomos
	1 mol-átomo/gramo

	Uranio
	238
	6,022 x 1023 átomos
	1 mol-átomo/gramo

	Agua
	18
	6,022 x 1023 moléculas
	1 mol-molécula/gramo

	Glucosa
	180
	6,022 x 1023 moléculas
	1 mol-molécula/gramo


Al igual que con los paquetes de frutas, en donde la docena era nuestra unidad de medida, la unidad para este caso es el mol. Cada mol de sustancia posee el número de Avogadro de partículas (6,022 x 1023). Pero, podemos ver que cada mol tiene un peso en gramos diferente, es decir, 1 mol de agua no pesa lo mismo que un mol de calcio. Esto se debe a que la masa (una propiedad medible en nuestro mundo macroscópico), depende de la naturaleza de la sustancia, es decir, su composición química, mientras que el mol no, ya que esta nos expresa cuantas partículas podemos tener en una cantidad de masa dada.

Masa molecular de un compuesto
La masa molecular es la masa que posee una molécula de un compuesto. Esta se calcula sumando las masas atómicas relativas de todos los átomos que forman dicha molécula.

Ejemplo: Se tiene la molécula de ácido sulfúrico (H2SO4) y se quiere calcular su masa molecular. Para esto:
a. Identifico la cantidad de átomos, por elemento, que posee la molécula
2 Hidrógenos (H) – 1 Azufre (S) – 4 Oxígenos (O)
b. Busco los pesos atómicos de cada elemento en la tabla periódica
c. Multiplico estos pesos por el número de átomos que determine para cada elemento y sumo todos estos resultados

	Si se quiere expresar en gramos


Nota: Recordemos que entre la unidad uma representa la parte microscópica de los compuestos o elementos, y la unidad gramos la parte macroscópica, y existe una relación entre ambas gracias al mol y el número de avogadro. Por tanto, al determinar las masas de átomos o moléculas, se puede usar ambas unidades, siendo su valor el mismo.

Cálculos estequiométricos entre masa, mol y número de partículas.
[image: https://www.quimicainorganica.org/wp-content/uploads/2019/07/cuadro-moles.png]Cuando trabajamos con sustancias en el laboratorio, muchas veces debemos pesar cada una de estas para saber la cantidad de masa que estamos utilizando. Sin embargo, para analizar lo que sucede a nivel microscópico cuando estas reaccionan, debemos utilizar relaciones molares. Estas relaciones las determinamos a partir de cálculos matemáticos con factores de conversión, que nos permite relacionar la cantidad de masa de un compuesto o elemento, con el número de moles y la cantidad de partículas que se encuentran allí contenidas.

A partir de la masa, podemos calcular el número de moles de un compuesto y la cantidad de partículas que allí se encuentran y viceversa, como podemos observar en el siguiente esquema:	      Fig 1. Esquema de los factores mol-masa

El factor de conversión que se plantea para realizar los cálculos se hace mediante una fracción. En la parte superior colocamos la unidad a la que queremos llegar, y en la parte de abajo la unidad que vamos a cancelar.

Ejemplo 1: Calcule la cantidad de moles y la cantidad de átomos que se encuentran en 300 g de Ni puro.
· Cálculo de gramos a moles

· Cálculo de moles a número de partículas

Ejemplo 2: Calcule la cantidad de moles y la masa que poseen 4,516 x 1024 moléculas de hidróxido de sodio.
· Cálculo de número de partículas a moles

· Cálculo de moles a gramos


EJERCICIOS
1. Calcule la masa molecular, en gramos, de los siguientes compuestos (use los pesos atómicos de la tabla periódica para cada elemento), y determine los moles y el número de moléculas que hay en 228 g de cada compuesto
a) Li(OH)		b) FeO		c) KMnO4	d) HBrO2	e) H2S	       f) AgHSO4           g) Fe(ClO2)3 h) CuIO3	 i) CuI
2. ¿Cuánto pesaran 3,56 x 1022 moléculas de los siguientes compuestos?
a) NaCl		b) BaCO3	c) Ni(ClO4)2






II. COMPOSICIÓN ELEMENTAL, FÓRMULAS MÍNIMAS Y MOLECULARES

Composición Elemental
A partir de la formula molecular de un compuesto podemos conocer que elementos se encuentran en este, así como el número de átomos de cada uno. Con esta información podemos determinar en qué porcentaje encontraremos cada elemento dentro de nuestro compuesto, y es lo que llamaremos Composición elemental.

Para determinar la composición elemental en un compuesto, debemos seguir una serie de pasos:
a. Determinar la masa molecular (en gramos) de nuestro compuesto de interés.
b. Determinar la masa total de los elementos que se encuentran en el compuesto.
c. Dividir la masa de cada elemento en la masa del compuesto y multiplicar por 100%.

Ejemplo: Calcule el porcentaje de cada elemento dentro de la molécula de hidracina, cuya fórmula es N2H4.
I. Masa molecular

II. Masa atómica de cada elemento de la molécula



III. Porcentaje de cada elemento



Podemos ver que la molécula de hidracina está compuesta por un 87.42 % de nitrógeno y 12.58% de hidrógeno.

Fórmula mínima y molecular

Hemos visto que las fórmulas químicas nos permiten conocer que elementos y en qué cantidad constituyen los diferentes tipos de compuestos que existen. Esto nos da gran información sobre la organización de la molécula o sus propiedades, y nos ayuda en los cálculos estequiométricos, al poderse determinar la masa a partir de ellas.

Podemos encontrar dos tipos de fórmulas químicas: las fórmulas mínimas y las fórmulas moleculares. Las formulas moleculares nos permite saber el número de átomos de cada elemento que compone la molécula de interés. Estas son las más utilizadas y las que más se trabajan en los cálculos estequiométricos. Las formulas mínimas son una reducción o simplificación de las formulas moleculares. Estas nos permiten conocer, de una forma simple, cuales elementos constituyen la molécula y su proporción, mas no su cantidad exacta.

Mediante cálculos estequiométricos, es posible determinar las fórmulas mínimas y moleculares de los compuestos. Esto se hace utilizando la composición elemental.

Ejemplo 1: Una muestra de un compuesto tiene 47.98% de Zn y 52.02% de Cl. Determina la fórmula mínima.

a) Como no nos dan una masa de muestra, asumiremos una cantidad de 100 g de muestra, y lo tomaremos como el 100%. Esto quiere decir que, tendríamos 47.98 g de Zn y 52.02 g de Cl.
b) Determinamos la cantidad de moles de cada elemento en el compuesto



c) Dividimos ambos valores de moles en el número de moles más pequeño. En este caso, dividimos los dos valores en el número de moles de ZnAproximamos al número más cercano




d) Ubicamos los números obtenidos en la división, como subíndice de cada átomo para construir la fórmula mínima: ZnCl2
Ejemplo 2: La fórmula mínima de un compuesto es C3H4O3 y su masa molar es igual a 176.12 g/mol. Determina su fórmula molecular.
a) Determinamos la masa de la fórmula mínima

b) Dividimos la masa molar del compuesto en la masa obtenida de la fórmula mínimaAproximamos al número más cercano



c) Multiplicamos el factor obtenido en el paso anterior en los subíndices de la fórmula mínima

Las fórmulas moleculares SIEMPRE se obtienen a partir de la fórmula mínima.
Nota: Cuando se nos da una masa del compuesto al cual queremos hallarle su fórmula mínima, debemos multiplicar los porcentajes de cada elemento por la masa problema, para determinar la masa de cada elemento. Luego se prosigue con los pasos indicados.

EJERCICIOS
1. Determina la composición elemental de los siguientes compuestos:
a) C6H6	b) K2SO4	c) CS2	d) KNO3	e) Mg3N2	f) Li2CO3	g) (NH2)2CO
2. El nitrato de amonio (NH4NO3), la guanidina (HNC(NH2)2) y la urea (NH2)2CO son sustancias que se utilizan como fertilizantes, ya que poseen nitrógeno (N) dentro de su composición, y este favorece el crecimiento de las plantas. Determina la composición elemental de cada uno y decide cuál es la mejor sustancia para utilizarla como fertilizante.
3. El acero inoxidable es una aleación formada por 80.6% de Fe, 0.4% de C, 18% de Cr y 1% de Ni. Calcula la cantidad en gramos de cada uno de estos elementos que hay en un utensilio de acero inoxidable con masa de 50 g
4. Determina las fórmulas mínimas de los compuestos que tienen la composición elemental siguiente:
a) 1.65% de H, 19.68% de C, 78.66% de O		b) 33.88% de Cu, 14.94% de N, 51.18% de O
c) 55.26% de K, 14.59% de P, 30.15% de O	d) 43.3% de Na, 11.35% de C, 45.3% de O
e) 34.28% de C, 6.71% de H, 45.67% de O, 13.33% de N		f) 25.92% de N, 74/08% de O
g) 42.10% de C, 8.77% de H, 49.12% de N		h) 40.3% de C, 6.04% de H, 53.69% de O
5. Un compuesto tiene la siguiente composición en tanto por cien: 19,3% de Na, y 26,9% de S y 53,8% de O. Su peso molecular es 238. Calcula la fórmula molecular.
6. La cafeína es un estimulante del sistema nervioso central. Una muestra de 7.8 g de cafeína contiene 49.5% de C, 5.2% de H, 28.87% de N y 16.5% de O. Determina su fórmula mínima y su fórmula molecular. La masa molar de la cafeína es 194 g/mol

III. CÁLCULOS ESTEQUIOMÉTRICOS DE REACTIVOS Y PRODUCTOS
Para realizar cálculos estequiométricos sobre una reacción química, es necesario trabajar SIEMPRE con ecuaciones balanceadas, ya que estas nos dan las proporciones definidas, en moles, de cómo interactúan los diferentes compuestos dentro de una reacción química. Por tanto, todos los cálculos que se realizan, deben manejarse en moles de reactivos o productos, lo que permitirá determinar las cantidades, en gramos, que reaccionarán o se producirán.

Cuando trabajamos cálculos estequiométricos, se utilizan razones o factores molares, y se plantean a partir de los coeficientes estequiométricos de la ecuación química balanceada. Estos nos facilitan trasladarnos de una sustancia a otra dentro de la reacción química que estemos trabajando. Por ejemplo, para la siguiente reacción
2CO + O2  2CO2
Queremos determinar cuál es el factor molar entre el monóxido de carbono (CO) y el oxígeno. En una fracción expresamos esta relación:

Esta fracción la leemos como “2 moles de monóxido de carbono reaccionan con 1 mol de oxigeno molecular”.

De esta misma forma, podemos expresar relaciones entre los reactivos y los productos. Tomando como ejemplo la reacción anterior, planteamos las respectivas razones molares, entre los reactivos y los productos:2 moles de CO producen 2 moles de CO2


1 mol de O2 producen 2 moles de CO2



A través de estas razones o factores, es posible determinar cuánto reactivo necesitamos para producir una cantidad determinada de producto, cuanto reactivo A (o B) reaccionara con una cantidad determinada de B (o A), o cuanto producto se genera a partir de cantidades específicas de A o B.

Ejemplo: Para la siguiente reacción
2H2 + O2  2H2O
Calcule: a) Cuantos gramos de agua se produce a partir de 4,5 g de H2. b) Cuantos gramos de agua se producen a partir de 4,5 g de O2. c) Cuantos gramos de O2 se necesitan para producir 5 g de agua.
Antes de empezar, siempre verificamos si la ecuación se encuentra balanceada. En caso de no estarlo, balanceamos y luego realizamos los cálculos.
a) Gramos de agua producida a partir de 4,5 g de H2.
Calculamos la cantidad de moles que hay en 4,5 g de H2

Utilizamos el factor molar para determinar los moles de agua producida a partir de los moles de H2 determinados. 
El factor molar se encuentra resaltado en negrilla
Convertimos las moles de agua obtenidas a gramos

b) Gramos de agua producida a partir de 4,5 g de O2.
Calculamos la cantidad de moles que hay en 4,5 g de O2

Utilizamos el factor molar para determinar los moles de agua producida a partir de los moles de O2 determinados. 
Convertimos las moles de agua obtenidas a gramos

Vemos como utilizando la misma cantidad de masa en ambos reactivos, podemos obtener diferente cantidad de agua.
c) Gramos de O2 necesarios para producir 5 g de agua.
Calculamos la cantidad de moles que hay en 5 g de H2O

Utilizamos el factor molar para determinar los moles de O2 necesarios para obtener los moles de H2O determinados. 
Convertimos las moles de agua obtenidas a gramos


IV. REACTIVO LÍMITE Y RENDIMIENTO DE REACCIÓN

Reactivo Límite
Cuando realizamos una reacción química, los compuestos que utilizamos no siempre se van a encontrar en relaciones estequiométricas, es decir, no cumplen las proporciones de la ecuación balanceada. Esto implica que uno de los reactivos se encuentre en mayor cantidad y el otro en menor. A este último se le conoce como reactivo límite.

Para entender este concepto, coloquemos el siguiente ejemplo: Estamos en un baile, en donde se forman parejas hombre-mujer para seguir la música. Si en la fiesta hay más hombres que mujeres, habrá hombres sin pareja que no podrán bailar bajo este contexto. Es decir, quedará un remanente de hombres. Significa entonces que las mujeres limitan el número de parejas que se pueden formar, y que los hombres están en exceso.

Lo mismo sucede en las reacciones químicas, cuando uno de los reactivos se encuentra en menor proporción con respecto al otro, el de menor cantidad limita la reacción, es decir, esta se detiene al acabarse el reactivo límite, mientras el reactivo en exceso sigue presente, pero en pequeñas porciones.

Para calcular cual es el reactivo límite en una reacción, se siguen una serie de pasos:
• Calcula los moles de cada reactivo
• Trabaja con los moles de cada reactivo por separado
• Para cada reactivo, determina los moles de producto que se obtienen a partir de la cantidad inicial del reactivo
• Compara la cantidad de producto que se obtiene para cada reactivo
• El reactivo cuya cantidad inicial produzca menos cantidad de producto será el
reactivo limitante
• El resto de los reactivos cuya cantidad inicial produzca más cantidad de producto
que el reactivo limitante serán reactivos en exceso.

Ejemplo: Calcule el reactivo límite para la siguiente reacción
S(s) + 3F2(g)  SF6
Si se tienen 30 moles de S y 35 moles de F2
· Calculamos la cantidad de moles de producto que se generan a partir de cada uno de los reactivos



Vemos que la cantidad de producto es menor cuando utilizamos F2 que cuando utilizamos S. Por tanto, podemos decir que el reactivo limitante en esta reacción es el F2.

Rendimiento de reacción
Cuando se habla del rendimiento de reacción, nos referimos a la cantidad de producto que podemos obtener a partir de una reacción química, es decir, la máxima cantidad de masa que se nos genera de una sustancia al final de un proceso químico. Existen dos tipos de rendimientos: el rendimiento teórico y el rendimiento experimental.

El rendimiento teórico es aquel que nos indica la máxima cantidad de producto que podemos obtener en una reacción química, y se determina mediante los cálculos estequiométricos.

El rendimiento experimental es una relación entre un dato experimental (la masa del producto obtenida en el laboratorio) y el rendimiento teórico. Normalmente, este se expresa en porcentaje, y permite conocer que tan eficiente fue la reacción.


Ejemplo 1: Cálcule el porcentaje rendimiento de la siguiente reacción
NaHCO3 + HCl  NaCl + H2O + CO2
Si 20 g de NaHCO3 se hacen reaccionar con 17,6 g HCl y se obtuvieron 13,9 g de NaCl en el laboratorio.
· Calculamos la cantidad de moles de cada sustancia



· Determinamos cual es el reactivo límiteReactivo Límite



· Determinamos el rendimiento teórico con el reactivo límite

· Determinamos el porcentaje de rendimiento


Ejemplo 2: Para el ejemplo anterior, determine la cantidad de NaCl que se produce en una reacción cuyo porcentaje de rendimiento es del 70%
· Calculamos la cantidad de moles de cada sustancia


· Determinamos cual es el reactivo límiteReactivo Límite



· Determinamos el rendimiento teórico con el reactivo límite

· Determinamos la cantidad de NaCl producido en la reacción


EJERCICIOS

1. El paso final en la producción del metal cromo consiste en la reacción del óxido de cromo (III) con silicio a alta temperatura según la siguiente reacción:
Cr2O3(s) + Si(s)  Cr(s) + SiO2(s)
Calcular: a) ¿Cuántos moles de Si reaccionan con 7 moles de Cr2O3? b) ¿Cuántos moles de cromo metálico se forman a partir de 9 moles de Si?
2. La reacción involucrada en el polvo para hornear (una mezcla de cremor tártaro y bicarbonato de sodio) es la siguiente:
KHC4H4O6 + NaHCO3  KNaC4H4O6 + H2O + CO2
Una receta indica que se añadan dos cucharaditas (8.0 g) de cremor tártaro. ¿Cuánto bicarbonato de sodio debe añadirse para que ambos materiales reaccionen completamente?

3. El hidruro de Calcio (CaH2) reacciona con el agua para producir hidróxido de calcio e hidrogeno molecular. En un recipiente con 60 g de agua se añaden 80 gramos hidruro de calcio. Determina: a) El reactivo limite y el reactivo en exceso. b) Las moles de hidróxido de calcio que se obtienen. c) La masa de hidróxido de calcio que se obtiene si la reacción se hace con 60 g de hidruro de calcio.
4. Si al hacer reaccionar HCl con 6.54 g de Zn puro se obtienen 0.080 moles de H2, ¿cuál es el rendimiento de la reacción?
HCl + Zn  ZnCl2 + H2
5. La oxidación de una lámina de hierro de 150 g proporciona 80 g de óxido férrico. Calcula el rendimiento de la reacción expresado en porcentaje.
6. El amoniaco reacciona con el oxígeno según la siguiente reacción:
NH3 + O2  NO + H2O
En un recipiente cerrado se introducen 200 g de amoniaco y 200 g de oxígeno. a) Determina el reactivo limitante y los gramos de reactivo que sobran. b) Determina los gramos de monóxido de nitrógeno que se producen, si la reacción tiene un porcentaje de rendimiento del 65%
7. La urea [(NH2)2CO] se prepara con la siguiente reacción:
NH3(g) + CO2(g)  (NH2)2CO(ac) + H2O(l)
Durante un proceso se ponen a reaccionar 60.7 g de NH3 con 114.2 g de CO2. Calcula la masa de [(NH2)2CO] que se obtiene y la cantidad de reactivo en exceso que queda sin reaccionar. Si el porcentaje de rendimiento es igual a 93%, calcula la cantidad de (NH2)2CO que se produce.

V. PUREZA DE LOS COMPUESTOS

En la naturaleza las sutancias no se encuentran totalmente puras. Siempre va a existir una pequeña cantidad de contaminantes que se mezclan dentro de nuestros compuestos de interés y pueden generar interferencias. Asi mismo, en el laboratorio, los reactivos que usamos no poseen un 100% de pureza, por lo que siempre es necesario conocer que tan puro se encuentra para trabajar las reacciones químicas.

De igual forma, cuando realizamos una reacción química para obtener un producto de interés, este no se va a encontrar totalmente puro, ya que se encuentra mezclado con subproductos generados en el proceso.

Los porcentajes de pureza nos ayudan en reconocer en que  cantidad se encuentra nuestra sustancia de interés, y cual es la cantidad real de este compuesto que esta actuando dentro de una reacción química. Este factor de pureza afecta los rendimientos de una reacción química, por lo que es necesario conocer como se encuentran nuestras sustancias de partida.

Para determinar la pureza de un compuesto, se utiliza la siguiente relación


Ejemplo: Para la obtención de azufre, se puede emplear la siguiente reacción:
2H2S + SO2 3S + 2H2O
Si se colocan 6.8 g de H2S (sulfuro de hidrógeno), que tiene una pureza del 85% con un exceso de SO2 (anhídrido sulfuroso), determina la cantidad de azufre formado.
· Determinamos la cantidad de H2S que está presente en la reacción, a partir del porcentaje de pureza.

· Calculamos la cantidad de moles que hay en el resultado obtenido a partir del porcentaje de pureza

· Calculamos las moles de azufre (S) que se producen a partir de las moles H2S

· Calculamos la masa del azufre producido


EJERCICIOS

1. ¿Cuántos gramos de KCl se pueden obtener por la descomposición térmica de 80 gramos de KClO3 al 70% de pureza?
La reacción de este proceso es:
KClO3  KCl + O2
2. En 1774, el químico británico Joseph Priestley preparó el oxígeno por calentamiento del óxido de mercurio (II), HgO. Si se recogen 6.47 g de oxígeno, ¿qué cantidad de Óxido de mercurio (II) se debió haber utilizado, si se sabe que tiene una pureza del 86%? La ecuación de la reacción es:
HgO  Hg + O2
3. Calcular la cantidad de moles y gramos de agua que se obtendrán si partimos de 90,4 g de hidrógeno molecular (70 % de pureza) y de 214,1 g de oxígeno molecular (15 % pureza).
4. En la reacción de combustión del metano (CH4) con oxígeno molecular, se obtiene dióxido de carbono y agua. Calcular la cantidad de moles y gramos de productos que se obtendrán si partimos de 663,1 g de metano (45 % de pureza) y de 170,9 moles de oxígeno (92 % pureza). El rendimiento de la reacción es del 57 %.
5. En la reacción de combustión del propano (C3H8) con oxígeno molecular, se obtiene dióxido de carbono y agua. Calcular la cantidad de moles y gramos de productos que se obtendrán si partimos de 654 moles de propano (29 % de pureza) y de 623,6 moles de oxígeno (63 % pureza). El rendimiento de la reacción es del 39 %.

TEMA 2: SOLUCIONES

[image: Soluto y solvente. 🥇 Definiciones, diferencia y ejemplos.]Las soluciones son mezclas homogéneas de sustancias en iguales o distintos estados de agregación, que están compuestas por dos o más especies químicas que no reaccionan entre sí y cuyos componentes se encuentran en proporciones que varían entre ciertos límites. Dichas partes de la solución no pueden ser separados por métodos mecánicos simples (filtración, decantación y centrifugación).  Una solución consta de dos partes: una llamada disolvente y que es la que se encuentra en mayor proporción; y la otra llamada soluto que es la que se encuentra en menor proporción.

En las soluciones pueden darse diferentes combinaciones en las que sólidos, líquidos o gases actúen como solutos o como solventes. La clase más común es aquella en la que el solvente es un líquido; por ejemplo, el agua de mar es una solución acuosa de muchas sales y algunos gases.


Concentraciones de una solución

La cantidad de un soluto disuelto en una cantidad específica de solvente es su concentración. Cuando una solución contiene una elevada concentración de soluto se dice que es una solución concentrada; cuando contiene una cantidad relativamente pequeña, se habla de solución diluida. La concentración puede expresarse en muchas formas, y se pueden clasificar como:

[image: ]

a) Unidades de concentración Físicas
Estas unidades se caracterizan porque utilizan la masa y el volumen de sus componentes para expresar la relación que existe entre soluto y solvente en una solución.
· Porcentaje masa-masa (% p/p)
Representa la cantidad en gramos de soluto que hay en 100 gramos de solución.

· Porcentaje volumen-volumen (% v/v)
Expresa los cm3 o mL de soluto que hay en 100 cm3 o mL de solución. Se utiliza para determinar la concentración de una solución formada por solutos y disolventes líquidos.

· Porcentaje masa-volumen (% p/v)
Expresa la cantidad en gramos de soluto que hay en 100 mL de solución.
· Partes por millón (ppm)
Expresa la cantidad de miligramos (mg) de soluto por litro o kilogramo de solución. Corrientemente, este tipo de expresión de la concentración, se utiliza para soluciones gaseosas en las que se encuentra uno o varios componentes volátiles y/o particulado en suspensión, como polvos y humos; o en el análisis de contaminantes en fuentes hídricas.

EJERCICIOS
1. Calcule el porcentaje en masa de soluto en cada una de las siguientes soluciones acuosas: a) 5.50 g de NaBr en 78.2 g de solución, b) 31.0 g de KCl en 152 g de agua, c) 4.5 g de tolueno en 29 g de benceno.
2. Calcule la cantidad de agua (en gramos) que se debe agregar a: a) 5.00 g de urea (NH2)2CO para preparar una disolución a 16.2% en masa y b) 26.2 g de MgCl2 para
preparar una disolución a 1.5% en masa
3. ¿Cómo puede preparar 145 g de una solución acuosa de yoduro de potasio (KI) cuya concentración es de 2,50 % m/m?
4. Se prepara una solución acuosa con 55.0 g de KNO3 (nitrato de potasio), disolviendo la sal hasta completar 500 mL de solución. Calcule su concentración en % m/v.
5. ¿Cuántos mL de etanol puro existen en una botella de whisky de 750 mL a 40 % en volumen?
6. Se obtiene una solución de concentración 33.5 % m/v.
a) ¿Qué significa 33,5 % m/v?
b) ¿Qué densidad posee la solución si 100,0 mL de ella pesan 111,0 g?
c) ¿Cuántos gramos de soluto habrá en 40,0 mL de solución?
7. ¿Qué cantidad de cianuro hay en 5000 L de una solución que tiene una concentración de 12,5 ppm?
8. Un agricultor pretende usar un potente herbicida para controlar la maleza de sus cultivos, de acuerdo con las especificaciones del fabricante se deben disolver 3,4g de herbicida en 100L agua. ¿A qué concentración en ppm se debe preparar el herbicida?
9. ¿Cómo prepararía 30,0 L de una solución acuosa de arcilla de concentración 500 ppm?
10. En 35 g de agua se disuelven 5g de HCl . La densidad de la disolución, a 20 ºC, es de 1.06 g/ml. Hallar la concentración en
a) % m/m
b) % m/v

b) Unidades de concentración químicas
Estas unidades utilizan la cantidad de sustancia (moles o equivalentes-gramo) para expresar la relación que existe entre el solvente y el soluto en una solución.
· Molaridad (M)
Expresa la cantidad de mol de soluto existente por litro de solución. Luego una solución que contiene 1.0 mol de soluto por cada litro de ella, se denomina solución 1.0 molar y se escribe 1.0 M. Matemáticamente se expresa así:

· Molalidad (m)
La molalidad (m) de un soluto en solución es el número de moles de soluto por kilogramo de solvente (no de solución). Se expresa como:

La diferencia entre molalidad y molaridad se debe a que la molalidad (m) está definida en términos de la masa del solvente, en cambio la molaridad (M) está definida en términos del volumen de la solución. La molalidad de una solución dada no varía con la temperatura, porque las masas no varían con la temperatura. Sin embargo, la molaridad cambia con la temperatura a causa de la expansión o contracción de la solución.
· Fracción Molar (X)
Expresa la cantidad de moles de cada componente en relación a la totalidad de moles de la solución. La fracción molar de una solución puede ser expresada de dos maneras:
· Fracción molar del soluto (Xs): Es la relación entre el número de moles del soluto (ns) y el número de moles totales de la solución (ns + nd). 

· Fracción molar del solvente (Xd): Es la relación entre el número de moles del solvente (nd) y el número de moles totales de la solución (ns + nd). 

La suma de la fracción molar del soluto (Xs) y de la fracción molar del solvente (Xd) es siempre uno

· Normalidad (N)
Esta concentración relaciona el número de equivalentes-gramo o equivalentes químicos de un soluto que se encuentra en 1 L de solución. Se expresa de la siguiente manera:

¿Qué es un equivalente?
Un equivalente es la cantidad de sustancia que contiene 6,022 x 1023 o un número de Avogadro, o sea un mol, de cargas o valencias. 
El concepto de equivalente-gramo o equivalente químico ha sido desarrollado para referirse a ácidos o bases.
· Para ácidos, el número de equivalentes es igual al número de H+. Por ejemplo, en 1 mol de HNO3 hay 1 mol de equivalentes ya que hay 1 H+ por molécula de ácido nítrico. En cambio, en 1 mol de H2CO3 hay 2 moles de equivalentes, dado que hay 2 H+ por molécula de ácido carbónico.  
   	    	                                       					 	
								
· Para bases, el número de equivalentes es igual al número de OH–. Por ejemplo, en 1 mol de Al(OH)3 hay 3 moles de equivalentes ya que hay 3 OH- por molécula de hidróxido de aluminio. En cambio, en 1 mol de NaOH hay 1 mol de equivalentes, dado que hay 1 OH- por molécula de hidróxido de sodio.
   	    	                    			            	
							        
· Para sales, el número de equivalentes es igual al número de carga positiva total por mol de la sal. Por ejemplo, el carbonato de aluminio (Al2(CO3)3) está compuesto por 2 cationes Al3+(6 cargas positivas). Por lo tanto, en 1 mol de carbonato de aluminio hay 6 moles de equivalentes. Asi mismo, para el cloruro de sodio (NaCl) que está compuesto de 1 cation Na+ (1 carga positiva), en 1 mol habrá 1 mol de equivalentes.
   	    	             			              	
							  
Para tener en cuenta... Cuando se trabajan equivalentes, y se quiere determinar la masa de un solo equivalente, se toma la masa molecular del compuesto y se divide entre el número de equivalentes que posee la molécula.

EJERCICIOS
1. Calcule la molaridad de una solución que se prepara agregando 50 g de HNO3 en agua hasta completar 250 mL.
2. ¿Cuántos gramos de CaSO4 (PM 136 g/mol) son necesarios para preparar 250 ml de una solución 0.25 M de este compuesto.
3. Calcule la molalidad de cada una de las siguientes disoluciones: a) 18.8 g de sacarosa (C12H22O11) en 476 g de agua, b) 7.32 moles de etilenglicol (C2H6O2) en 725 g de agua.
4. Una solución tiene 20 g de HCl disueltos en 188 g de agua. Determine la fracción molar del soluto y solvente
5. Calcule la molaridad y la molalidad de una disolución de NH3 preparada con 45.0 g de NH3 en 70.0 g de agua. La densidad de la disolución es de 0.982 g/mL.
6. ¿Qué volumen de solución 2,5 N podrá prepararse con 765 g de dicromato de potasio?
7. ¿Cuál será la normalidad de una solución cuyo volumen es 225 mL y tiene disueltos 78 g e hidróxido nióbico (Nb(OH)5)?
8. El tolueno, C6H5CH3, es un compuesto liquido similar al benceno. Es la materia prima para otras sustancias, entre ellas el TNT. Encuentre la molalidad del tolueno en una solución que contiene 35.6 g de tolueno en 125 g de benceno.
9. La cafeína, C8H10N4O2, es un estimulante que se encuentra en el té y en el café. Una muestra de la sustancia se disolvió en 45 g de cloroformo CHCl3, para dar una solución 0.0945 m ¿Cuántos gramos de cafeína había en la muestra?
10. Determine las fracciones molares de cada componente en una disolución que contiene 40 g de metanol CH3OH en 75 g de Ácido ascórbico, C9H8O4 
TEMA 3: GASES

Los gases son uno de los estados de agregación de la materia. En este estado las moléculas casi no son atraídas unas por otras, por lo que se mueven en el vacío a gran velocidad y muy separadas unas de otras, explicando así las propiedades.

FACTORES QUE INFLUYEN SOBRE LOS GASES
[image: ]Temperatura: Las moléculas de gas están en constante movimiento. Tienen una gran cantidad de energía cinética, la energía de un objeto en movimiento, lo que hace que se mueven constantemente alrededor y choquen entre sí, así como cualquier recipiente cerrado en que se encuentran. Elevar la temperatura significa agregar más energía cinética. El aumento de la cantidad de energía cinética disponible hace que las moléculas se muevan más rápido y tengan más colisiones. La unidad de temperatura es el Kelvin (K)          
Número de moles: Debido a las moléculas de gas son tan pequeñas, los científicos las cuentan en cantidades conocidas como moles. En un sistema de reacción, las colisiones entre moléculas impulsan la reorganización de las moléculas y las espuelas en las reacciones químicas. El aumento del número de moles aumenta en gran medida el número de colisiones y, por tanto, podría acelerar una reacción química.
[image: ]Volúmen: Cambiar el volumen de un gas también puede afectar a su comportamiento. Las moléculas de gas tienen una gran cantidad de espacio vacío entre ellas y se pueden comprimir fácilmente para llenar por completo cualquier recipiente en el que están adentro. Del mismo modo, se pueden comprimir fácilmente para dar cabida a un recipiente más pequeño. Cambiar el volumen del recipiente cambia esencialmente el volumen de las moléculas de gas e influye directamente en el número de colisiones entre las moléculas. La unidad de volumen utilizada es Litros (L).
[image: ]Presión: Cada uno de los factores enumerados anteriormente también influye en otra propiedad importante: la presión. El aumento de la temperatura acelera colisiones entre las moléculas y pone más presión en el recipiente cerrado. Aumentar el número de moles en un recipiente aumentará la presión, así, simplemente debido a que hay más moléculas disponibles a chocar entre sí y el contenedor. El aumento del volumen del gas también aumentará la presión, mientras que la disminución del volumen disminuirá la presión. La unidad de presión utilizada es la atmosfera (atm) o los milímetros de mercurio (mmHg)
Nota: Las unidades de medida que se encuentran al lado de cada factor, son aquellas que se suelen utilizar en los cálculos para gases. Las equivalencias, en cada caso, sirven para pasar de una unidad a otra.


Leyes de los gases
1) Ley de Boyle-Mariotte (Relación Presión – Volumen)
[image: Solución Problema 1 de la Ley de Boyle - Mariotte]La ley de Boyle establece que la presión de un gas en un recipiente cerrado es inversamente proporcional al volumen del recipiente, cuando la temperatura es constante.
Al aumentar el volumen, las partículas (átomos o moléculas) del gas tardan más en llegar a las paredes del recipiente y por lo tanto chocan menos veces por unidad de tiempo contra ellas. Esto significa que la presión será menor ya que ésta representa la frecuencia de choques del gas contra las paredes. Cuando disminuye el volumen la distancia que tienen que recorrer las partículas es menor y por tanto se producen más choques en cada unidad de tiempo: aumenta la presión.
Supongamos que tenemos un cierto volumen de gas (V1) que se encuentra a una presión (P1) al comienzo del experimento. Si variamos el volumen de gas hasta un nuevo valor (V2), entonces la presión cambiará a (P2), y se cumplirá:

2) Ley de Charles (Relación Volumen - Temperatura)
[image: ▷ Ley de Charles - Ejercicios resueltos 【 Paso a Paso 】 - Fisimat]Cuando aumentamos la temperatura del gas las moléculas se mueven con más rapidez y tardan menos tiempo en alcanzar las paredes del recipiente. Esto quiere decir que el número de choques por unidad de tiempo será mayor. Es decir, se producirá un aumento (por un instante) de la presión en el interior del recipiente y aumentará el volumen (el émbolo se desplazará hacia arriba hasta que la presión se iguale con la exterior).
Supongamos que tenemos un cierto volumen de gas V1 que se encuentra a una temperatura T1 al comienzo del experimento. Si variamos el volumen de gas hasta un nuevo valor V2, entonces la temperatura cambiará a T2, y se cumplirá:

3) Ley de Gay-Lussac (Relación Presión - Temperatura)
[image: Solución Problema 2 Ley de Gay - Lussac]Al aumentar la temperatura las moléculas del gas se mueven más rápidamente y por tanto aumenta el número de choques contra las paredes, es decir aumenta la presión ya que el recipiente es de paredes fijas y su volumen no puede cambiar.
Supongamos que tenemos un gas que se encuentra a una presión P1 y a una temperatura T1 al comienzo del experimento. Si variamos la temperatura hasta un nuevo valor T2, entonces la presión cambiará a P2, y se cumplirá:

4) Ley de Avogadro (Relación Volumen - Mol)
[image: Químicas: Ley de Avogadro de los Gases]Vamos a suponer que aumentamos la cantidad de gas. Esto quiere decir que al haber mayor número de moléculas aumentará la frecuencia de los choques con las paredes del recipiente lo que implica (por un instante) que la presión dentro del recipiente es mayor que la exterior y esto provoca que el émbolo se desplace hacia arriba inmediatamente. Al haber ahora mayor distancia entre las paredes (es decir, mayor volumen del recipiente) el número de choques de las moléculas contra las paredes disminuye y la presión vuelve a su valor original.

Supongamos que tenemos una cierta cantidad de gas n1 que ocupa un volumen V1 al comienzo del experimento. Si variamos la cantidad de gas hasta un nuevo valor n2, entonces el volumen cambiará a V2, y se cumplirá:

5) Ley de los gases ideales
La ley de los gases ideales es la ecuación de estado del gas ideal, un gas hipotético formado por partículas puntuales, sin atracción ni repulsión entre ellas y cuyos choques son perfectamente elásticos (conservación de momento y energía cinética). Los gases reales que más se aproximan al comportamiento del gas ideal son los gases monoatómicos en condiciones de baja presión y alta temperatura. Esta ley se expresa mediante la fórmula

En donde,
P = presión (atm)
V = volumen (L)
n = número de moles de gas
R = constante de los gases ideales, que equivale a 0,0821 (L x atm)/(mol x K)
T = temperatura absoluta (K)

Ejemplo: ¿Cuál es el volumen en litros que ocupa un gas ideal si 0.708 moles se encuentran a una temperatura de -140 °C y a una presión de 5107 mmHg ?
· Identificamos los datos
n = 0,708 mol		T = -140°C		P = 5107 mmHg
· Convertimos las unidades que tenemos a las que se trabajan en la ecuación 


· Despejamos la ecuación y calculamos  el volumen (Siempre se coloca R)
                         
EJERCICIOS
1. Una cantidad de gas ocupa un volumen de 123 mL a una presión de 0,986 atm. ¿Qué volumen ocupará a una presión de 1,36 atm si la temperatura no cambia?
2. Una cierta cantidad de gas ocupa un volumen de 217 mL a la presión de 0,973 atm. ¿Qué presión ocuparía un volumen de 56 mL a la misma temperatura?
3. La masa de un gas ocupa un volumen de 4,30 m3 a 758 mmHg. Calcúlese su volumen a 624 mmHg, si la temperatura permanece constante.
4. Un globo estalla si el volumen en su interior supera los 5 L. Si para una presión de 1,25 atm el volumen del globo es 2,38 litros, ¿a qué presión estallará el globo?
5. Una cantidad fija de gas a 299 K ocupa un volumen de 11,3 Litros. Determine la temperatura final del gas si alcanza un volumen de 23,00 L a presión constante.
6. Una masa de gas dada ocupa 38 mL a 20 °C. Si su presión se mantiene constante, ¿cuál es el volumen que ocupa a una temperatura de 45 °C?
7. Se encuentran 8,5 litros de un gas ideal a 24ºC y presión constante. ¿Cuánto disminuye su temperatura para que su volumen sea de 4386 mL?
8. Si cierta masa de gas, a presión constante, llena un recipiente de 28 litros de capacidad a la temperatura de 136ºC, ¿qué temperatura alcanzará la misma cantidad de gas a presión constante si el volumen aumenta a 74 litros?
9. Si cierta masa de gas contenido en un recipiente rígido a la temperatura de 106ºC posee una presión de 2,38 atm, ¿qué presión alcanzará la misma cantidad de gas si la temperatura aumenta a 473 K?
10. Calcula cuál será la presión de un recipiente que contiene un gas a 17ºF si sabemos que cuando la temperatura es de 406 K su presión es de 2,25 atm.
11. Un tanque que contiene un gas ideal se sella a 25 °C y a una presión de 1.00 atm. ¿Cuál será la presión (en atm y mmHg) en el tanque, si la temperatura disminuye a –60 °C?
12. La rueda de un coche contiene aire a una presión de 3,6 atm y la temperatura es de 20ºC. Después de un largo recorrido la temperatura del aire asciende hasta 55ºC. ¿Qué presión tendrá el aire de la rueda?
13. ¿Qué volumen ocupan 5 g de etileno, C2H4, en condiciones normales de presión y temperatura, si 1 mol ocupa 22,4 L?
14. ¿Qué volumen ocupan 1x10⁶ de moléculas de Oxígeno (O₂) si 2 moles ocupan 16,8 L cuando este se encuentra a 55°C? 
15. Un tubo cerrado de 35 mL, contiene 0.53 g de vapor de agua a una temperatura de 340 °C. Suponiendo que es un gas ideal, ¿cuál es su presión?
16. ¿Cuál es la temperatura en °C de un gas ideal, si 0,789 moles ocupan un volumen de 9873 mL a la presión de 1,41 atm?
17. ¿Qué volumen ocupará 1386 g de SO2 gaseoso a 25,0°C y 783 mmHg, si este actúa como un gas ideal?
18. Las moléculas de ozono presentes en la estratósfera absorben buena parte de la radiación solar dañina. La temperatura y presión típicas del ozono en la estratósfera son 235 K y 1,0x10-3 atm, respectivamente. ¿Cuántas moléculas de ozono están presentes en 4,86 litros de aire en estas condiciones?
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