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Tema 1. Aspectos cuantitativos de la Quimica

El estudio de la naturaleza de las sustancias se abordé a finales del siglo XVIIl y se desarroll6 en la
primera mitad del XIX, estudiando de forma sistematica y cuantitativa tanto procesos fisicos
(expansidn de un gas) como quimicos (reaccion de metales con oxigeno). A partir de los resultados
obtenidos, se elaboré un modelo que podia explicar las observaciones realizadas y que daba una
visién conjunta de la estructura de las sustancias.

De esta forma, se puede llegar a entender la razén de las propiedades de las sustancias, e incluso
existe la posibilidad de disefar y obtener sustancias que tengan unas propiedades determinadas
gue resulten interesantes (desarrollo de nuevos materiales como el goretex, el kevlar, la fibra de
carbono, etc).

¢Qué llegarias a ver si observases una sustancia como un cristal de sal comun (sal gema) con un
microscopio suficientemente potente? ¢Verias algo parecido a esto, tipico modelo utilizado para
representar la estructura de las sustancias? ¢Es cierto que la materia esta formada por particulas?

El modelo de particulas de la materia

La idea de que la materia estd formada por particulas muy pequefias es consecuencia de la simple
observacion experimental: como un trozo de hierro se puede pulverizar y obtener asi trozos de
hierro mas pequenos, es posible imaginar que, por sucesivas divisiones, puedes llegar a tener un
trozo extraordinariamente pequefio, pero que sigue siendo de
hierro; es decir, una particula de hierro.

Esas particulas que constituyen la materia se mueven
desordenadamente, tal y como descubrié Brown en 1827, por
lo que su movimiento se llama browniano. Existen muchas
pruebas de que ese planteamiento es correcto, observables
sobre todo en sustancias gaseosas o liquidas. En el video se
ven particulas en el humo de un cigarrillo.

e La materia estd formada por particulas, muy pequeiias e iguales entre si para cada
sustancia.

* Hay grandes espacios vacios entre ellas, por el que se mueven desordenadamente, con
velocidades que dependen del estado fisico (mayores en el gaseoso y pequeias en el
sélido).
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* La temperatura es la manifestacion macroscépica del movimiento de
las particulas: al aumentar la temperatura, también lo hace la
velocidad de las particulas.

* El choque de las particulas de un gas con las paredes del recipiente
que las contiene es la causa de la presidon generada. Si las particulas
son grandes su velocidad es menor, y sin son pequefias, mayor.

Fijate en el modelo de cambios de estado del agua de Ia
simulacién. Observa la diferente movilidad de las particulas en
cada estado, y en que en el sélido el reposo no es absoluto, sino
que las particulas oscilan alrededor de una posicion de equilibrio.
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¢Como afecta cada una de esas magnitudes a la
presién del gas? No tienes mas que observar lo que
sucede y tener en cuenta el modelo de particulas de la
materia.

Explicacion de hechos experimentales
Utilizando este modelo tan sencillo es posible explicar una gran cantidad de fendmenos que
suceden en nuestro entorno.

Fijate en la imagen de la derecha: el helio es un gas, y sus particulas
estdn muy alejadas entre si. Por tanto, la densidad del helio, como
la de todos los gases, es baja.

Helio (He)
El agua es liquida, y las particulas de agua estan bastante mas cerca
entre si, por lo que la densidad de los liquidos es mucho mayor que
la de los gases.

Por ultimo, las particulas que forman el cloruro de sodio, sélido, se
encuentran muy cerca entre si, por lo que la densidad es la mayor.
Metales como el iridio o el platino tienen densidades del orden de
22 g/cm?, mientras que la del agua es de 1 g/cm?, y la del aire es de
0.0013 g/cm?>.

¢Cémo se producen los cambios de estado? Al comunicar energia en forma de calor a un sdlido,
las particulas se mueven mds deprisa, con lo que se alejan entre ellas y van venciendo las fuerzas
que las mantienen cerca en el estado sélido. Llega un momento en que el estado fisico es el
liquido. Algo similar sucede al pasar los liquidos al estado gaseoso, como has podido ver antes.
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1. Leyes ponderales de las reacciones quimicas

Cuando varias sustancias se ponen en contacto y se observa que disminuye la cantidad de unas
sustancias (reactivos), mientras que aumenta la de otras (productos), se dice que se ha producido
una reaccién quimica. Es decir, hay una transformacidon de unas sustancias en otras, que puede
llegar a resultar sorprendente: a partir de un sdélido y una disolucién se produce gas, a partir de
dos disoluciones se forma un sdlido, etc.

Sin embargo, en los procesos fisicos no hay cambio en la naturaleza de las sustancias, aunque
pueda variar alguna de sus propiedades, como, por ejemplo, su temperatura o su energia.

A finales del siglo XVIII y principios del XIX se establecieron tres relaciones experimentales
midiendo las masas de sustancias elementales que se combinaban para formar sustancias
compuestas: las leyes ponderales.

La conservacion de la masa

A finales del siglo XVIII, el trabajo experimental de Lavoisier, que
explicaba la naturaleza de la materia sobre la base de datos
obtenidos en el laboratorio, terminé con mil afios de alquimia en
busca de la piedra filosofal y la transmutacion de los metales en
oro.

En 1789 Lavoisier, el padre de la Quimica moderna, publico su
"Tratado elemental de Quimica", en el que detallé que habia
medido las masas de las sustancias que intervenian en una reaccion quimica, y comprobado que
aunque cambiaba la masa de cada una de ellas, la masa total no lo hacia, permaneciendo
constante. Es decir, la masa que desaparece de reactivos es la misma que se forma de productos.
Ley de conservacion de la masa (Lavoisier, 1789)

Cuando se produce una reaccion quimica, la masa que se forma de productos es la misma masa

gue desaparece de reactivos: las sustancias se transforman unas en otras, pero la masa total no
cambia.

1.1 Proporciones constantes

Entre 1794 y 1804, Proust comprobd que cuando dos sustancias se combinan entre si para formar
una tercera, la proporcion de combinacion en masas entre ellas siempre tiene el mismo valor.

La composicidn centesimal de las sustancias

Como los elementos se combinan en una proporcidn constante, la composicidon de cada sustancia
es fija, y el porcentaje en masa que hay en ella de cada elemento (su composicidon centesimal)
también.

Por tanto, si en dos sustancias formadas por los mismos elementos la composiciéon centesimal es
diferente, las sustancias son distintas (no tienes mas que pensar en los hidrocarburos, de los que
se conocen miles, formados todos por carbono e hidrogeno).
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1.2 Proporciones muiltiples

Dalton realizd medidas experimentales con elementos que reaccionaban entre si formando
distintas sustancias. Por ejemplo, hay dos éxidos de hierro diferentes, varios éxidos de nitrégeno,
miles de hidrocarburos, etc.

Como se trataba de sustancias diferentes, su composicion centesimal era distinta. Lo que investigd
Dalton es si habia alguna relacion entre las masas de los elementos que se combinaban en cada

una de esas sustancias.

Ley de las proporciones multiples

En 1803 Dalton demostré experimentalmente que cuando dos sustancias simples se combinan
para originar diferentes compuestos, con una masa fija de una de ellas se combinan masas
diferentes de la otra, pero que estan en una relacion de nimeros enteros sencillos (1a1,1a2, 2
al,1a3,2as3,etc).

2. Teoria atomica de Dalton B = g

ELEMENTS
Dalton retomd el concepto de atomo de la Grecia clasica e hizo una e ‘IO ST
serie de suposiciones sobre la estructura y composicién de la materia

con el fin de explicar las leyes ponderales.
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- Las sustancias estan formadas por particulas indivisibles y muy
pequeiias llamadas atomos.
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- Los atomos se unen entre si, formando sustancias simples si se unen atomos iguales o
compuestas si se unen dtomos distintos, pero siempre en una proporcién fija para cada sustancia.

- En las reacciones quimicas los atomos no cambian: simplemente, se unen de forma diferente en
los reactivos y en los productos, pero el nimero de cada tipo de atomos no se modifica.

Dalton representé cada tipo de dtomos por un simbolo grafico, como se ve en la imagen.
Posteriormente, se les ha ido dando un simbolo formado por una o dos letras, mayuscula la
primera, relacionado con las iniciales de su nombre, a veces latino (Fe de ferrum, Ag de argentum).

Elementos y sustancias simples

No es lo mismo elemento que sustancia simple: un elemento es un tipo de atomos, caracterizado
por tener un numero determinado de protones en el nucleo (un dtomo es de cloro por tener 17
protones en el nucleo). Pero los atomos de un elemento pueden unirse entre si dando lugar a
diferentes sustancias simples: por ejemplo, el grafito y el diamante estdan formados
exclusivamente por dtomos de carbono, aunque las propiedades de esas sustancias son muy
diferentes, y lo mismo sucede con el oxigeno del aire (O,) y el ozono (0O3), formados por atomos de
oxigeno.

(4)



A
Fisica y quimica 12 de BAC @ . . I
Tema 1. Aspectos cuantitativos de la Quimica DomInGO mquL

Tipos de particulas
Hay tres tipos de particulas:

- Atomos libres (He) o formando estructuras
gigantes (Fe).

- Moléculas (H,0).

- lones (Na*, CI', SO,%) que forman estructuras
gigantes.

Interpretacion de las leyes ponderales

Observa la animacion siguiente. Fijate en que se mezclan dos
gases, formados por particulas biatdmicas de dos atomos de
oxigeno (0;) o de nitrogeno (N;). Cuando se produce la
reaccion de formacién de NO, se rompen uniones entre
atomos de oxigeno por un lado y de nitréogeno por otro,
formandose uniones entre ellos para obtener el nuevo gas.

Como puedes ver, el niumero total de atomos no cambia desde la situacién inicial a la final:
simplemente, estan unidos de una forma diferente. Por tanto, la masa total tampoco varia, y se
cumple la ley de conservacion de la masa. En este caso, sobra nitrégeno, que es el reactivo en
exceso.

Fijate también en que siempre se une un atomo de nitrégeno con uno de oxigeno para formar este
o6xido de nitrégeno, con lo que la formula del éxido es NO; por tanto, la proporcién de
combinacién en masa corresponderd siempre al cociente entre las masas de ambos atomos. En
resumen, la proporcion de combinacion es constante.

Sin embargo, el nitrogeno puede unirse con el oxigeno para formar diferentes dxidos; por ejemplo,
NO y NO,. La proporcién de combinacion es diferente en ambos casos, ya que hay el doble de
oxigeno en el segundo que en el primero para la misma cantidad de nitrogeno, de acuerdo con la
ley de las proporciones miuiltiples.

3. Leyes de los gases

Para definir el estado de un gas es necesario conocer una serie de magnitudes, llamadas variables
de estado:

« Volumen del recipiente en el que se encuentra el gas.
« Temperatura a la que estd el gas.

+ Presién generada por el gas.

« Cantidad de gas.

Estas magnitudes se suelen medir en unidades que no son del Sistema Internacional, pero cuyo
valor es mas sencillo de manejar a escala de laboratorio. Por ejemplo, es mads facil decir que la
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presion es de 1 atm (atmosfera) que de 101325 Pa (Pascales) o que 760 mm de mercurio,
cantidades que son equivalentes. En resumen, se miden en:

Volumen L (litros)
Temperatura K (Kelvin)
Presion atm (atmosferas)

Cantidad de sustancia n (mol)

Entre la segunda mitad del siglo XVIIl y comienzos del XIX se observé
experimentalmente que esas magnitudes dependen unas de otras, y se
establecieron relaciones numéricas entre ellas, dando lugar a relaciones
funcionales llamadas leyes de los gases.

El estado gaseoso

El estado gaseoso es el mas sencillo de estudiar, porque todos los gases tienen practicamente las
mismas propiedades fisicas, mientras que en sélidos y liquidos las diferencias pueden ser muy
apreciables (hay sélidos duros como el diamante y blandos como la cera, y liquidos muy volatiles
como la acetona o poco volatiles como el agua).

Los gases son sustancias que ocupan totalmente el recipiente que los contiene, que se mezclan
facilmente, se pueden expandir y comprimir con facilidad, y generan una presién que depende de
la cantidad de gas que hay en el recipiente (ademas de su volumen y de la temperatura a la que se
encuentren).

Los gases son muy poco densos, por lo que

puede parecer que no tienen peso. Hay ' \
muchos métodos para comprobar que los ‘
gases pesan. En la imagen tienes uno de

ellos: al pinchar el globo y escapar el gas

gue contiene, su peso disminuye y la barra

se desequilibra hacia el otro lado.

El comportamiento de los gases

Para describir el comportamiento macroscépico de los gases se acepta que:

« Se desprecian las interacciones entre las particulas de gas, y su volumen se considera
despreciable frente al del recipiente. Un gas que cumple estas condiciones se llama ideal.

+ Las particulas del gas se mueven desordenadamente, chocando entre si y con las paredes
del recipiente que las contiene.

+ La presidon de los gases viene originada por los choques de las particulas con las paredes
del recipiente que las contiene, y depende de la fuerza de choque y de la superficie
interior del recipiente (P = F/S). En consecuencia, cuanto mayor sea la intensidad de los
choques y menor el volumen del recipiente, mayor sera la presion.
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+ Al calentar el gas, aumentando su temperatura, las particulas se mueven mas deprisa,
chocando con mas intensidad y separdndose mas entre ellas después del choque.

« Cuanto mayor sea la cantidad de gas contenida en un recipiente, mayor es la presion
generada, ya que hay mas particulas, y por lo tanto mas choques entre ellas y con las
paredes del recipiente.

« La presion no depende del tipo de gas: gases diferentes a la misma temperatura y en el
mismo volumen generan la misma presion si la cantidad de particulas de cada uno es la
misma (las particulas grandes se mueven despacio y las pequeias deprisa).

éGrado centigrado y grado Kelvin?

Una escala de temperaturas es centigrada si estd dividida en 100 grados entre el punto de
congelacion y el de ebullicién del agua. La escala Celsius, disefiada por Anders Celsius en 1742, es
centigrada, pero también lo es la escala Kelvin, establecida en 1848 y basada en la escala Celsius,
con la que se relaciona mediante la equivalencia 0 2C=273,16 K.

Se debe denominar grado Celsius (2C), aunque coloquialmente se sigue utilizando la expresién
"grados centigrados", ya que las dos escalas son centigradas.

El Kelvin (no el grado Kelvin) es la unidad de temperatura del Sistema Internacional, y presenta la
ventaja de que no hay temperaturas negativas y de que hay un cero de temperatura (0 K).

3.1 Ley de Boyle

Relacidn presion - volumen a temperatura constante

La propuso Boyle en 1662, e indica que cuando se aumenta la presidn sobre un gas a temperatura
constante y sin cambiar la cantidad de gas, el volumen que ocupa el gas disminuye de forma
inversamente proporcional a la presion ejercida (que la presidn sea doble significa que el volumen
pasa a ser la mitad).

Se explicita como PV = cte, o bien P;V; = P;V;, donde i se refiere a
la situacidn inicial del gasy f a la final.

En la imagen hay una jeringa que tiene la punta cerrada con
pegamento. Al empujar el émbolo, cada vez resulta mas dificil
comprimir, y en el momento en que se suelta, vuelve a la
situacién inicial. Analizando el proceso, al aumentar la presién se
produce una disminucién de volumen, de acuerdo con la ley de
Boyle.
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3.2 Leyes de Charles y de Gay-Lussac

En 1787, Charles estudié experimentalmente la relacion entre la temperatura a la que se
encuentra un gas y el volumen que ocupa, observando que si una masa fija de gas se calienta a
presion constante, su volumen aumenta proporcionalmente a la temperatura en Kelvin.

Si observas la imagen, verds la diferencia entre el aire a
temperatura ambiente (izquierda) y el aire caliente (derecha): en
el segundo caso, el volumen ocupado es mayor. Si se deja enfriar
hasta la temperatura inicial, el globo también vuelve a tener el
tamaiio inicial.

Esta ley se suele explicitar como V/T = cte o bien V;/T; = V¢/T;.

De la misma forma, al enfriar el gas su volumen disminuye. SR Ny g
Bajando la temperatura hasta donde resulta posible vy

extrapolando la recta resultante, se observa que el gas ocuparia un volumen cero a -273.15 2C,
qgue es 0 K, la menor temperatura que se puede alcanzar.

En 1802, Gay-Lussac estudidé experimentalmente el comportamiento de los gases cuando se
calentaba una masa fija de gas en un recipiente de volumen constante. Observd que al aumentar
la temperatura, la presién también lo hacia de forma proporcional.

Esta ley se suele explicitar como P/T= cte o bien P;/T; = P¢/Ts

De la misma forma que antes, extrapolando la recta resultante en la zona de bajas temperaturas,
se obtiene que la presion se anularia a -2732C (0 K).

Observa en la animacion los valores de la presion y la temperatura y pulsa la tecla para calentar. Si
el recipiente tiene un volumen fijo, las particulas del gas aumentan su energia cinética, por lo que
chocan mas veces por unidad de tiempo con las paredes del recipiente, al moverse mas deprisa, y
lo hacen con mas intensidad. Por tanto, la presiéon aumenta. Ademas, al llegar a una temperatura
doble, también se duplica la presion, como se deduce de la ley de Gay-Lussac.
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3.3 Sintesis de las leyes

Las tres leyes referidas a un unico gas (Boyle, Charles y Gay-Lussac) se pueden resumir en una
Unica ecuacién matematica:

PV/T=cte (que depende de la cantidad de gas)

PV, _ PV,
T T,

Fijate en que si mantienes constante la temperatura T, la ecuacion general se reduce a PV=cte, ya
qgue al ser T, = Ts puedes simplificar la igualdad. Es decir, se obtiene la ley de Boyle. Evidentemente,
la constante de esta ley de Boyle es distinta de la constante de la ecuacién general.

De forma similar, manteniendo constante la presion o el volumen, obtendras las leyes de Charles y
de Gay-Lussac.

Fijate en que las constantes de las leyes dependen de la cantidad de gas que hay en el recipiente
y su valor es diferente en cada ley.

Mezclas de gases
Cuando hay varios gases en un recipiente, se encuentran formando una mezcla homogénea, y no
es posible diferenciar unos de otros, pero se comportan como si cada uno de ellos estuviera solo

en el recipiente. Mz
78.084 %

Es el caso del aire, que tiene un 78% en volumen de nitrégeno y casi un
21% de oxigeno, junto a porcentajes muy pequefios de didxido de
carbono, vapor de agua, gases nobles, etc.

En las mezclas de gases, las particulas mds grandes se mueven mas

Oz

despacio y las pequefas mas deprisa, pero su energia cinética es la 20946 %
misma: lo importante es el nUmero de particulas, independientemente *Ar
° 0.037680 % 08340 8
de cudles sean. | :
Por tanto, la presién de la mezcla depende del nimero total de
particulas, que es la suma de las particulas que hay de cada tipo en una
mezcla, como se indica en la ley de Dalton. cOs
0,035 %
En 1803, Dalton enuncié una ley referida a las mezclas de gases: cuando f
. . .. .z . =
hay varios gases en un mismo recipiente, la presién total producida por 0 001818 %
1 Hz " He
la mezc’Ia gs la s_uma de las pres!o_nes que cad_a uno dgllos gases % aer A
generaria si estuviera solo en el recipiente. Es decir, la presion total es y JCHa
0000114 % 0.0001745 %

la suma de las presiones parciales.
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3.4 Hipotesis de Avogadro

En 1805, Gay-Lussac observd que se cumplia una relacion de combinacién que también era
constante, pero que se daba exclusivamente entre gases: los volumenes que reaccionan de dos
gases que estan a las mismas condiciones de presion y temperatura lo hacen en una relacion de
numeros enteros sencillos.

Por ejemplo, cuando el hidrégeno reacciona con cloro, lo hacen voliumenes iguales para dar un
volumen doble. Y si reacciona un volumen V de oxigeno lo hace con un volumen 2V de hidrégeno
para dar un volumen 2V de agua.

Para explicar estos hechos experimentales, Avogadro supuso que volumenes iguales de gases
distintos, en las mismas condiciones de presion y temperatura, contienen el mismo ndmero de
particulas: es un planteamiento que utiliza el modelo de particulas de la materia.

El concepto de molécula
Ademads, Avogadro introdujo el concepto de molécula. Observa el diagrama de particulas
siguiente, que corresponde a la reaccion entre hidrégeno y cloro para dar acido clorhidrico.

2V

v V p.o:
w© § ..' ® g
?

an-g% +..'~ :’D‘

& 9

H cL,
HCL

Si el cloro y el hidrogeno fuesen monoatémicos, se formaria el mismo volumen de acido
clorhidrico que el que habia reaccionado de cada gas. La Unica forma de explicar que el volumen
formado sea doble es suponer que ambos reactivos estan formados por particulas que tienen dos
atomos iguales, por moléculas biatdmicas.

4. La cantidad de sustancia

Al trabajar con una sustancia cualquiera, habitualmente necesitamos medir una determinada
cantidad para disolverla, hacerla reaccionar, etc. En el caso de sdlidos, lo mas sencillo es pesarlos,
mientras que en el caso de liquidos o disoluciones es habitual medir volimenes. Si se trata de
gases, se miden voliumenes en unas determinadas condiciones de presién y temperatura. Es decir,
desde el punto de vista practico se trabaja con magnitudes a escala macroscépica: masas vy
volumenes.
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Por otro lado, el modelo de materia que has visto utiliza particulas extraordinariamente pequenas,
gue sirven para explicar tanto procesos fisicos como reacciones quimicas. Por ejemplo, decimos
con naturalidad que "una particula de la sustancia X reacciona con dos particulas de la sustancia
Y". Para interpretar lo que sucede en los procesos se trabaja a escala microscépica, a escala de
particulas.

¢Cuantos atomos de cobre hay en el trozo de
cobre nativo que se ve en la imagen? Puedes
medir la masa de cobre, pero ¢puedes contar el
numero de atomos? El problema es que no es
posible contar particulas: el tamafio de los
dtomos es del orden del amstrong (10™°
metros, de forma que diez mil millones de
atomos en fila alcanzarian un metro).

Se define la magnitud cantidad de sustancia para poder relacionar masas o voliumenes de
sustancias, que se pueden medir a escala macroscépica, con el numero de particulas que hay en
esa cantidad. Eso es lo que interesa saber desde el punto de vista de las reacciones quimicas y
gue, debido a su tamafio extraordinariamente pequefio, no es posible contar.

La cantidad de sustancia

Su unidad es el mol, que se define como "la cantidad de sustancia de un sistema que contiene
tantas entidades elementales como dtomos de carbono hay en 0.012 kg de carbono-12" (IlUPAC
1967, BOE de 3-11-1989). El término entidad elemental se refiere a particulas, que pueden ser
atomos, moléculas o iones.

La magnitud cantidad de sustancia se simboliza por n, mientras que su unidad mol no tiene
abreviatura, y se escribe mol. De esta forma, se escribe n(agua)= 2 mol, que significa que la
cantidad de sustancia de agua es de 2 mol (6 2 moles).

éPara qué se utiliza la cantidad de sustancia?

Para relacionar la masa o el volumen de sustancia, que se pueden medir experimentalmente, con
el nimero de particulas que hay en ellas, cuya medida es imposible, pero que es fundamental
para entender como se producen las reacciones quimicas.

masa o volumen <= cantidad de sustancia <> nimero de particulas

El nimero de Avogadro

El nimero de particulas que hay en un mol se
llama namero de Avogadro, N, y es 6,023
103 particulas por mol. ¢{Por qué se ha
elegido ese valor y no otro mas sencillo, como
10% por ejemplo?

6,023-10%

(11)
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La masa relativa de una particula indica cuantas veces es mayor su masa que la que se toma como
referencia (la doceavaparte de la masa atdmica del isétopo 12 del carbono). Es el dato que
aparece en la tabla periddica para los 4tomos, y que se usa para determinar la masa de particulas
poliatdmicas.

Por ejemplo, m,H,0)= 18 significa que una molécula de agua tiene una masa 18 veces mayor que
la masa unidad. Mientras no se sepa cual es el valor de esa masa unidad, no hay forma de saber la
masa de la molécula de agua, que se indica como 18 u, donde u es la masa real de la unidad de
masa atémica.

Pero como la masa unidad es de 1,667 10 g, la masa real de la molécula de agua es de 18 1,667
10" g. Este nimero no tiene ninguna utilidad en Quimica desde el punto de vista practico, porque
no se puede disponer de moléculas de agua aisladas.

Si en un vaso echas el nUumero de Avogadro de moléculas de agua, équé masa de agua tienes?
Evidentemente, serd la masa molar, es decir, la masa de una molécula multiplicada por el nimero
de moléculas que hay en un mol de sustancia:

18 1,669 102* g/molécula 6,023 10?* moléculas/mol = 18 g/mol

Fijate en que el resultado numérico es 18. Es decir, el nUumero de la masa relativa se mantiene en
la masa real y en la masa molar, aunque tiene significados diferentes en los tres casos.

myH,0)=18 m(H,0)=18u  M(H,0)= 18 g/mol

éPor qué el numero de Avogadro es 6,023 102?

Para mantener el mismo numero para la masa relativa, la masa real y la masa de un mol (masa
molar, M), aunque el significado de las tres magnitudes es diferente.

Su valor, 6,023 10, es exactamente el inverso de la unidad de masa atémica, 1,669 10 g.

Errores terminoldgicos

Fijate en las expresiones siguientes, porque son incorrectas:
1mol(0,)=32¢g 1 mol (O,) = Np moléculas

iEstas igualando magnitudes diferentes: cantidad de sustancia con masa o con nimero de
particulas! Eso si, te estas refiriendo en todos los casos a la misma cantidad de oxigeno.

Las expresiones siguientes son correctas:
n(0))=1mol m(0,)=32g N (O2)=Namoléculas

¢El nimero de moles?
De esta forma, se puede decir n(agua)= 2 mol, que significa que la cantidad de sustancia de agua
es de 2 mol (6 2 moles).

(12)
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Es incorrecto decir que el nimero de moles es 2. Por ejemplo, cuando se mide la longitud de una
mesa se escribe |(mesa)= 1,5 m, que significa que la longitud de la mesa es de 1,5 m, no que el
numero de metros de la mesa sea 1,5. Sin embargo, es extraordinariamente frecuente encontrar
la expresion "el nimero de moles es" en lugar de "la cantidad de sustancia es".

La masa molar y la masa de una particula

La masa molar de una sustancia (M) es la masa en
gramos que tiene un mol de esa sustancia. Se mide
en g/mol.

;Qué es el Mol?

Es muy facil saber su valor, ya que M coincide
numéricamente con la masa relativa de la
particula, aunque tiene un significado diferente: si la
masa relativa del CO, es 44, su masa molar M es 44
g/mol.

Y como en un mol de cualquier sustancia hay el nimero de Avogadro de particulas, Na, que tienen
una masa de M (masa molar), es sencillo calcular la masa de una particula de la sustancia: no
tienes mas que hacer el cociente entre la masa total y el numero de particulas por mol.

Para calcular masas y nimeros de particulas

n=cantidad de sustancia

m=masa de sustancia

T NA M=masa molar

&
I
=
2
I

N=nOmero de particulas

Na=numero de Avogadro

Debes tener mucho cuidado a la hora de aplicar estas formulas, porque si no tienes las ideas
claras, puedes confundirte facilmente: fijate en que los simbolos de las magnitudes son letras ene
y eme, mayusculas o minusculas, y hasta con subindices.

Es mas recomendable utilizar proporciones o factores de conversion para determinar las
magnitudes que necesites. En todo caso, y dado que deberas calcular con mucha frecuencia la
cantidad de sustancia sabiendo la masa o al revés, la primera féormula te puede resultar util.

5. Ecuacion de los gases ideales

La constante de la ecuacion de los gases PV/T=cte es nR, donde n es la cantidad de sustancia de
gas y R la constante de los gases, que es 8,31 J.K .mol® si las unidades son las del Sistema
Internacional (S.l.) -presién en pascales (Pa 6 N/m?) y volumen en m>- y 0,082 atm.L.K .mol™ si la
presion se mide en atmdsferas (atm) y el volumen en litros (L), que es lo mas habitual.

(13)
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De esta forma, la ecuacién de los gases ideales se suele escribir como PV=nRT.
Si la cantidad de sustancia es de un mol y las condiciones son las llamadas normales (P=1 atm vy
T=273 K), el volumen que ocupa un mol de gas (su volumen molar) es de aproximadamente 22,4

L/mol.

Cantidad de sustancia, masa, particulas y volumen en condiciones normales

Un mol de cualquier sustancia tiene una masa de M gramos (M es la masa molar en g/mol),
contiene Nj particulas (Naes el nimero de Avogadro) v, si es un gas, ocupa 22,4 L en condiciones
normales.

Los gases reales

Todos los planteamientos del modelo de los gases se basan en que las particulas que los forman
son muy pequefias en comparacion con el tamafio del recipiente que las contiene y en que entre
ellas no hay fuerzas atractivas. Los gases que siguen las ecuacion de los gases (PV=nRT) se llaman
gases ideales.

Pero hay casos en que no se sigue la ecuacion anterior, por lo que se dice que se trata de un gas
real y la ecuacién hay que modificarla introduciendo factores de correccion para llegar a la
ecuacion de los gases reales o de Van der Waals.

2

(P+a%)(\/—nb):nRT

No van a surgir casos en que tratemos con gases reales, pero son muy habituales: piensa en un gas
gue se comprime a alta presidén, tanto que sus moléculas llegan a estar tan cerca que
interaccionan entre ellas e incluso el gas puede licuar, como sucede con los gases combustibles
gue se venden licuados en bombonas.

Presiones parciales y fraccion molar

Segln el principio de Avogadro, la presidn solamente depende de la cantidad de sustancia de gas,
pero no de qué gas se trata, y es proporcional a la cantidad de sustancia que hay de ese gas en un
recipiente de volumen V a una temperatura T, de acuerdo con la ecuacion de los gases.

¢Y si en el recipiente hay dos o mas gases? Ya has visto que la presidn total en la mezcla es la suma
de las presiones parciales, y puedes calcular cada una de ellas aplicando la ecuacion de los gases a
cada uno de los gases de la mezcla.

También puedes utilizar el principio de Avogadro: si en una mezcla de dos gases Ay B hay nao moles
de A y ng moles de B, que generan respectivamente unas presiones parciales de P, y Pg, la
cantidad total de sustancia y la presion total son, repectivamente, n = na + ng y P= Pa + Pg.

Como np moles de A generan una presion P, y los n moles totales generan una presién P, en
recipientes del mismo volumen y temperatura:

(14)
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PaPop _Map_xp
n, n n

donde Xxes la fraccion molar del gas A en la mezcla.

Presion parcial de un gas en una mezcla

Se puede calcular aplicando la ecuacién de los gases como si el gas estuviera solo en el recipiente,
o bien mediante la fraccién molar y la presidn total.

p="ap=x,p
N

5.1 Determinacion de masas molares
La determinacién de masas molares es muy importante porque permite identificar sustancias, ya
gue a cada una, con una férmula concreta, le corresponde una masa molar: el agua es H,O y su

masa molar es de 18 g/mol, mientras que el agua oxigenada es H,0, y su masa molar es 34 g/mol.

Ademas de utilizando métodos especificos (espectrometria de masas, crioscopia), se pueden
determinar masas molares de gases utilizando la ecuacion de los gases:

mRT _ dRT

PV = nRT: PvzgRT; M =

PV P

siendo d la densidad del gas (m/V).
5.2 Determinacion de las formulas de las sustancias

En primer lugar, hay que determinar Ia
proporcion de atomos de cada tipo en el
compuesto; es decir, la formula empirica. Por
ejemplo, (CiH,0,), significa que en la sustancia
hay x d&tomos de C por cada y dtomos de H por
cada z atomos de O. Si es una molécula, su
férmula sera CH,0,, CoxHy 02, C34H3,03,, etc, ya
gue en todos esos casos la proporcién es la
misma. Para concretar la férmula molecular
habra que saber también la masa relativa o la molar.

Para determinar la fdrmula empirica se necesita saber la masa de cada elemento que hay en una
cantidad determinada de compuesto, que se da directamente o se puede obtener a partir de otros
datos. También se puede facilitar la composicion centesimal, ya que indica la masa de cada
elemento que hay en 100 g de compuesto.

(15)
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Para pasar del nivel experimental (masas de cada elemento) al atdmico (numero de dtomos de
cada tipo), se calcula la cantidad de sustancia de cada elemento.

masa ------ > cantidad de sustancia ------ > numero de atomos

Las proporciones de combinacién en masas o cantidades de sustancia se indican con dos puntos
(:). Se deben escribir con suficiente nimero de cifras significativas (tres al menos).

Como la proporcién de atomos en el compuesto ha de ser necesariamente de nimeros enteros
(no hay fracciones de 4tomo), es necesario hacer la transformacion correspondiente. Para ello, se
divide cada numero de la proporcién por el mas pequeiio de ellos, y se transforma el resultado a
proporcién de numeros enteros.

6. Disoluciones

La mayoria de las sustancias que se utilizan en la vida diaria
estan en disolucién o se disuelven antes de usarlas (limpiador
amoniacal, que es disolucién de amoniaco en agua, o azucar,
gue disolvemos para que endulce el café).

Ademds de sélidos como el aztcar o gases como el amoniaco, ’
también hay liquidos disueltos, como es el caso del etanol en las
bebidas alcohdlicas.

: En todos los casos, el disolvente mas utilizado es el agua, pero no es el Unico,
ya que hay sustancias que no se disuelven en ella. En este tema solamente vas
a tener en cuenta el caso del agua, aunque todas las consideraciones que se
hagan son vdlidas para cualquier otro disolvente.

Una disolucidn es una mezcla homogénea de dos o mas sustancias; es decir,
no se pueden distinguir las sustancias que forman la mezcla.

En sentido estricto, el aire es una disoluciéon (mezcla homogénea de varios
gases) y las aleaciones metalicas también. Sin embargo, son mas importantes
las disoluciones en fase liquida, tanto en la vida diaria como en el laboratorio y
la industria.

La sustancia que se encuentra en mayor proporcion es el disolvente, agua habitualmente. La
sustancia que se disuelve se llama soluto, y puede ser sdlida (sal comun), liquida (alcohol) o
gaseosa (acido clorhidrico).

El proceso de disolucién es un proceso fisico ya que si se calienta la disolucion se separan
disolvente y soluto: si es un gas, sale el gas de la disolucidn; si es un liquido, se evapora antes el
liguido mas volatil (destilacién), y si es un sdlido, queda como residuo seco tras evaporarse el
disolvente.
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Una disolucién se dice que esta diluida cuando hay una cantidad pequefia de soluto en una
cantidad determinada de disolvente; si la cantidad disuelta es grande, se dice que esta
concentrada, y si ya no se puede disolver mas sustancia, se dice que esta saturada.

Se llama solubilidad de una sustancia a la cantidad maxima de sustancia que se puede disolver en
una cantidad determinada de disolvente para una temperatura dada. Por ejemplo, la solubilidad
de la sal comun es de 370 gramos por litro de agua, a una temperatura de 20 2C.

¢Qué diferencia hay a simple vista entre el agua de mar (agua con sales disueltas) y el agua pura
(agua destilada, que no tiene ninguna sustancia disuelta)?: ninguna, ya que es una mezcla
homogénea y no tiene color. Sin embargo, hay diferencias: el agua de mar tiene sabor salado, su
densidad es mayor, al calentarla y evaporar el agua se obtiene un residuo seco debido a las
sustancias disueltas, ....

Si ademas la sustancia disuelta es coloreada, como es el caso del sulfato de cobre, de color azul, la
disolucién también se colorea, y con mayor intensidad cuanto mas sustancia hay disuelta y mas
concentrada esta la disolucién.

6.1 Medidas de composicion

La composicion de las disoluciones se expresa como una proporcion entre la
cantidad de soluto disuelta y la cantidad de disolucién formada o la cantidad
de disolvente utilizado.

Evidentemente, se obtienen disoluciones idénticas disolviendo 10 g de sal
comun en 100 mL de agua que 20 g en 200 mL, ya que la proporcién es la
misma, y las dos disoluciones formadas tendran las mismas propiedades.

Gramos por litro
Mide la masa de soluto disuelta por litro de disolvente o de disolucion (esto ultimo es lo mas
habitual).

(17)
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Porcentaje en masa (%)
Mide el porcentaje en masa de soluto respecto de la disolucion formada.

Ifnsol uto 100

rndi solucion

Porcentaje en volumen (%)

Se utiliza cuando el soluto es liquido, caso de las bebidas alcohdlicas (etanol) o del vinagre (acido
acético). Se habla de grado alcohdlico o de grado de acidez, respectivamente, y también se indica
como 2.

Fijate en que las botellas de cerveza indican 59, las de vino 12 ¢ 139, las de vinagre 69, etc.

6.2 Concentracion de las disoluciones

La concentracién se mide en moles de soluto por litro de
disolucion (mol/L). Esta medida tiene el nombre tradicional
de molaridad o concentracion molar. La IUPAC aconseja no
utilizar términos relacionados con molar, porque indican "por
mol", y no tiene ese significado en este contexto, aunque se
sigue utilizando con mucha frecuencia.

n_m/M
V V

Como mide la cantidad de sustancia de soluto por litro de disolucidn, se determina facilmente
sabiendo la composicidn en g/L: para pasar la masa a cantidad de sustancia no hay mas que dividir
por la masa molar del soluto. De esta forma, se dice que una disolucién de hidréxido de sodio
tiene una concentracion de 0.5 mol/L, que significa que hay disueltos 0,5 moles de NaOH en cada
litro de disolucidn. Se sigue diciendo con mucha frecuencia que es 0,5 molar (0,5 M), pero es una
terminologia que esta desaconsejada.

Medidas de composicion

El numerador indica cantidad de soluto, y el denominador, de disolucion.

| Medida de composicion || Expresion |

|I\/Iasa por unidad de vqumen” ms/Vy |

| Porcentaje en masa ||m5/md . 100|

| Porcentaje en volumen ” V./Vyq. 100|

| Concentracion || ns/Vy |
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Calcular la concentracion de una disolucion

~d%
Si te fijas en el ejercicio anterior, veras que se puede generalizar la siguiente M

formula, ya que se trata de un calculo muy habitual en Quimica, donde d es la densidad de la
disolucion en g/L, % el porcentaje en masa de soluto y M la masa molar del soluto.

6.3 Preparacion de disoluciones
¢Qué debes hacer para preparar una disolucién con la composicidén que te interese?

Vas a ver el procedimiento para preparar 250 mL de disolucién de NaCl (sal comun)
de concentracion 0.4 mol/L. En el video tienes detallados los pasos fundamentales.

I8
1. Prepara el material necesario: balanza, vidrio de reloj, espatula, vaso de \\
precipitados, varilla, matraz aforado, frasco lavador con agua y sustancia a disolver
(NaCl en este caso).

2. Haz los calculos oportunos para saber la masa de NaCl que hay que pesar:

c:Vﬂ:m\I/—M —  m=cVM =0,4mol /L 0,25L585g/mol =585

La balanza utilizada llega a medir 0.1 g, por lo que la pesada es de 5.9 g.

3. Coloca el vidrio de reloj en la balanza y taralo (la balanza marca 0, con lo que se descuenta el
peso del vidrio).

4. Anade sal comun con la espatula hasta que la balanza marque 5.9 g.

5. Pasa el sélido a un vaso de precipitados. Arrastra los ultimos granos de sal con el frasco
lavador, anadiendo un poco de agua sobre el vidrio.

6. Afiade mas agua al vaso de precipitados y agita hasta que se disuelva todo el sélido.

7. Pasa con cuidado la disolucién al matraz aforado. Aprovechando el pico del frasco lavador,
aclara dos o tres veces el vaso con el frasco lavador y afiade el agua al matraz.

8. Completa con agua hasta el aforo, marca situada en el cuello del matraz que indica hasta dénde
debe haber liquido para alcanzar la capacidad del matraz. Se suele hacer con un cuentagotas, o
con el frasco lavador si se tiene una cierta costumbre. Esta técnica se llama enrasar.

9. Tapar y dar la vuelta al matraz varias veces para homogeneizar la disolucion.

Por ultimo, conviene etiquetar el matraz con la sustancia y su concentracién o se almacena en un
frasco de vidrio, también etiquetado.
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Dilucion de disoluciones

Si al cocinar un caldo te sale muy salado y lo
guieres con sabor mas suave équé puedes
hacer? Y si el color de una pintura es
demasiado intenso y quieres rebajarlo équé
haces? Muy sencillo: anades agua, con lo
gue obtienes una disolucion mas diluida, con
menor sabor o color.

Vd
En el laboratorio se dispone de un HCl (Vie+Hz0)
concentrado, aproximadamente 12 mol/L.
. b . | ili Disolucion Disolucion
Sin embargo, como reactivo se suele utilizar concanradi diluida
en concentraciones de 1 mol/L o menores. (e} (d)

¢Qué debes hacer para preparar la
disolucién que necesitas?

Si te fijas en el dibujo, verds que se trata de tomar un volumen V. de la disolucién concentrada, de
concentracion C, y afiadir un volumen de agua, Vg (es decir, C:>Cq). El volumen de la disolucién
diluida es la suma de los volimenes mezclados (Vg=V+V,gua).

Pero la cantidad de sustancia de soluto en el volumen V. de disolucién concentrada es la misma
gue en el volumen Vq4 de disolucién diluida, ya que se afiade solamente agua; es decir, nc=ng.
Escribiendo las cantidades de sustancia en funcion de la concentracion y del volumen, se tiene la
expresion final, que es la que se utiliza habitualmente:

Cc-Vc=cd-Vd
Date cuenta de que debes saber tres de las cuatro magnitudes para poder calcular la que te falte.

En la imagen anterior puedes ver que si la
disolucion inicial esta coloreada, la diluida
tiene un color mas claro. Fijate ahora en
las imagenes siguientes, que
corresponden a un proceso de dilucién
real.

éY qué sucede cuando concentras una
disolucién? La forma mas practica es eliminar
disolvente. Observa lo que le sucede a una
disolucién de sal comlUn en agua cuando se
evapora a sequedad: precipita el cloruro de
sodio sélido que habia disuelto.
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Mezclas de disoluciones
Si mezclas disoluciones de la misma concentracién, la concentracion de la mezcla permanecerd
constante, ya que la mezcla no la ha modificado.

Al diluir una disolucién, un volumen determinado de disolucion se mezcla con agua, con lo que la
concentracion disminuye. Pero équé sucede cuando se mezclan dos disoluciones de la misma
sustancia con concentraciones diferentes?

Fijate en la imagen, con dos disoluciones de la misma
sustancia pero de diferente concentracion: el color es mas
intenso cuanto mas concentrada esta la disolucion. Al
mezclar ambas disoluciones, el color sera intermedio: si
mezclas disoluciones de concentraciones diferentes, la
concentracion cambiard, siendo intermedia con respecto a
las de las disoluciones mezcladas.

En el caso particular de que los volumenes mezclados sean iguales, la concentracion serd
exactamente la media: la disolucion resultante de mezclar 50 mL de HCI 0,1 mol/L con 50 mL de
HCI 0,3 mol/L tiene una concentracion de 0,2 mol/L.

6.4 Solubilidad y temperatura Solubilidad en agua

Observa la imagen. Veras que, en general, la
solubilidad de los sélidos mejora al calentar
la disolucién: en algunas sustancias como el
nitrato de potasio aumenta muy
apreciablemente, mientras que en otras,
como el cloruro de sodio, el aumento es
pequeno.

De todos modos, el margen de cambio de
temperatura es pequefo, entre 0 y 100 2C,
gue es el intervalo en el que es liquida el
agua.

A s A

Hlorufo e sodid

Solubilidad (9100 mL)

e R S i

Recristalizaciones

Si una disolucion se enfria, al disminuir la
solubilidad aparece soluto sélido, que
precipita en el fondo del recipiente o sobre
nucleos de cristalizacion.

0 20 40 60 80 100
Temperatura (°C)

Lo mismo sucede si se deja evaporar el disolvente, ya que entonces se
disuelve también menos soluto.
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Solubilidad de gases
Fijate en las graficas siguientes: los gases se disuelven menos conforme la temperatura del agua es
mayor.

Solubilidad del oxigeno en agua

e
i
=
e
2
b
E

6.5 Propiedades de las disoluciones

Las propiedades de las disoluciones difieren en general de las del disolvente o del soluto por
separado.

Volumen de exceso

Cuando se mezclan dos liquidos, el volumen de la mezcla suele ser menor que el de los dos
liguidos por separado. Por ejemplo, si se mezclan 50 mL de agua con 50 mL de etanol en una
probeta de 100 mL, se observa que el volumen de la mezcla es de unos 97 mL.

Descenso crioscopico y aumento ebulloscépico
El punto de congelacidn de las disoluciones acuosas es menor que el del agua, y el ebullicion es
mayor.

Utiliza la simulacién siguiente para comprobar ambos extremos: el descenso crioscépico y el
aumento ebulloscépico. Fijate que en el agua es apreciablemente mayor el segundo efecto.

Realiza la siguiente actividad en tu casa: pon agua del grifo en dos vasos hasta la mitad; a uno de
ellos le afiades sal y agitas hasta que se disuelva. Coldcalos en un congelador y observa cual se
hiela antes o si se hielan ambos (dependera de la temperatura minima que alcance el congelador).
Observaras que se congela antes el agua sin sal.

Este hecho tiene una aplicacién practica muy conocida: en invierno se echa sal en las carreteras
para evitar que se formen capas de hielo. Con el mismo fin, los anticongelantes de los circuitos de
refrigeracion de los coches tienen etilenglicol (un tipo de alcohol) disuelto en agua.

Densidad

La densidad de las disoluciones es mayor que la del agua, ya que la
densidad de los solutos también es mayor en practicamente todos los
Casos.

Fijate en la imagen. Coloca un huevo en un vaso con agua, y veras que se
hunde, ya que el agua es menos densa que él. Pero si afiades sal, al
disolverse aumenta la densidad de la disolucién, y el huevo llega a flotar.

(22)
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¢Has oido hablar de la salinidad del Mar Muerto, en Oriente Proximo? Es
tan grande que se flota en él, y resulta muy dificil intentar sumergirse.

Osmosis
Cuando se ponen en contacto dos disoluciones de diferente concentracién
separadas por una membrana semipermeable, las particulas de agua,
gue son las mas pequefias, pasan a través de los poros de la | i ok
membrana desde la disolucion mas diluida a la mas concentrada, | =
hasta que las dos disoluciones tienen la misma concentracién. Este -
fenédmeno se llama ésmosis y se da en procesos como la absorcion de | . -
agua por las plantas. También tiene lugar en las células, como puedes -
ver en la animacién.

(23)
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