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Una fórmula química es un conjunto de símbolos de elementos químicos, ordenados de acuerdo a la nomenclatura, acompañados por subíndices numéricos. Los sub indices son números enteros que indican la cantidad de átomos de cada especie química que integra la fórmula representativa de una molécula o especie quimica. FeSO4, K2CrO4 , AgNO3 , Co2(SO4)3 , KMnO4 . Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Fórmula



mínima o empírica y fórmula molecular



  La fórmula mínima o empírica es la fórmula química más sencilla que indica la menor relación atómica existente entre de los elementos que forman un compuesto. Es la relación mínima, por ejemplo el peróxido de hidrógeno su formula minima es HO.



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra



2



La fórmula molecular   tiene la verdadera relación atómica que hay entre los elementos que integran la molécula. Indica el número real de átomos que hay en la molécula.  (HO)n-(HO)2  H2 O2



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Formula mínima y molecular   (CH2O)n si n = 2  (CH2O)n si n = 6  Fórmulas mínimas      



HO CH2 HgCl CH2O NO2 SiH3



→ →



C2H4O2 ácido acético C6H12O6 sacarosa Fórmulas moleculares H2O2 C2H4 Hg2Cl2 C6H12O6 N2O4 Si2H6



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Formula mínima y molecular   Son fórmulas mínimas y también moleculares H2 SO4 K3PO4 NaOH LiMnO4 Na Cl FeCr2O7 Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Para determinar formula mínima se necesita   Conocer



LOS ELE.MENTOS que la integra. LAS MASAS ATÓMICAS( A) de la tabla periódica.



Las relaciones cuantitativas( composición centesimal) de los elementos químicos que integran.



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Procedimiento para obtener formula mínima   -Un compuesto tiene la siguiente composición Na=19,3 %; S = 26,9 % y O = 53,8 % y ANa=23, AO=16 y A S=32. Con estos datos deducir su fórmula mínima.  Base=100 g compuesto: 19,3 g de Na  26,9 g de S  53,8 g de O



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra



7



Base=100 g compuesto: 19,3 g de Na 26,9 g de S 53,8 g de O







23 g Na---------------------------1mol de atomos= 1At-g 19,3 g ---------------------------x=19,3g.1At-g/23g X=0,839 At-g de Na 32 g de S---------------------------1 mol de atomos=1 At-g 26,9 g ----------------------------x= 26,9 g. 1At-g/32g X= 0,840 At-g 16 g de O---------------------------1mol de atomos= 1At-g 53,8 g -----------------------x=53,8g.1At-/16g



 X=3,3625 At-g Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra



8



Se divide cada At-g por el menor numero de At-g obtenidos







 Se toma el menor número como la unidad Na) 0,839 At-g---------1unidad o (0,839 At-g/0,839 Atg=1) Se ve cuantas veces la unidad esta contenida en los otros números de At-g  S) 0,840 At-g/0,839 At-g=1



 O) 3,3625 At-g//0,839 At-g=4,00 Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Formula mínima es   Na S O4



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Para determinar formula molecular se necesita   Conocer



LOS ELE.MENTOS que integra molec. LAS MASAS ATÓMICAS( A) de la tabla periódica.



Las relaciones cuantitativas( composición centesimal) de los elementos químicos que integran. Masa Molar M Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Determinar ej. formula molecular sabiendo M=238







 La mínima es Na S O4  Mmin= A del Na +A del S+ A del O. 4=  M min= 23 + 32 +16 . 4=  M min= 119  Mverd/Mmin=n  238/119=2  (Na S O4 )2 Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Formula molecular  (Na S O4 )2 Na2 S2 O8



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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El número de oxidación de un átomo   también llamado estado de oxidación, es el número de cargas que tendría un átomo en una molécula (o en un compuesto iónico), si los electrones fueran transferidos completamente de un átomo al otro.



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Oxidación y reducción   Si un átomo, al combinarse con otros para formar la molécula de un compuesto, pierde uno o más electrones se dice que se ha oxidado



 , Si un átomo, al combinarse con otros para formar la molécula de un compuesto, gana uno o más electrones se dice que se se ha reducido.



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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En el NaCl el Na tiene numero oxidacion +1 y el Cl -1 por qué?







 En el NaCl: el Na se transforma en catión o ión positivo:  Naº - e- → Na+ Oxidación  mientras que el cloro gana ese electrón y se transforma en ion negativo o anión:  Clº + e- → Cl Reducción  Ambos iones se atraen por ser cargas opuestas.  Na+ [Cl - ] Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Numero oxidación elementos =0   El número de oxidación de todos los átomos de cualquier elemento es cero o  el que se encuentran en molécula de átomos iguales se les asigna número de oxidación= 0.  Ejemplos:  Fe0, Li0, N20, He0, O20, O30, P40.



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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El hidrógeno presenta número de oxidación: +1.



  H2 O +1.2 +(-2)=0  excepto en los hidruros metálicos donde su número de oxidación es: -1. Li H +1 -1= 0



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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El oxígeno presenta habitualmente número de oxidación: -2







 H2 O +1.2 +(-2)=0



 Excepto en n los peróxidos su número de oxidación es: –1. H2 O2 +1.2 +(-1). 2=0 Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Los metales tienen números de oxidación positivos.



  Los elementos de los Grupos 1 y 2 de la Tabla Periódica, que son metales, presentan en todos sus compuestos número de oxidación: +1 y +2, respectivamente.



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Los no metales unidos al oxígeno tienen número de oxidación positivos







S O2







+4 +(-2).2=0



El flúor presenta en todos sus compuestos el número de oxidación: -1.



Na F



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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• La suma algebraica de los números de oxidación de todos los elementos, involucrados en la formación de una molécula de un compuesto, multiplicados por la cantidad de átomos de cada especie, debe ser igual a cero.







, H2SO4 hay: 4 átomos de O: 4 x (-2) = - 8 2 átomos de H: 2 x (+1) = +2 1 átomo de S: 1 x (? ) = ? ----------- Suma total = 0 Para que la suma algebraica dé cero, la única posibilidad es QUE EL S TENGA NÚMERO DE OXIDACIÓN: + 6.  Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra    
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Reacción Química Ecuacion quimica   Reacción Química o cambio químico se representa por una ecuación química.  La ecuación debe tener :



Fórmulas reactantes a la izquierda. Fórmulas productos a la derecha. Coeficientes estequiométricos Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Ecuacion química



  Es una ecuación matemática donde el signo igual es una flecha: reacción procede de izquierda a derecha= irreversible= completa  Dos flechas: reacción procede de izquierda a derecha y de derecha a izquierda= reversible= no completa  AgNO3 + NaCl → AgCl + NaNO3  N2 + 3 H2 →



2NH3 Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Ecuacion química



  Aspecto matemático: la ecuación química es una igualdad , lo cual significa que la misma calidad y cantidad de átomos que aparecen en el primer miembro formando los reactantes, deben aparecer en el segundo miembro, constituyendo los productos de la reacción.  H2SO4 (ac) + Mg (s) → MgSO4 (s) + H2 (g) 2at H+ 1 at S+4 at O + 1at Mg=1at Mg+1atS+4atO+2atH



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Ecuacion química



  Aspecto químico: es una redistribución de los mismos átomos que formaban las moléculas de los reactantes en nuevas moléculas de sustancias totalmente diferentes de las primeras que son los productos.



Cl2 + H2 → 2 H Cl Cl-Cl + H-H → 2 H-Cl Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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La igualación de la reacción química representa la estequiometria de la reacción.



 2KMnO4 + 8HCl → 2 KCl + 2 MnO2 + 3Cl2 + 4H2O Los números enteros escritos adelante de cada fórmula reciben el nombre de coeficientes estequiométricos.



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra



27



Reacción de Síntesis. Relaciones estequiométricas: molécula/molécula, mol/ mol, gramo/gramo y gramo/Volumen







 H2 (g) + 1/2 O2(g)  H2 O 1 molecula + ½ molecula 1 molécula NA moleculas+1/2 NA moléculas 1 NA moléculas 1 Mol + ½ Mol 1 Mol 1 M en g + ½ M en g 1 M en g 2 g H2 + ½. 32 g O2 18 g H2 O 1 VM L + ½ VM en L 1 M en g



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Reacción de descomposición. Relaciones estequiométricas: molécula/molécula, mol/ mol, g/g y g/V







 Descomposición: HgO → Hg polvo rojo metal gris 1molecula HgO1 átomo mercurio NA molec HgO NA atomos Hg 1Mol HgO 1 At-g mercurio 1M en g HgO 1 A en g Hg 1M en g HgO 1 A en g Hg



+



1/2 O2 gas + 1/2 molécula O2 + 1/2 NAmoléc O2 + 1/2 Mol O2 + 1/2 M en g O2 + 1/2 VM O2 + 1/2 22,4 L O2 a TPN



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Reacción de desplazamiento o sustitución



 H2SO4 (ac)+Mg (s) → MgSO4 (s) + H2 (g) N0oxi:+1 del H ; 0 cero Mg ; +2 Mg; 0 H2



 Hay cambios en el número de oxidación



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Reacción de doble desplazamiento o doble sustitución o metátesis







 AgNO3 + NaCl →



AgCl + NaNO3



 No hay cambios en el número de oxidación



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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neutralización  H2SO4 (ac) + Mg (OH)2(ac) → MgSO4 (ac) + H2O (l) Sustancia Ácida+ Sustancia Básica= Neutralización



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Reacción RED-OX  2 KMnO4 + 8 HCl → 2KCl + 2MnO2 + 3 Cl2 + 4 H2O N0oxi:+7 del Mn ; -1 del Cl ; +4 Mn; 0 Cl2



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Clasificación de Reacciones según el intercambio de calor con el entorno







 Endotérmica: absorbe calor del entorno H2 O (l ) H2 (g) + 1/2 O2(g) Sistema



Exotérmica: desprende calor al entorno  K Cl O3 (s ) KCl (s) + 3/2 O2(g) Sistema Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra







Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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LEYES GRAVIMETRICAS 



Las leyes que se enunciarán a continuación se refieren a relaciones másicas  -Ley de conservación de la masa o de Lavoisier  “En un sistema cerrado en el que se produce una reacción química, la masa inicial es igual a la masa final”.  Masa de los reactantes = Masa de los productos



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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-Ley de conservación de la masa o de Lavoisier



  “En un sistema cerrado la masa permanece constante cualquiera sean las transformaciones físicas o químicas que se produzcan”.



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Aplicación de la Ley de Lavoisier



  -Al combinarse 23 g de una sustancia A con 44 g de otra sustancia B, se obtienen 59 g de sustancia C y el resto es de sustancia D. Calcular la masa de D que se ha formado. A + B ----------- C + D mA + mB = mC + mC 23g + 44g = 59 g + m D 23g + 44g - 59 g= m D Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Ley de Proust ó de las Proporciones constantes   “Cuando dos elementos se combinan para formar un determinado compuesto, la relación de masas entre ellos permanece siempre constante” A + B ------> AB 



masaA  cte. masaB



o



masaB  cte masaA



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Se analizaron tres muestras obtenidas al combinar hierro con oxígeno y se obtuvieron los siguientes datos: Mu masa estr hierro (g) a 1 56



masa oxígeno (g) 16



mhierro/ moxígeno







56 : 16 = 3,5



2



168



48



168 : 48 = 3,5



3



28



8



28 :



8 = 3,5



Esto significa que la relación de combinación de la masa del Fe con la masa del O es siempre la misma y se trata del mismo compuesto Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Ley de las proporciones múltiples o de Dalton



  “Cuando dos elementos se combinan entre sí para formar más de un compuesto, tomando una misma masa de uno de esos elementos , las relaciones de masas del otro están entre sí como números enteros y pequeños”  A* + B ------> A* B  A + B ------> A B mA *  cte * mB



mA  cte mB



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Ley de las proporciones múltiples o de Dalton



  En donde n y n* son números enteros y pequeños



mA * / mB cte * n*   mA / mB cte n



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Ley de las proporciones múltiples o de Dalton



  H2 (g) 2g  H2 (g) 2g



+ 1/2 O2(g)  H2 O + 16 g mO2/m H2=8/1 + O2(g)  H2 O2 + 32 g mO2/m H2=16/1



 16/8= 2/1



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Ley de las proporciones recíprocas o de Richter



  “Cuando masas diferentes de dos elementos distintos se combinan con una misma masa de un tercer elemento, en esa misma relación de masas se combinan los dos primeros elementos entre sí” mA + mC → mAC mB  mA



+



mC +



mB



→



mBC



→



mAB



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Ley de las proporciones recíprocas o de Richter



 S + 32g O2 + 32 g S 32 g



H2 2g



→



H2 → 2g + O2 32 g



H2 S 34 g H2O2 34 g → S O2



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Leyes de las combinaciones volumétricas de los gases de Gay-Lussac



  “Los volúmenes de los gases que se combinan guardan entre sí relaciones numéricas sencillas”  1 vol H2 (g) + volH 2 volCl 2



1 vol Cl2 (g) → 2 vol HCl (g)



1  1



volH 2 1  volHCl 2



Estas leyes establecen relaciones entre los volúmenes de los gases que reaccionan y también entre éstos y los volúmenes de los productos obtenidos. Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Reactivo Limitante



  Cuando una ecuación está ajustada, la estequiometría se emplea para saber las moles de un producto obtenidas a partir de un número conocido de moles de un reactivo. La relación de moles entre reactivo y producto se obtiene de la ecuación ajustada.  En la práctica lo normal se usa un exceso de uno o más reactivos, para conseguir que reaccione la mayor cantidad posible del reactivo menos abundante. Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Reactivo limitante







 Cuando una reacción se detiene porque se acaba uno de los reactivos, a ese reactivo se le llama reactivo limitante.  Aquel reactivo que se ha consumido por completo en una reacción química se le conoce con el nombre de reactivo limitante pues determina o limita la cantidad de producto formado.  Reactivo limitante es aquel que se encuentra en defecto basado en la estequiometría de la reacción o sea en la ecuación química ajustada.



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Reactivo limitante



 2. mol 2. 2 g si coloco 8 g H2



+ 1 mol---------------------- 2. mol + 32 g----------------------- 2. 18 g y 70g O2



4 g -----------32 g de O2 8g necesito x=8 g. 32 g/4 g x=64 g de O2 EL REACTIVO LIMITANTE ES EL H2 Se puso 70 g O2 -----------sobran 6 g= cantidad en exceso de O2 Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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4 g -----------36 g de H2O 8g necesito x=8 g. 36 g/4 g X=72 g de H2O se obtuvieron







Si se calcula con el oxígeno 32 g O2---------------36 g agua 70 g ----------------x=70g.36 g/32 g X=78,75 g el oxígeno alcanza para más producto pero el H2 LIMITA LA CANTIDAD DE PRODUCTO SOLO SE OBTIENE N 72 g de H2O Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Considere la siguiente reacción: Supongamos que se mezclan 637,2 g de NH3 con 1142 g de CO2. ¿Cuántos gramos de urea [(NH2)2CO] se obtendrán? Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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 Primero tendremos que convertir los gramos de reactivos en moles: n=g/M 637,2 g/(17g/mol)=n de NH3 son 37,5 moles



1142 g/(44g/mol9)=n de CO2



son 26 moles



2) Ahora definimos la proporción estequiométrica entre reactivos y productos:



a partir de2 moles de NH3 se obtiene---------1 mol de (NH2)2CO a partir de37,5 moles de NH3 se obtienen----- 18,75 moles de (NH2)2CO Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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 a partir de 1 mol de CO2 se obtienen------------1 mol de (NH2)2CO a partir de 26 moles de CO2 se obtienen-------- 26 moles de (NH2)2CO Reactivo limitante es el NH3 En exceso está el CO2 g de (NH2)2CO= M . n= 1125 g



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Rendimiento teórico



  La cantidad de producto que debiera formarse si todo el reactivo limitante se consumiera en la reacción, se conoce con el nombre de rendimiento teórico.  A la cantidad de producto realmente formado se le llama simplemente cantidad real o rendimiento o rendimiento de la reacción.  Rendimiento de la reacción ≦ rendimiento teórico



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Rendimiento %



  La cantidad real obtenida del producto, dividida por la cantidad teórica, que es la máxima que puede obtenerse, por 100% se llama rendimiento porcentual.



 η= (cantidad real obtenida.100%)/ cantidad teórica
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 La reacción de 6,8 g de H2S con exceso de SO2, según la siguiente reacción, produce 8,2 g de S. ¿Cual es el rendimiento? (Pesos Atómicos: H = 1,008, S = 32,06, O = 16,00).



 2 moles de H S reaccionan para dar 3. 32 g de S. 2



6,8/34 mol---------------------------------x 1) Se usa la estequiometría para determinar la máxima cantidad de S que puede obtenerse a partir de 6,8 g de H2S. X=(6,8/34) x (3/2) x 32 = 9,6 g 2) Se divide la cantidad real de S obtenida por la máxima teórica, y se multiplica por 100.  (8,2/9,6) x 100 %= 85,4%



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Pureza   Todos los reactivos contienen algún tipo de impurezas, si se trata de reactivos de grado analítico las impurezas se encuentran detalladas en clase y cantidad. Cuando se realizan cálculos estequeométricos es necesario tener el cuenta el porcentaje de impurezas que tienen los reactivos. 



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Pureza   Pureza son los gramos de sustancia pura que hay por cada 100 g de toda la sustancia impura Pureza= g puro. 100%/g total



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Ejemplo  



Si la piedra caliza tiene una pureza en CaCO3 del 92 %, cuántos gramos de CaO se obtendrán por descomposición térmica de 200 gramos de la misma? 



CaCO3 (s) → CaO (s) + CO2(g)  1 mol 1 mol 1 mol  Para resolver el problema se tiene en cuenta el porcentaje de pureza para determinar cuanto de los 200 g son realmente carbonato de calcio. Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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CaCO3  CaO + CO2 100g



56 g



+



44 g



 Se observa:. 100g mineral---------------- 92 g de CaCO3 200 g mineral--------------x=(200.92/100)g X =184 g puro 100 g de CaCO3----------------- dan 56 g de CaO 184 g de “ -------------x=184 g.56 g/100 g X=103,4 g de CaO Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Pureza 



 Se ponen a reaccionar 119 g de una muestra impura de Cu con un exceso de HNO3 y se obtienen 36.0 g de H2O según la reacción indicada abajo. Calcular la pureza de la muestra de Cu utilizada y el número de moles de NO formados.



 3 Cu (s) + 8 HNO3 (ac) → 3 Cu(NO3)2 (ac) + 2 NO (g) + 4 H2O (l)  3 mol 8 mol 3 mol 2 mol 4 mol



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Pureza 



 3 Cu (s) + 8 HNO3 (ac) → 3 Cu(NO3)2 (ac) + 2 NO (g) + 4 H2O (l  3 mol 8 mol 3 mol 2 mol 4 mol  4.18 g agua----------3 .63,5 g Cu  36 g -----------x= (36. 3. 63,5)/(4. 18) g  X=95,2 g  Pureza= (95,2g/119 g).100%  Pureza=80% Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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CLASE 4 Soluciones=Mezclas homogéneas







Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Soluciones: soluto/s+ solvente 



Sistemas homogéneos dentro de ciertos límites. El límite es la solubilidad. Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Identificación del soluto y el solvente   Soluto es la sustancia que se disuelve se identifica con el número 2.  Solvente es la sustancia que disuelve se identifica con el número 1.



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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¿cuál es el solvente?  El soluto generalmente se encuentra en menor proporción. EL SOLVENTE ES AQUEL QUE TIENE EL MISMO ESTADO DE AGREGACIÖN QUE LA SOLUCION. Sacarosa solida al disolverse en agua líquida da una solución liquida, por lo tanto el agua es el solvente.



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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SOLUCIONES Clasificación por el número de componentes







 Las soluciones binarias son sistemas homogéneos formados por dos componentes. Soluto y Solvente. La masa total de la solución es la suma de la masa de soluto( 2) mas la masa de solvente(1):  g2 + g1= g Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Clasificación por el número de componentes



  Soluciones Ternarias: Formada por tres componentes: dos solutos y un solvente. Sacarosa y sal disuelta en agua.  Soluciones Cuaternaria: tres solutos disueltos en un solvente.  Multicomponentes: mas de cuatro componentes: Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Clasificación por estado de agregación Las soluciones químicas pueden tener cualquier estado físico.







 las soluciones líquidas: por ejemplo el soluto es un sólido disuelto en un solvente líquido dando una solución líquida. Generalmente agua. Ejemplo: Sal disuelta en agua, o gases disueltos en líquidos, como el oxígeno en agua.



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Clasificación por estado de agregación



  También hay soluciones gaseosas, Ejemplo el aire.  soluciones de sólidos. Ejemplos: Algunas aleaciones son un ejemplo de en sólidos ej bronce Cu-Sn



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Solubilidad



  Es la máxima capacidad de un soluto de disolverse en una dada cantidad de solvente , a una dada temperatura y presión.



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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La solubilidad depende



  de la naturaleza química y la temperatura en líquidos y en sólidos. En gases depende también de la presión.  La temperatura generalmente aumenta solubilidad de sólidos y líquidos, pero disminuye la solubilidad de los gases.



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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mmol de gas por 1000g de agua







Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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La solubilidad depende



  De la naturaleza , es decir de las propiedades químicas de ambos. Por ejemplo, los solventes polares como el agua y el alcohol, están preparados para disolver a solutos iónicos como la mayoría de los compuestos inorgánicos, sales, óxidos, hidróxidos.



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Los solutos iónicos y polares los disuelven los solventes polares







 Los solventes polares no disolverán a sustancias como el aceite.



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Los solutos no polares se disuelven en solventes no polares







 El aceite si podrá disolverse en otros solventes como los solventes orgánicos no polares



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Clasificación de soluciones según la cantidad de solvente







 Diluidas: poseen gran cantidad de solvente: x11 x1 =n1/(n1+n2)1 siendo n1 y n2 moles de solvente y de soluto respectivamente.  Concentradas: x10



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Recordando que la Solubilidad  s indica: gramos máximos soluto disueltos---100 g de solvente a una dada temperatura. Se clasifica a las soluciones en No saturadas Saturadas Sobresaturadas



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Según la cantidad de soluto respecto al valor de la solubilidad







No saturadas o insaturadas g2 < de lo que indica la solubilidad s.



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Según la cantidad de soluto respecto al valor de la solubilidad







 Saturadas: g2 = lo que indica la solubilidad s.  Sobresaturadas  g2 > de lo que indica la solubilidad s.



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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http://www.youtube.com/watch?v=ndHGPOd82n8







Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Problema   Una sal tiene una solubilidad de 36 g en 100 g de agua a 25 0 C ¿Cuánta sal se disolverá en 250 g de agua? 36 g sal-------100 g de agua X g sal--------250 g de agua X=250 g. 36 g/100g X=90 g se formará 250 g + 90g=340 g de solución saturada a 25 0 C. Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Problema   Una sal tiene una solubilidad de 36 g en 100 g de agua a 25 0 C ¿Cuánta sal se disolverá en 250 g de agua? Si enfrío a 5 0 C cuanta sal precipitará sabiendo que la solubilidad baja a 20 g en 100 g de agua?  100 g--------------------------------20 g de sal  250 g ahora disuelve------------x  X=250 g. 20 g/100g  X=50 g se forma 300 g de solución saturada y precipita 340 g – 300=40 g de sal Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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CONCENTRACION:



  La concentración es la relación que existe entre la cantidad de soluto y la cantidad de solución o de solvente. Esta relación se puede expresar de muchas formas distintas. Una de ellas se refiere a los porcentajes.



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Unidades de concentración Porcentaje masa en masa o peso en peso, (%m/m)







 :Es la cantidad en gramos de soluto por cada 100 gramos de solución. Ej: Una solución 12% m/m tiene 12 gramos de soluto en 100 gramos de solución.



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Ejemplo % m/m= masa de soluto x 100 %/ masa de solución



  Calcula el % m/m de una solución que tiene 6 gramos de soluto en 80 gramos de solución.  80 g de solucion tengo--------------6 g soluto 100 g------------------------------------------x=6g.100g/80g X=7,5 g  7,5%



 % m/m = 6 g x 100 %/ 80 g  % m/m = 7.5% Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Unidades de concentración Porcentaje masa en volumen (%m/v):







 Es la cantidad en gramos de soluto por cada 100 ml de solución. Aquí como se observa se combina el volumen y la masa.  Ej: Una solución que es 8% m/v tiene 8 gramos de soluto en 100 ml de solución



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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% m/v = masa de soluto x 100 / volumen de solución



  Cuantos gramos de soluto tendrán 1200 ml de solución cuya concentración es de 6% m/v.  100 mL solución ---------6 g soluto  1200mL----------------------x  X= 1200mL.6g/100 mL  X=72g Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra



94



% m/v = masa de soluto x 100 / volumen de solución



  De la fórmula:  % m/v = masa de soluto x 100% / volumen de solución despejamos la masa de soluto.  masa de soluto = % m/V x volumen de solución / 100%  masa de soluto = 6 g. 1200 mL / 100mL  Masa de soluto = 72 g Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Unidades de concentración Porcentaje volumen en volumen (%v/v):







 Es la cantidad de mililitros o centímetros cúbicos que hay en 100 mililitros o centímetros cúbicos de solución. Ej: Una solución 16% v/v tiene 16 ml de soluto por 100 ml de solución.



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Molaridad:



  Es la cantidad de moles de soluto por cada litro de solución. n2 moles están------------V L



M-----------------------------1L



Como fórmula: M = n2/V  M = g2/(M2.V)  M : Molaridad. n: Número de moles de soluto. V: Volumen de solución expresado en litros. Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Calculemos la molaridad de la lavandina doméstica







 si ésta contiene 14,9 g de hipoclorito de sodio (NaClO) por cada 1000 ml. (1L) de disolución. (Masa atómica de Na=23; Cl=35,5; O=16).  Calculamos masa molar:  M NaClO = 23x1 + 35,5 x 1 + 16 x 1 = 74,5 g/mol 



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Contiene 14,9 g de hipoclorito de sodio (Na Cl O) por cada 1000 ml.







 Segundo calculamos el número de moles del soluto (n)  n= m M  n 14,9 g 0,2 moles 74,5 g/mol



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Contiene 14,9 g de hipoclorito de sodio (Na Cl O) por cada 1000 ml.







 Tercero calculamos la molaridad (M), según: Molaridad = n2 V  M 0,2 mol 0,2 mol/ L o 0,2 M 1L  (léase 0,2 molar)



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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La Coca cola tiene  Contenido por cada 100 mL:



Cafeína (C8H10N4O2) :



28 mg



Azúcar (C11H22O11) :



10 % en peso



Peso total de los 100 mL :



109 gramos



Calcular la molaridad



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Calculamos los moles de azucar n= g/M Azúcar (C11H22O11)







:



 Si tenemos un 10 % en peso de azúcar significa que si tenemos 100 g de Coca Cola, habrá 10 g de azúcar. Entonces, podemos decir lo siguiente:



 10 g ---------100 g de coca cola M= 11 A C +22 AH + 11 AO= 342 g n2=10 g/ 342(g/mol) n2=0,029 moles Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Contenido por cada 100 mL:



Cafeína (C8H10N4O2) :



Azúcar (C11H22O11) :



Peso total de los 100 mL :







10 % en peso



d=109 g/100mL= d=1,09 g/mL=g/V V=g/d=100 g/[1,09(g/mL)] V=91,74mL=0,09174 L



109 gramos



M =0,029 moles/0,09174L M =0,316 Molar



28 mg



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Normalidad:



  Es la cantidad de equivalentes gramos de soluto por cada litro de solución. Como fórmula:  N = n0 eq-g/V=  N= (g2. ѵ)/(M2.V)  N=M ѵ  N = Normalidad. n0 eq-g : Número de equivalentes ramos soluto. V: Volumen de la solución en litros.



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Molalidad: 



 Es el numero de moles de soluto por cada 1000 gramos o kg de solvente. n2 ----------g1 gramos de solvente m-----------1000 g En fórmula: m= n2.1000/g1 =( g2. 1000)/(M2.g1) m = Molalidad. n2: Número de moles de soluto g2 : gramos de soluto G1. : gramos de solvente 1 Kg = 1000 gramos de solvente o 1 kg de solvente.  Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Fracción Molar   Es el tanto por uno en moles.  Los moles de soluto por mol de solución. X1=n1/(n1 + n2) X1=(g1/M1)/[(g1/M1 ) + (g2/M2)]



X2=n2/ (n2+n1) X2 =(g2 /M2 ) /[(g1/M1 ) + (g2/M2)] Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra



106



La dilución   es el procedimiento que se sigue para preparar una solución menos concentrada a partir de una más concentrada, y consiste simplemente EN AÑADIR MÁS SOLVENTE.



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Qué hay que tener en cuenta en una dilución?



  En una dilución la cantidad de soluto no varía.  Lo que varía en una dilución es la cantidad de solvente: al añadirse más solvente, la concentración del soluto disminuye, pues el volumen (y la masa de solución) de la solución aumenta.



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Ejemplo  Se tiene una solución acuosa 1 M de KMn04. ¿Qué volumen de esta solución deberá tomarse para preparar 1 litro de una solución acuosa 0,4 M de KMnO4



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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  Los moles de soluto se conservan solo cambia V por agregado de solvente.  M1. V1=M2. V2  V1=M2. V2/ M1  V1=0,4M. 1L/1 M  V1=0,4 L Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Estequiometría y soluciones



  En las reacciones químicas, no todos los reactivos y productos se encuentran en una misma fase, usualmente participan sólidos, líquidos, gases y otras sustancias en solución. Como sabemos, los nos coeficientes estequiométricos nos indican la proporción de moles con las que participa cada reactivo o se forma cada producto.



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Si un reactante esta en solución como soluto primero hay que saber cuántos moles o masa de soluto tenemos antes de proceder a usar la estequiometría.







 Lo veremos con un ejemplo: Un forma de obtener I2 sólido es a través de la reacción del bromo, Br2, con solución acuosa de KI, según la reacción:  Br2(l) +2 KI(ac) → 2 KBr(ac) + I2(s)  El KI esta en solución



Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra



116



Si se hacen reaccionar 0,25 moles de Br2(l) con 150 mL de solución acuosa 1,5 M de KI, determina la masa de KBr que se produce.







 Br2(l) +2 KI(ac) 1 mol +2 mol



→ 2 KBr(ac) + I2(s) → 2 mol + 1mol



puros



0,25 mol + n=(1,5mol.0,15L) L 0,25 mol +0,225 mol entonces hay que determinar el reactivo limitante. Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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Br2(l) +2 KI(ac)



→ 2 KBr(ac) + I2(s)



0,25 mol +0,225 mol







1 mol de Br2(l)---------2 moles de KI 0,25 mol Br2----------------x= 0,25 mol. 2 mol/1 mol X=0,5 mol Reactivo limitante es el IK Reactivo en exceso Br2; 1 mol de Br2---------- 2 moles de KI x ---------------------- 0,225moles de KI; x=0,1125 mol Br2 Exceso=0,25 mol -0,1125 mol Br2 Dra. Ing. M. M. Elsa Ferreyra
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