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Estructura atómica de la materia

¿Qué vamos a ver? 
· Leyes ponderales de la química.
· Teoría atómica de Dalton.
· El mol. Número de Avogadro. Masas atómica y molecular.
· Leyes y ecuación de estado de los gases ideales. Determinación de masas molares. Volumen molar. Presiones parciales y fracciones molares.
· Disoluciones.
¿Qué vamos a saber?

· Determinación del número de moles.

· Aplicación de las leyes de los gases para la determinación de masas moleculares.

· Preparación de disoluciones.

· Establecimiento de relaciones entre las diferentes formas de expresar la concentración de una disolución.
· Utilización, con destreza y autonomía, del instrumental básico de laboratorio.
ESTRUCTURA ATÓMICA DE LA MATERIA
[image: image19.jpg](a) Indica las valencias més frecuentes de cada elemento.
(b) Recoger en la tabla 2 los elementos metalicos, no metalicos y

semimetalicos con sus simbolos correspondientes

TABLA 1

TABLA DE PROPIEDADES DE ALGUNOS ELEMENTOS QUIMICOS

clemento  estado compuestos mis Ar D. T
225 frecuentes gem®  °C

ALUMINIO S metal  AIH,ALO, AICI, 270 270 660

AZUFRE S n-metal  HS,SO,S0, 321 9% 119
SCl,, SCl,

ARSENICO ~ § n-metal  AsH,, As,0, AsCI, 794 197 -

BERILIO S metal  BeO,BeCl, BeH, 901 85 1279

BORO S smetal BH,BO,BCl 10'8 234 2300

BROMO L nmetal  HBr,Br,0,Br,0, 799 EV I )

CALCIO S metal  CaH,CaO, CaCl, 401 ss 839

CARBONO ~ § n-metal  CH,, CO,CO,, CCl, 12'0 226 3730 ()

351 3550 (d)

CINC S metal  ZnH,ZnCl, ZnO. 654 T3 419

CLORO G nmetl  HCI,CLO,CLO, 354 00032  -101
€1,0,,CLO,

COBALTO ~ § metal  CoO,CoCl, 58'9 892 1495

COBRE S metal  CuH,CuH,Cu0, 63’5 896 1083
CuO, CuCl,.

CROMO S metal  Cro,Cr0, Cro, 520 720 1859
o,

ESTANO S metal SnH,, $nO, $nO,, 118'9 570 232
snCl,.

FLUOR G nmetal  HF,OF,CIF. 19'0 00017 220

FOSFORO S n-metal  PH,P,0, PO, 3ro 182 44
PCi,, PCI,.

HIDROGENO G n-metal ~ H,0,HC. 10 9.10% 259

HIERRO S metal  FeO,Fe0, FeCl, 55'8 71 1535
FeCl,.

10D0 S n-metal  HLLO,ILO, 1269 493 113
icl.

LITIO S metal  LiH,Li0,LiCL 69 053 181

MAGNESIO S  metal  MgH,, MgO, MgCl,. 243 74 649

NIQUEL S metal  NiO,NiQ, 587 725 1244

NITROGENO G n-metal  NH,, NCI, N,0,NO, 14'0 890 1453
N,0,N,0,NO,.

ORO S metal  AuO,Au0, AuCl, 1970 193 1064

AuCl,.



En la actualidad, una idea universalmente aceptada es que la materia está constituida por átomos, lo que quiere decir, que el papel en que escribimos, las paredes de la habitación, etc., están formadas por átomos y que estos átomos están separados entre sí por distancias enormes, de forma que es mayor el espacio vacío que el ocupado por las partículas materiales. Sin embargo, a la hora de preguntarse la razón de esta convicción, sobre la discontinuidad de la materia, muchos no sabrían contestar, y es que no se trata de un hecho «evidente» que surja de una observación cualitativa, sino  el producto de un estudio cuidadoso y profundo del comportamiento de la materia. En realidad podríamos decir que la concepción atómica de la materia, o sea de su discontinuidad, ha sido la victoria de la razón sobre llamado «sentido común», ya que lo normal, lo que surge de una mera observación superficial, es la continuidad de la materia.
La polémica entre la continuidad o discontinuidad de la materia se planteó ya entre los filósofos de la antigua Grecia. Ambas tesis son en cierto modo fruto la experiencia, generalización de observaciones cualitativas: la idea de una materia continua se apoya en la evidencia de que la división de un cuerpo en partes más pequeñas no parece encontrar límite alguno como exigiría una materia constituida por partículas. En cuanto a la idea de una materia discontinua, formada por corpúsculos, tiene su fundamento en los cambios que se observan en las substancias y que encuentran una fácil explicación como reordenaciones de dichos corpúsculos.
Con los conocimientos de entonces, era difícil, si no imposible, encontrar argumentos definitivos en favor de una de las dos concepciones, por ello la polémica: continuidad-discontinuidad que enfrentó en la antigua Grecia a atomistas, como Demócrito y Leucipo, con otros pensadores como Platón y Aristóteles, se prosiguió sin apenas discontinuidad hasta el siglo XIX, siempre en un terreno mas o menos especulativo por lo que sus aportaciones al conocimiento de la materia fueron escasas.
En el presente tema seguiremos a grandes rasgos los pasos más importantes que nos han permitido resolver la polémica en favor de la tesis atómica. Primero estudiaremos las bases físicas y químicas en que se apoyó Dalton para enunciar sus hipótesis atómicas, y terminaremos con sus proyecciones en el dominio de la química hasta el establecimiento del sistema periódico, que puso en evidencia la existencia de un orden indudable por debajo de la enorme complejidad de los fenómenos químicos.

El desarrollo que aquí se describe es uno de los momentos privilegiados en la historia del pensamiento científico, y sus repercusiones prácticas han afectado a la casi totalidad de los aspectos de la vida de los hombres, mostrando una vez más la íntima e indisoluble relación entre comprensión y dominio de la naturaleza

Antes de que Dalton estableciera su gran hipótesis atómica, los químicos, físicos y filósofos venían trabajando desde hacía décadas en el estudio del comportamiento de la materia.
Tres fueron las grandes líneas de trabajo que sirvieron a Dalton a establecer su hipótesis atómica;

Primero: el comportamientote los gases y   la facilidad con que se mezclan entre sí y expanden hasta ocupar la totalidad del recipiente que los contiene.   La difusibilidad de los gases puede ponerse fácilmente en evidencia conec​tando dos recipientes, uno de ellos conteniendo un gas coloreado y el otro aire simplemente. Parece que las partículas de uno de ellos son capaces de entremezclarse con el otro gas. 
La existencia de partículas gaseosas permite una fácil interpretación de este fenómeno, ya que la difusión de los gases se interpretaría como que sus partículas se mezclan

Por otra parte, la gran compresibilidad de los gases se interpreta también fácilmente si aceptamos una estructura discontinua: al comprimir un gas la distancia entre las partículas que lo constituyen disminuye.

Recordemos la relación entre presión y volumen, a temperatura cons​tante, conocida como la Ley de Boyle (1627-91)

PV =  cte.

Podemos referirnos por último a las variaciones que provoca la temperatura en el volumen de un gas (a presión constante) o en la presión (a volumen constante), en las conocidas leyes de Gay-Lussac.

V/T = cte.  (a presión constante)

P/T = cte. (a volumen constante)

Donde T es la temperatura absoluta.   Las  tres  ecuaciones quedan englobadas en una ecuación única 

PV/T =cte

Aplicable a cualquier gas, siendo la constante una función sólo de la cantidad de gas.

Estas ecuaciones se justifican aceptando la existencia de pequeñas par​tículas, en constante movimiento, sometidas a choques entre sí de forma que una elevación de la temperatura representa un incremento de la energía cinética de las partículas. Este aumento de «agitación» se traduce, si el volumen es constante, en un aumento de presión ejercida sobre las paredes del recipiente y, si la presión es constante, en un alejamiento de las partícu​las, o sea, en un aumento de volumen.

Segundo. La información química acumulada en la época de Dalton
[image: image20.jpg]OXIGENO G n-metal HO,HO,ClO. 160 00014 218
PLATA S metal  AgO,AgClL 1079 1005 962
PLOMO S metal  PbO,PbO,, PbCl,. 2072 13 327
POTASIO S metal  KH,K0,KCL 391 086 64
SELENIO S n-metal HSe, SeO,, SeO,, 79'0 480 217
SeCl,, SeCl,.
SILICIO S smetal  SiH,, SiO,, SiCl, 281 233 1410
SODIO S metal  NaH,Na,0,NaCL 230 092 98
TABLA 2
METALES SEMIMETALES NO METALES
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LECTURA  ¿COMO SE DESCUBRIERON LOS ELEMENTOS QUIMICOS?

Los primeros elementos de los que se tiene noticia, ya que no cabe hablar de descubrimiento, son los siete metales de la Antigüedad: oro, plata, cobre, hierro, plomo, estaño y mercurio, los cuales desempeñaron un importantísimo papel en el desarrollo de las primeras civilizaciones. El azufre y el carbono también fueron ampliamente utilizados en aquella época.

Durante la Edad Media, debido principalmente al perfec​cionamiento de las técnicas de los alquimistas, fueron descubiertos cinco elementos más: fósforo, arsénico (logro atribuido a San Alberto Magno), antimonio, bis​muto y zinc.

El descubrimiento de los elementos relacionados con el agua y el aire: hidrógeno, oxígeno y nitrógeno, fue el acontecimiento más significativo en la química de la segunda mitad del siglo XVIII. La comprensión de la naturaleza de estos elementos contribuyó poderosamente al establecimiento de algunas de las nociones químicas modernas. Entre estos logros podemos citar: desarrollo de la teoría de la oxidación (A. Lavoisier), aparición de la teoría atómica (J. Dalton), aparición de la teoría de ácidos y bases, empleo de las escalas del hidrógeno y del oxígeno para la determinación de masas atómicas relativas. 

A partir de la primera mitad del siglo XVIII, la química tomaba más y más la forma de una ciencia. Como resultado del análisis químico de los objetos naturales ‑princi​palmente minerales‑, en el periodo que va desde 1735 hasta 1830 se descubrieron más de una treintena de elementos químicos. Los más conocidos son: cobalto, níquel, manganeso, bario, molibdeno, wolframio (des​cubierto por los químicos españoles F. y J. D'Elhuyar en 1783), estroncio, circonio, uranio, titanio, cromo, platino (cuya primera descripción es debida al matemáti​co y explorador español Antonio de Ulloa en 1748), flúor, cloro, yodo, bromo, cadmio, litio, silicio, alu​minio, ... Los químicos de este siglo fueron capaces, utilizando la definición operativa de elemento, de se​leccionar de la lista de sustancias puras que conocían un conjunto de sustancias que podían ser consideradas como elementos. Tal conjunto, propuesto por el químico francés Lavoisier (1743‑1794), está reseñado en la si​guiente tabla:
TABLA DE ELEMENTOS SEGUN LAVOISIER

                                       luz (#)                     
hierro

                                       calor (#)                  
manganeso

                                       oxígeno                     
mercurio

                                       ázoe ‑nitrógeno‑            
molibdeno

                                       hidrógeno                   
níquel

                                       azufre                      
oro

                                       fósforo                     
platino

                                       carbono                    
plomo

                                       antimonio                 
wolframio

                                       plata                       
zinc

                                       arsénico                   
cal (*)

                                       bismuto                    
magnesita (*)

                                       cobalto                    
barita (*)

                                       cobre                      
alúmina (*)

                                       estaño                     
sílice (*)

           (#) La luz y el calor dejaron de considerarse más tarde como materia.

           (*) Se conocen hoy como compuestos.

El mismo Lavoisier explicó el carácter provisional de su tabla cuando dijo: 'Como hasta ahora no se han descu​bierto los medios para descomponerlas, actúan para nues​tros efectos como sustancias simples y no podemos supo​ner que sean compuestas hasta que la experimentación y la observación lo hayan demostrado'.

En la época de Lavoisier no se había descubierto el modo de producir corriente eléctrica y, por tanto, no se pudo utilizar ésta como método de análisis. En la primera década del siglo XIX se descubrieron algunos elementos (sodio, potasio, magnesio y calcio) mediante el llamado método electroquímico, esto es, mediante la aplicación de la corriente eléctrica a los compuestos fundidos.

A mediados del siglo XIX se conocían ya cerca de 60 elementos, aunque los métodos químico‑analítico y elec​troquímico no daban más de sí. El método del análisis espectral, desarrollado por los químicos alemanes R.Bunsen y  G. Kirchhoff, permitió iniciar una serie de nuevos descubrimientos: cesio, rubidio, talio e indio.

Mención aparte requiere el descubrimiento de los elemen​tos de las tierras raras. Forman la quinta parte de todos los elementos existentes en la naturaleza y su descubrimiento duró 113 años: desde 1794 hasta 1907. Estos elementos presentan una semejanza química sorpren​dente. Por eso se encuentran todos juntos en los mine​rales y en las menas y la separación de los distintos componentes resulta extraordinariamente difícil. Esta circunstancia explica la abundancia de descubrimientos falsos (entre 1878 y 1910 sólo el 10% de los anunciados resultaron fidedignos) entre los elementos de las tie​rras raras: los "nuevos elementos" eran, en realidad, mezcla de los ya descubiertos. Entre los nombres de estos elementos se encuentra el trabalenguas de terbio, erbio, iterbio e itrio, ya que estos cuatro elementos se obtuvieron de minerales descubiertos en Ytterby, una pequeña localidad próxima a Estocolmo. 

Entre 1894 y 1900, gracias principalmente a los trabajos del físico‑químico W. Ramsey, se descubrieron los llama​dos gases nobles o inertes: helio, neón, argón, criptón, xenón y radón.

Otros tres elementos (galio, escandio y germanio) fueron descubiertos gracias a las predicciones del Sistema Periódico, clasificación realizada por el químico ruso D.I. Mendeléev a partir de la observación de algunas regularidades en las propiedades de los elementos. Al proponer su clasificación, Mendeléev dejó algunos huecos para que se cumpliese la ley de la periodicidad. Incluso llegó a predecir, con admirable precisión como se demostró posteriormente, las propiedades de esos elementos. 

La historia del descubrimiento de los elementos se completa gracias a un nuevo fenómeno físico: la radiactivi​dad. Con el estudio de la misma se aislaron los elemen​tos radiactivos menos frecuentes en la Tierra: polonio, radón, radio, actinio, ..., ya que los más abundantes ‑uranio y torio‑ habían sido detectados sin dificultad por el método químico‑analítico. A partir de 1940, con el nacimiento del primer elemento transuránido (el nep​tunio), se inicia la búsqueda de elementos, también radiactivos, de masa superior a la del uranio. ¡Y en eso estamos!.
                     En la actualidad se conocen 116 elementos.

[Extractado de: D.N. TRIFONOV y V.D. TRIFONOV, 1984, Cómo fueron descubiertos los elementos químicos (Edito​rial Mir: Moscú)].

http://es.wikipedia.org/wiki/Descubrimiento_de_los_elementos_qu%C3%ADmicos

Escribe un resumen del texto anterior, indicando cuál es el fundamento del descubrimiento de los elementos en cada época.

Actividad 1 ejercicio para pensar 
El ácido clorhídrico gaseoso ‑una sustancia pura‑ se puede descomponer en dos gases diferentes, cada uno de los cuales se comporta como una sustancia pura. Teniendo en cuenta solamente este hecho:

(a) ¿Puede ser un elemento el gas original?.

(b) ¿Se puede asegurar que alguna de las sustancias puras mencionadas es un elemento?.

Actividad 2 ejercicio para pensar
Cuatro sustancias se calientan en presencia de aire y se comportan de la siguiente manera:

A: se funde; su masa disminuye al solidificarse.

B: se evapora, recuperándose después inalterada.

C: aumenta su masa.

D: queda inalterada, sin fundirse ni experimentar cambio alguno.

Establece razonadamente cuál de estas sustancias no puede ser un elemento.

Actividad 3 ejercicio para pensar
Clasifica como mezcla, disolución, compuesto o elemento las siguientes sustancias, siempre que se pueda justifi​car:

A: es un sólido homogéneo respecto a la subdivisión; al calentarlo se descompone, dando lugar a un gas y un sólido.

B: es un gas que licua a ‑34 ºC; el líquido obtenido hierve a la misma temperatura, la cual se mantiene constante; si se calienta hierro en el interior de este gas, se produce una reacción violenta y hay sólo un producto final.

C: es un líquido que hierve a 76 ºC; mientras dura la ebullición la temperatura va aumentando; si condensamos la primera fracción de vapor obtenida, hierve a 65 ºC.

D: es homogéneo a la subdivisión; al quemarlo en el aire, se forman dos sustancias diferentes.

E: es un sólido homogéneo y funde a 110 ºC, formando un líquido que también es homogéneo.

F: es un líquido de color verde; al hervir, obtenemos unos vapores que, al condensarse, forman un líquido incoloro.

Tercero. Las Leyes que rigen los procesos químicos. Un segundo paso hacia la teoría atómica de la materia

LECTURA  3.1 ATOMISMO :  SEGUNDO ADVENIMIENTO

La siguiente cita muestra una serie de razones a favor del atomismo:

'La mortaja que oscureció al atomismo a lo largo de la Edad Media se desvaneció cuando la física aristotélica inició su caída a comienzos del siglo XVII. Torricelli, discípulo de Galileo en los últimos meses de la vida del maestro, creó un vacío bastante aceptable en un tubo de vidrio sobre una columna de mercurio y, en 1650, von Guericke construyó la primera bomba mecánica de vacío. Los gases podían comprimirse y expandirse como si es​tuvieran constituidos por partículas discretas separadas en el vacío por grandes distancias sujetas a cambio.

La elasticidad del aire condujo a Boyle a abrazar el atomismo como posible explicación de los resultados de sus experimentos "físico mecánicos".

Otros encontraron evidencia favorable a la hipótesis atómica en la regularidad de las formaciones cristali​nas, que implicaban una estructura oculta bajo la super​ficie visible. Hooke dijo en 1665 que ciertas es​tructuras cristalinas aparecían por el empaquetamiento compacto de diminutas partículas constituyentes de forma esférica: los átomos se apilaban, capa sobre capa, como balas de cañón.

Otros se convencían por la naturaleza de los procesos de mezcla. El hecho de que los granos de sal se disuelvan y desaparezcan en el agua, sugiere que los líquidos no son continuos sino que poseen espacios vacíos. Un vaso de alcohol combinado con uno de agua se acomodan para formar algo menos que los dos vasos separados ‑de nuevo, los átomos parecen deslizarse unos entre otros, llenando huecos‑. Una gotita de tinta o tintura echada en un vaso de agua se distribuye lenta y uniformemente por sí misma, sugiriendo que las partículas se mezclan unas con otras: una mezcla de átomos en movimiento que colisio​nan. Similarmente, el olor del aceite de las salchichas puede llenar una casa en cuestión de minutos, lo cual también convenció a los eruditos del siglo XVII.

Entre los creyentes se incluían Galileo, Gassendi, Ba​con, Boyle, Hooke, Newton y Leibniz, por no citar más que a unos pocos, pero la evidencia cuantitativa era bastante menos impresionante que la lista de los segui​dores. Aunque el atomismo era una descripción muy atrac​tiva, parecía estar más allá de la posibilidad de com​probación, y esto redujo su utilidad, cuando no su credibilidad. Los pequeños granitos no habían dejado todavía ninguna marca que pudiera ser cuantificada.'

(HECHT, E. 'Física en perspectiva', 1987).

Resume los hechos más significativos que conozcas en favor del modelo discontinuo de la materia.

3.2   LEYES PONDERALES DE LA QUIMICA

A. Ley de conservación de la masa

Lavoisier realizó decenas de experimentos que incluían todas las reacciones químicas conocidas, llegando siem​pre, con la indiscutible evidencia de la balanza, a la misma conclusión:

en las reacciones que ocurren dentro de un recinto cerrado la ganancia experimentada por cualquier parte del sistema está contrarrestada por la pérdida del resto del mismo, es decir, la masa total dentro del sistema permanece constante.

B. LEY DE LAS PROPORCIONES CONSTANTES

Cuando dos sustancias se combinan para formar un compuesto, lo hacen según una proporción constante. La relación entre las masas que reaccionan permanece fija, independientemente de la proporción en que se encuentren mezcladas. Si un elemento está en exceso, parte del mismo no reaccionará y permanecerá inalte​rado.

Actividad 4
A altas temperaturas, el cobre reacciona con el azufre formando sulfuro de cobre. Se ha medido las masas de cobre y azufre que han reaccionado, obteniéndose los siguientes resultados:

                        Masa de      Masa de

                        cobre (g)     azufre (g)

                    ((((((((((((((((((((((((((((((((
                          6'00          1'55

                          5'71          1'60

                          5'45          1'45

                          5'60          1'50

                          3'99          1'05

                          4'33          1'15

                          4'40          1'17

                          3'55          0'95

                          3'00          0'78

                          2'50          0'71

(a) Analiza los resultados 

(b) ¿En qué proporción reaccionan el cobre y el azufre para dar sulfuro de azufre?.

 c.  Ley de las proporciones múltiples
Esta ley afirma que cuando dos elementos se combinan para originar distintos compuestos, dada una cantidad fija de uno de ellos, las diferentes cantidades del otro que se combinan con dicha cantidad fija para dar como producto los compuestos, están en relación de números enteros sencillos. 
Algo para concretar. Ley de las proporciones múltiples: Ley de Dalton Una serie de ejemplos
Flúor y iodo pueden formar cuatro fluoruros diferentes: fluoruro de iodo(I),

fluoruro de iodo(III), fluoruro de iodo(V) y fluoruro de iodo(VII). Con 1 g de Iodo, las masas de Fluor que pueden reaccionar son:

                                   IF                               IF3                           IF5                                    IF7

F (g)

    0,15
                       0,45
                        0,74
                                 1,04

I  (g) 

    1 
                       1
                        1  

                  1
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Cuando hierro y oxígeno se combinan, pueden formar dos óxidos de hierro

distintos, llamados óxido de hierro(II) y óxido de hierro(III). 

En el primero, 1 g de oxígeno se combina con 3.49 g de hierro.

En el segundo, la proporción es de 1 g de oxígeno con 2.33 g de hierro. La

relación entre ambas cantidades, es:





      FeO


      Fe2O3


Fe (g)



         3,49
                     2,33

O (g)                                                               1                                         1       
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En el hierro, considerando la misma cantidad de oxígeno, con 3 átomos de oxígeno se pueden unir tres átomos de hierro, si se forma óxido de hierro(II), o 2 átomos de hierro, si se forma óxido de hierro(III). La proporción será 3:2.

Veamos un tercer ejemplo:

En el cloro, con 2 átomos de cloro se pueden unir uno, tres, cinco o siete

átomos de oxígeno. Las proporciones serán 1:3:5:7.
  Cl2O                Cl2O3                     Cl2O5                             Cl2O7


Puesto que los átomos son indestructibles, para formar una molécula, si con un átomo de un elemento se unen dos o tres átomos de otro elemento, la proporción será 2:3 (o 3:2), si con dos átomos de unen 5 o 7, la proporción será 5:7, etc.

3. Hipótesis atómica de Dalton.
El primer enunciado científico de una teoría atómica se debe al químico inglés John Dalton (1766‑1844). Dalton fue un auténtico autodidacta; hijo de un tejedor manual, tuvo que mantenerse pobremente como maestro y tutor general de Manchester; poseía una fuerte iniciativa y rica imaginación, pero lo más notable era su extraordi​naria intuición que le llevó a importantes conclusiones. La 'hipótesis' atómica de Dalton, publicada bajo el título 'Nuevo sistema de filosofía química', puede re​sumirse en los siguientes puntos:

(a) 
La materia consta de átomos indivisibles.


'La materia ‑escribe Dalton‑, aunque divisible en un grado extremo, no es infinitamente divisible. Esto es, debe haber un punto más allá del cual no podemos ir en la división de la materia ... Yo he elegido la palabra átomo para representar estas últimas partí​culas ...'.

(b) 
Cada elemento consta de una clase característica de átomos idénticos.


Existen consecuentemente tantas clases diferentes de átomos como elementos; los átomos de un elemento 'son perfectamente semejantes en masa y figura, etc'. Aquí Dalton simplificaba más que los primiti​vos atomistas, que consideraban átomos de diferentes dimensiones, en un mismo elemento. Nótese que Dalton da al concepto de elemento una especificidad que hasta entonces no había tenido (recuérdese la defi​nición operativa y provisional dada en la lección anterior, debida a Lavoisier).

(c) 
Los átomos son invariables.


Los átomos de los diferentes elementos 'nunca pueden transformarse los unos en los otros por ninguna potencia que podamos controlar'. Dalton recogía así la impotencia de la alquimia para obtener el elixir de la 'eterna juventud' o la 'piedra filosofal' que serviría para transmutar otras sustancias en oro.

(d) 
Cuando se combinan diferentes elementos para formar un compuesto, la porción más pequeña del compuesto consta de un número definido de átomos de cada elemento.

(e)
En las reacciones químicas, los átomos ni se crean ni se destruyen, solamente cambia su distribución.


'Ninguna nueva creación o destrucción de la materia está dentro del alcance de los agentes químicos ... Todos los cambios que podemos producir consisten en la separación de partículas que están en estado de cohesión o combinación y en la unión de aquellas que previamente estaban distanciadas'.

(f) 
Al formarse los compuestos durante las reacciones químicas, los números de átomos de los elementos que se combinan guardan entre sí relaciones muy senci​llas: 1 a 1, 1 a 2, etc.
4. LA ORDENACION DE LOS ELEMENTOS

LECTURA

Después de una primera clasificación en metales y no metales, los químicos de siglo XIX  desarrollaron un gran esfuerzo con el fin de agrupar a los elementos en "familias" que tuvieran propie​dades semejantes. 

Durante esta época, el conocimiento de las propiedades físi​cas y químicas de muchos elementos  estaba muy avanzado, y aunque a primera vista sus características diferían sustancialmente, se sabía desde hacía tiempo la existencia de familias de elementos con comportamiento químico aná​logo. Así, la familia de los haló​genos, que incluye el flúor, cloro, bromo y yodo, con masas atómicas relativas 19, 35'5, 80 y 127, respectivamente, se combi​nan violentamente con los metales formando compuestos de composi​ción semejante. Sus puntos de ebullición y fusión, por lo general bajos y crecen progresivamente del primero hasta el últi​mo. Otra familia, la de los metales alcalinos, litio, sodio, potasio, rubidio y cesio, poseía igual​mente una larga lista de propiedades comunes.

El principal problema que surgía era encontrar un criterio orde​nador con el que conseguir los grupos de elementos con com​porta​miento simi​lar.

Actividad 5
La tabla 1 contiene las propiedades de distintos ele​men​tos, así como algunos de los compuestos que forman más frecuente​mente.

(a) Indica las valencias más frecuentes de cada elemen​to.

(b) Representa  en la tabla 2 los elementos metálicos, no metálicos y semimetálicos  con sus símbolos co​rrespondientes


4.1 LA TABLA PERIODICA DE MENDELEEV

En 1929, el químico alemán J. W. Döbereiner apreció que en algunas familias químicas las masas atómicas de uno de los elementos era semejante a la masa atómica media de sus dos vecinos inmediatos, considerando, por tanto, que las masas atómicas de los elementos podrían estar en progresión aritmética.


El químico inglés J. Gladstone señaló que podría re​sultar útil ordenar los elementos según sus masas atómi​cas crecientes. Al realizar esta ordenación se observó algo muy curioso: no sólo las masas atómicas de una familia estaban espaciadas regularmente, como había sugerido Döbereiner, sino también aparecían periódica​mente en el conjunto de la lista, elementos con propie​dades similares. En palabras del químico inglés New​lands, uno de los que investigaron esta regularidad, "el octavo elemento, partiendo de uno dado, es una especie de repetición del primero, como la octava nota en una octava musical".  

La validez de la sugerencia de Newlands fue muy limita​da, pues no demostraba que la periodicidad variaba si se avanzaba suficientemente en la lista de elementos, ni preveía el dejar espacios vacios en la ordenación  para colocar elementos sin descubrir. Este fue el merito del gran químico soviético Dimitri Ivanovich Mendeléev, uno de los 15 hermanos de una humilde familia siberiana. A muy temprana edad, su madre le envía a los colegios de las grandes ciudades rusas, para concluir sus estudios como el número uno de su promoción en la Universidad de Leningrado. Su método de clasificar elementos, ya fuesen conocidos o por descubrir, en un sistema coherente, nos proporcionó el denominado Sistema Periódico de los Ele​mentos, uno de los instrumentos más valiosos de la química moderna. En palabras de Mendeléev:

"El primer intento que hice en esta dirección, fue el siguiente: seleccioné los cuerpos de masas atómicas más pequeñas y los ordené de acuerdo a sus magnitudes. Con esto, vi que aparecía una periodicidad en sus propie​dades y en la valencia, un elemento sigue a otro, según una serie aritmética:

                         Li=7    Be=9'4   B=11     C=12    N=14    O=16   F=19

                         Na=23   Mg=24    Al=27'4  Si=28   P=31    S=32   Cl=35'3

                         K=39    Ca=40    .......  Ti=50   etc."

Nótese que en la ordenación de Mendeléev  ‑tabla 3‑, el hidrógeno no aparece, dadas sus propiedades muy parti​culares. El helio, y los demás elementos de la familia de los gases nobles, no habían sido aun descubiertos (en su tiempo sólo se conocían 58 elementos). Lo mismo ocurría con el elemento siguiente al Ca, correspondiente al escandio, donde dejó un hueco hasta su descubrimien​to, para seguir con el Ti, ya que este poseía propieda​des  semejantes al C y Si y debía ocupar lógicamente la cuarta columna. Mendeléev llegó a predecir, con admira​ble precisión, como se demostraría posteriormente, las pro​piedades de otros elementos aún por descubrir. De esta forma no tardaron en encontrarse el galio y el germanio.
(a) ¿Cuál es el criterio ordenador seguido por Mende​léev?

(b) ¿Qué elementos debían tener propiedades semejantes?

(c) ¿Por qué motivo dejó vacía la casilla siguiente al Ca?

Actividad 6
(a) Representa gráficamente la densidad, la temperatura de fusión y la valencia de los 25 primeros elemen​tos en función de la masa atómica.

(b) ¿Qué tipo de variación existe? ¿Qué conclusiones se pueden extraer?

Actividad 7
4.2 LA TABLA PERIODICA ACTUAL

La actual tabla periódica ‑tabla 4‑, presenta algunas diferencias respecto a la de Mendeléev:

1. Se encuentra dividida en 18 columnas que recogen a 16 grupos o series. Desde la IA hasta la VIIIA y desde la IB hasta la VIIIB donde se encuentran los gases nobles.


Los grupos IA (alcalinos), IIA (alcalinoterreos), IIIA, IVA (carbonoideos), VA (nitrogenoideos), VIA (anfígenos) y VIIA (halógenos), se consideran los elementos representativos. El VIIIB o 0, el grupo de los gases nobles y los grupos: IIIB, IVB, VB, VIB, VIIB, IB y IIB elementos de transi​ción.

2. Existen 7 filas o periodos; la primera, la ocupa el hidrógeno y el helio, luego siguen dos periodos cortos y a continuación tres largos, para terminar en la séptima, donde se encuentran los últimos ele​mentos des​cubiertos, terminando, por el momento, en el elemento 106. 

3. Dada la imposibilidad de incluir más elementos des​pués del Ba y del Ra se han tenido que abrir nuevas series en los periodos 6º y 7º, los lantánidos y actínidos, respectivamente; con 14 elementos cada una.

TABLA 4


5. LAS REACCIONES ENTRE GASES Y SU INTERPRETACION

Actividad 8
Los gases nitrógeno y oxígeno reaccionan para formar otro gas denominado óxido nítrico. ¿Cuál de las siguientes afirmaciones crees que indica mejor la proporción de los volúmenes de las sustancias que intervienen en dicha reacción?.

(a) 1 litro de nitrógeno   +   1 litro de oxígeno   ‑‑>   1 litro de óxido nítrico

(b) 1 litro de nitrógeno   +   1 litro de oxígeno   ‑‑>   0'5 litros de óxido nítrico

(c) 1 litro de nitrógeno   +   1 litro de oxígeno   ‑‑>   2 litros de óxido nítrico

(d) 1 litro de nitrógeno   +   1 litro de oxígeno   ‑‑> …. litros de óxido nítrico

(e) No lo sé.

5.1 LEY DE GAY‑LUSSAC

Se realizaron muchos experimentos durante el siglo XVIII y principios del XIX antes de que fuera posible determi​nar con certeza el número de los diferentes átomos que forman cada molécula. La confusión llegó a ser tan grande que algunos químicos se desesperaban con la teo​ría atómica. Afortunadamente, el número de átomos exis​tentes en una molécula de un gas pudo ser precisado gracias a la interpretación que el químico italiano Amadeo Avogadro (1776‑1856) dio de la ley de los volú​menes de combinación establecida por el químico francés y maestro de química experimental J.L. Gay‑Lussac (1778‑ 1850).

En 1.808, Gay‑Lussac había observado que el experimento de la explosión de los gases hidrógeno y oxígeno para la obtención de vapor de agua podía interpretarse con una gran simplicidad: vio que 2 volúmenes de hidrógeno se combinaban con 1 volumen de oxígeno para formar 2 volú​menes de vapor de agua. Como sabía que las propiedades  físicas de los gases, en general, tienen una uniformidad característica, Gay‑Lussac pensó que otros gases, además de oxígeno e hidrógeno, se combinarían según propor​ciones simples de volumen. Esta conjetura fue confirmada por sus cuidadosos experimentos, con los que obtuvo los siguientes resultados:

             1 vol. de    +  1 vol. de   ‑‑>  2 vol. de ácido

               hidrógeno       cloro            clorhídrico

             1 vol. de    +  3 vol. de   ‑‑>  2 vol. de

               nitrógeno       hidrógeno        amoniaco

             1 vol. de    +  2 vol. de  ‑‑‑>  2 vol. de dióxido

               oxígeno         monóxido         de carbono

                                    de carbono

             1 vol. de    +  1 vol. de  ‑‑‑>  2 vol. de óxido

               nitrógeno       oxígeno          nítrico

En función de estos resultados, Gay‑Lussac pudo enunciar la siguiente ley:
Los volúmenes de los gases que reaccionan o se obtienen en una reacción química, medidos en iguales condiciones de presión y temperatura, guardan rela​ción de números enteros sencillos.

Actividad 9
Para cada una de las parejas de gases señalados a conti​nuación, indica qué gas se produce, su volumen y si queda algún gas sin reaccionar.

(a) 5 cm3 de oxígeno y 10 cm3 de hidrógeno 

(b) 10 litros de hidrógeno y 10 litros de cloro

(c) 3 litros de nitrógeno y 6 litros de hidrógeno

(d) 2 cm3 de oxígeno y 3 cm3 de monóxido de carbono.

5.2 HIPOTESIS DE AVOGADRO

Cuando Gay‑Lussac puso de manifiesto este sorprendente comportamiento de los gases, Dalton lo rechazó totalmen​te. Fue necesaria la aportación de Avogadro, en 1811, para que la teoría atómica de la materia surgiera más  fuerte que nunca, casi en su formulación actual.

La ley de Gay‑Lussac hizo pensar acertadamente a Avoga​dro que:

la relación de volúmenes de los gases que reacciona​ban o se formaban era la misma que la relación entre el número de partículas ‑átomos o moléculas‑ que reaccionaban o se formaban de cada gas.

Así, según Avogadro, si se produce la siguiente reacción entre gases:

           1 volumen   +  1 volumen       ‑>  2 volúmenes de

             de cloro       de hidrógeno        ácido clorhídrico

en número de partículas intervinientes están en la misma proporción:

           N moléculas  + N moléculas     ‑> 2N moléculas de

             de cloro          de hidrógeno        ácido clorhídrico

Esta importante contribución de Avogadro se conoce con el nombre de hipótesis de Avogadro, la cual también se enuncia así:

Bajo las mismas condiciones de temperatura y pre​sión, volúmenes iguales de todos los gases ‑ya sean simples, compuestos o mezclas‑ contienen el mismo número de moléculas.

5.3 AVOGADRO AYUDA A GAY‑LUSSAC

Veamos ahora qué consecuencias se obtienen al intentar explicar la ley de Gay‑Lussac con la hipótesis de Avoga​dro. Consideremos la formación de ácido clorhídrico a partir de hidrógeno y cloro; los resultados experimen​tales de Gay‑Lussac se pueden representar como sigue:

             Cloro       Hidrógeno       Acido clorhídrico


donde cada cuadrado corresponde a una unidad de volumen.

De acuerdo con la hipótesis de Avogadro, estos volúmenes iguales contienen el mismo número de moléculas. Imagine​mos, por simplificar, que en cada cuadrado sólo existe tres moléculas.


Si, como opinaba Dalton, suponemos que los gases cloro e hidrógeno son monoatómicos (es decir, que su molécula consta de un solo átomo) y que tiene lugar la reacción anterior, llegamos a un resultado contradictorio, pues resulta imposible, sin dividir los átomos de hidrógeno y cloro, situar tres moléculas de ácido en cada uno de los cuadrados de la derecha. En consecuencia, estos gases no pueden ser monoatómicos.

¿Qué harías para superar dicha contradicción?. Justifica la respuesta con ayuda del siguiente esquema:


5.4 ELEMENTOS GASEOSOS

De la actividad anterior se deduce que las partículas más pequeñas de los elementos gaseosos, contrariamente a la simplicidad sostenida por Dalton, no son sólo átomos solitarios, sino que pueden considerarse formadas tam​bién por dos o más átomos químicamente semejantes. Así, podemos tener:

( gases monoatómicos (de partículas constituídas por un solo átomo; los gases nobles ‑helio, neón, argón, criptón, etc‑ son un ejemplo de este tipo de gases).

( gases diatómicos (cuyas moléculas están formadas por dos átomos; ejemplos: hidrógeno H2, oxígeno O2, nitrógeno N2, cloro Cl2,...).

Los siguientes esquemas ilustran estos dos tipos de gases elementales:


            Elemento gaseoso                Elemento gaseoso

            formado por átomos              formado por moléculas

                                                          diatómicas

6. MASAS ATOMICAS Y MOLECULARES RELATIVAS

6.1 DETERMINACION DE LA MASA ATOMICA RELATIVA

Otra consecuencia importante de la teoría de Dalton, sin la cual la Física y la Química modernas no podrían imaginarse, fue que permitió la determinación de masas atómicas y moleculares. Es preciso hacer constar que Dalton sólo pretendía calcular masas relativas, esto es, el número de veces que la masa de una partícula es mayor que la de otra que se toma como masa unidad.

No se conocía ningún método seguro para determinar masas absolutas hasta que, en 1865, J. Loschmidt (1821‑1895) utilizó para este propósito los resultados de la teoría cinética (ahora sabemos que los átomos de los elementos poseen masas del orden de 10‑27 kg).

Como ejemplo del método utilizado por Dalton para deter​minar masas atómicas relativas, consideremos la reac​ción:

             cloro   +   hidrógeno              ácido clorhídrico

Tú no puedes hallar directamente la masa de un único átomo de cloro o de hidrógeno; sin embargo, en el labo​ratorio, se puede comprobar que, por ejemplo, 1 g ó 2 g de hidrógeno reaccionan completamente con 35'5 g ó 71 g de cloro. Por tanto, esto nos permite conocer la propor​ción entre las masas de un número muy grande de átomos de cloro y de hidrógeno que se combinan según la reac​ción anterior. Es decir:

                         masa de cloro

                      ((((((((((((( = 35'5

                       masa de hidrógeno

Si suponemos que el número de átomos de cloro e hidróge​no que reaccionan están en la proporción 1:1, también se verifica que:


   masa de N átomos de cloro

               (((((((((((((((((((((= 35'5 .

                masa de N átomos de hidrógeno

(a) Completa la proporción:

                    masa de 1 átomo de cloro

                  (((((((((((((((((((=     .

                  masa de 1 átomo de hidrógeno

(b) ¿Cuántas veces es mayor la masa de un átomo de cloro que la de un átomo de hidrógeno? ¿Cuál es la masa atómica relativa del cloro?.

Actividad 10
(a) Dalton creía que la molécula de agua era HO. Ahora sabemos que las masas de oxígeno e hidrógeno que se combinan en la síntesis del agua están en la rela​ción 8:1. De acuerdo con la fórmula del Dalton, ¿cuántas veces es mayor la masa del átomo de oxígeno que la del hidrógeno?.

(b) Posteriormente, Dalton comprobó que usar la regla de la máxima simplicidad daba lugar a inconsistencias en la determinación de masas atómicas. En el caso específico del agua decía ya en 1810:


Después de todo cae dentro de lo posible que el agua sea un compuesto ternario (H2O o HO2, en lugar de HO).

¿Cuántas veces es mayor entonces la masa de un átomo de oxígeno que la del átomo de hidrógeno?.

(c) ¿Y la masa de una molécula de agua, cuántas veces es mayor que la masa de un átomo de hidrógeno?.

6.2  EXPRESION DE LAS MASAS ATOMICAS Y MOLECULARES RELATIVAS

Como se vio que la masa de todos los átomos era superior a la masa del átomo de hidrógeno, se pensó en tomar a ésta como unidad. Se define la masa atómica relativa, simbolizada por Ar, como el número de veces que la masa de un átomo es mayor que la masa del átomo de hidrógeno.

Del mismo modo, el número de veces que es mayor la masa de una molécula que la de un átomo de hidrógeno se tomó como masa molecular relativa, simbolizada por Mr. Las estructuras gigantes, como ya hemos señalado, no están formadas por moléculas. Sin embargo, mantendremos la denominación de masa molecular relativa para indicar el número de veces que la masa del grupo atómico expresado en la fórmula es mayor que la masa del átomo de hidróge​no. Ejemplos:


              Ar(Cl) = 35'5      Ar(O) = 16      

                         Mr(H2O) = 18    Mr(O2) = 32

Posteriormente, puesto que el oxígeno se combina con mayor número de elementos que el hidrógeno, se tomó la masa de 1/16 del átomo de oxígeno como unidad de refe​rencia en la escala relativa de masas atómicas.  En la actualidad, es la masa de 1/12 de un átomo de carbono la unidad de referencia.

¿En qué unidades se miden las masas atómicas y mole​culares relativas?.

Actividad 11
Cuando decimos que la masa atómica relativa del oxíge​no es 16 queremos decir que:

(a) la masa de un átomo de oxígeno es 16 g 

(b) un átomo de oxígeno tiene una masa más pequeña que 0'0000016 g

(c) la masa de un átomo de oxígeno es 16 veces mayor que la de un átomo de hidrógeno

Actividad 12
Con ayuda de una tabla de masas atómicas relativas, halla la masa molecular relativa de las siguientes sustancias:

(a) bromo, Br2 

(b) metano, CH4 

(c) etanol, C2H5OH

(d) éter dietílico, (C2H5)2O

(e) quinina, C20H24K2O2
(f) glucosa, C6H12O6
(g) arcilla, [Al2O3.2(SiO2).2(H2O)]

(h) cloruro de sodio, NaCl

(Respuesta: (a) 160; (b) 16; (c) 46; (d) 74; (e) 374; (f) 180; (g) 256; (h) 58'5).

11. LA MEDIDA DE LA CANTIDAD DE SUSTANCIA: EL MOL

Actividad 13
La magnitud cantidad de sustancia es equivalente a:

(a) la masa

(b) el volumen

(c) el número de partículas

(d) la densidad

(e) no lo sé.

Actividad 14
(a) Una cesta contiene 60 huevos gordos y un capazo 60 huevos pequeños. Compara el número de docenas y la masa de los huevos de ambos recipientes.

(b)
Juan compra 5 kg de huevos gordos y Enrique 5 kg de huevos pequeños. ¿Cuál de ellos ha adquirido mayor número de docenas?.

(c) 
El día 14 de julio de 1990, las gallinas de la señora María pusieron 2 docenas de huevos blancos y gordos y, ese mismo día, las gallinas de la señora Teresa pusieron 2 docenas de huevos morenos de va​rios tamaños. ¿En qué gallinero es mayor el número de huevos obtenido? ¿En qué caso, probablemente, se podrá hacer una tortilla mayor?. 

Actividad 21
Imagina que dispones de 2 enormes montones de tornillos y tuercas y que no puedes contar el número que hay de cada uno de ellos. Tampoco conoces la masa de un torni​llo ni la de una tuerca; sólo sabes que la masa de un tornillo es 6 veces mayor que la masa de una tuerca. ¿Qué masas tomarías de unos y otras para que hubiera el mismo número de ambos?:

(a) 6 kg de tornillos y 6 kg de tuercas

(b) 1 kg de tornillos y 6 kg de tuercas

(c) 6 kg de tornillos y 1 kg de tuercas

(d) no lo sé

Actividad 22
(a) Si la masa de un átomo de cloro es 35'5 veces mayor que la de un átomo de hidrógeno y quisiéramos tener el mismo número de átomos de cloro que de hidrógeno, ¿qué masa de cada uno de ellos tomarías?.

(b) Queremos preparar tres frascos A, B y C de manera que A contenga N átomos de oxígeno; B, N átomos de hidrógeno y C, N moléculas de agua. ¿Qué masas de dichas sustancias deben contener los frascos?.

Actividad 22
¿Cuáles de las siguientes afirmaciones son correctas?.

(a) 1 g de cloro contiene el mismo número de átomos que 35'5 g de hidrógeno.

(b) 16 g de oxígeno contienen el mismo número de átomos que 1 g de hidrógeno.

(c) 18 g de agua contienen el mismo número de moléculas que 18 g de ácido clorhídrico.

(d) 18 g de agua contienen el mismo número de moléculas que 36'5 g de ácido clorhídrico.

(e) 1 g de hidrógeno contiene el mismo número de átomos que moléculas contienen 36'5 g de ácido clorhídrico.

11.1 EL MOL

La magnitud cantidad de sustancia , representada por la letra n, se emplea para medir el número de partículas que existe en una muestra. Volviendo a la analogía de los huevos, cada vez que utilizamos la palabra 'docena' nos estamos refiriendo al número de huevos, es decir, a la magnitud 'cantidad de sustancia'. De manera parecida, los químicos eligieron una unidad de cantidad de sustan​cia  que les aseguraba tomar cada vez el mismo número de átomos o moléculas de sustancias distintas. Lo  más sencillo que idearon fue pesar 

una masa en gramos de las diferentes sustancias igual a sus masas atómicas o moleculares relativas.

 Dicha masa recibió el nombre de masa molar, representada mediante Mm, midiéndose en 'g/mol'. 

A la cantidad de sustancia correspondiente, es de​cir, al número de partículas (átomos o moléculas) contenidas en la masa molar, le llamaron mol. 

Ejemplos:

( La masa atómica relativa del cloro es 35'5; su masa molar, 35'5 g/mol y en esos 35'5 g hay 1 mol de átomos.

( La masa molecular relativa del agua es 18; su masa molar, 18 g/mol y en esa masa hay 1 mol de moléculas.

El concepto de mol era útil aunque al principio no sabían cuántos átomos o moléculas había en un mol. Este número no fue conocido hasta 1865 y se le llamó constan​te de Avogadro, simbolizada mediante NA; su valor ac​tualmente aceptado es 6'02.1023 partículas/mol.

El mol se definió entonces como 

la cantidad de sustancia que contenía un número de partículas igual a la constan​te de Avogadro 

y, aunque inicialmente el término se utilizó sólo para átomos y moléculas, después pasó a utilizarse para cual​quier tipo de partículas: átomos, moléculas, iones, electrones, etc. De este modo el mol pasó a ser la 'docena' del químico, es decir, una unidad apropiada para contar las partículas que se toman o que reaccio​nan; con la ventaja de que con la sola ayuda de la balanza podemos tomar el número de partículas ‑esto es, el número de moles‑ que interese. El mol es la unidad de la cantidad de sustancia en el SI.

Así pues, aunque en el lenguaje corriente la cantidad de sustancia se refiere al volumen o a la masa, en el lenguaje científico su significado está restringido al número de partículas, medido en moles, de la muestra.

De acuerdo con lo anterior, para calcular la cantidad de  sustancia, esto es, el número de moles de una muestra, tenemos por ahora dos procedimientos:

(1º) Conocida la masa m de la muestra y la masa molar Mm de la sustancia, la cantidad de sustancia n se calcula mediante:

                                   m

                           n = ((((  (mol).

                                   Mm
(2º) Conocido el número de partículas N (átomos o molé​culas) de la muestra, la cantidad de sustancia n es:  

                                    N

                           n = ((((  (mol).

                                    NA
siendo NA la constante de Avogadro.

Conviene, finalmente, tener una idea de lo enorme que es la constante de Avogadro; veamos algunos ejemplos curio​sos:

( Si la constante de Avogadro fuesen céntimos y lo repartiéramos entre todos los habitantes de la Tie​rra (supongamos 5000 millones), saldríamos cada uno a 1'2 billones de pesetas.

( Toda la Tierra dividida en bolas de unos 15 cm de diámetro daría la constante de Avogadro.
( Las cataratas del Niágara vierten algo más de 6500 m3 de agua por segundo. Sin embargo, en una gota de agua hay más moléculas de agua que gotas de agua caen en 400 años en las cataratas del Niágara.

( Se ha calculado que al respirar aspiramos en cada inspiración unas 12 moléculas del aire que lanzó Julio César hace unos 2000 años cuando moribundo pronunció su célebre frase: 'Tu quoque, fili?', al ver a Bruto entre los conjurados.
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Actividad 29
(a) ¿Qué cantidad de sustancia son 12'04.1023 átomos de hidrógeno?.

(b) ¿Qué masa de oxígeno debes medir para tener 1 mol de átomos de oxígeno?.

(c) ¿Cuántos átomos de oxígeno habrás tomado?.

(d) ¿Cuál es la masa de un átomo de oxígeno?.

(e) ¿Qué masa de oxígeno debes medir para tomar 1 mol de moléculas de oxígeno?.

(f) ¿Cuántas moléculas de oxígeno habrás tomado?.

(g) ¿Cuál es la masa de una molécula de oxígeno?.

(h) ¿Qué masa debes medir para tener 1 mol de moléculas de agua?.

(i) ¿Cuántos átomos de hidrógeno y de oxígeno has toma​do?.

(Respuesta: (a) 2 mol; (b) 16 g; (c) 6'02.1023 átomos; (d) 2'7.10‑23 g; (e) 32 g; (f) 6'02.1023; (g) 5'3.10‑23 g; (h) 18 g; (i) 6'02.1023 átomos de oxígeno y 12'04.1023 átomos de hidrógeno).

Actividad 30
Calcula la cantidad de sustancia que hay en:

(a) 18.1023 moléculas de amoniaco;

(b) 100 g de agua.

(Respuesta: (a) 3 mol; (b) 5'6 mol).

Actividad 31
¿Cuántas moléculas hay en 10 g de hidrógeno? ¿Cuántos átomos?.

(Respuesta: 3.1024 moléculas; 6.1024 átomos).

Actividad 32
Calcula la masa de un átomo de carbono y la masa de una molécula de agua.

(Respuesta: 2.10‑23 g; 3.10‑23 g).

Actividad 33
¿Cuántos gramos de nitrato de potasio (KNO3) tenemos si disponemos de 2 mol de dicha sustancia?.

(Respuesta: 202 g).

Actividad 34
La masa de una bombona de butano (C4H10) es 13'7 kg aproximadamente.

(a) Halla la cantidad de sustancia.

(b) ¿Cuántas moléculas de butano contiene la bombona?.

(c) ¿Cuántos átomos de carbono y de hidrógeno contiene?.

(Respuesta: (a) 236'2 mol; (b) 1'4.1026 moléculas; (c) 5'7.1026 átomos de carbono, 1'4.1027 átomos de hidróge​no).

Actividad 35
Completa el siguiente cuadro:

        Sustancia    Mr          Mm           m(g)           n(mol)                   N

                                        (g/mol)                                                 (moléculas)

       __________________________________________________________

        H2O                                              54

        H2SO4                                                                 2

        CH4                                                                                          1025
       __________________________________________________________

12. DETERMINACIÓN DE LAS FÓRMULAS QUÍMICAS: EMPÍRICA, MOLECULAR Y ESTRUCTURAL.
La composición centesimal de un compuesto es el porcentaje en masa de cada elemento que forma el compuesto. Su determinación requiere llevar a cabo un análisis cuantitativo del compuesto; es decir, descomponer el compuesto y calcular las masas de los elementos que forman parte de él, o bien sintetizar el compuesto y medir las masas de los elementos que se combinan para formarlo.

Actividad 36
Cuando 10 g de mercurio reaccionan con el bromo suficiente, se forman 18 g de bromuro de mercurio. Calcular la composición centesimal del bromuro que se forma. 
Actividad 37
Cuando reaccionan 25,0 g de níquel metálico, Ni(s), con un exceso de cloro gaseoso, CI2(g), se forman 55,2 g de cloruro de níquel puro. Averigua la composición centesimal del cloruro de níquel
La fórmula empírica
La fórmula empírica es la fórmula más simple que indica la pro​porción atómica de los elementos que forman un compuesto.
Por ejemplo, un compuesto con la fórmula empírica AB2 tiene el doble de átomos o iones del elemento B que del A.

· Si el compuesto es molecular, la fórmula empírica puede coincidir con la fórmula molecular o ser una simplificación de ésta. Por ejemplo, la fórmula molecular del agua es H2O y su fórmula empírica es H2O; la fórmula molecular del peróxido de hidrógeno es H2O2 y su fórmula empírica es HO.
· Si el compuesto es una estructura gigante, la fórmula empírica coincide con la fórmula de la unidad de estructura del compuesto. Por ejemplo, la fórmula empírica del cloruro de sodio es NaCI y la fórmula empírica del dióxido de silicio es SiO2.

Actividad 38.

¿Cuáles de estas fórmulas son empíricas? a) H2S; b) N2O4; c) CH4; d) C2H6; e) C3H8; f) C6H6; g) BaCI2; h) GeO2.
Para conocer la fórmula empírica de un compuesto se debe deter​minar la relación de las masas en la que se combinan los elementos a la hora de formar el compuesto (masas de combinación), o bien el porcentaje de cada elemento que hay en el compuesto (composición centesimal). Ambos datos se determinan experimentalmente, de ahí el nombre de fórmula empírica (fórmula obtenida a partir de datos experimentales de masas de combinación o de composición cente​simal).

Para calcular la fórmula empírica a partir de las masas de combinación o de la composición centesimal de un compuesto AxBy, es necesario con​vertir la relación entre las masas en una relación entre moles de átomos, mediante el uso de las masas molares de A y de B. Podemos esquemati​zar el proceso de la siguiente manera:
Actividad 39.

Determina la fórmula empírica del bromuro de mercurio, cuya composición centesimal es 55,6 % Hg y 44,4 % Br 

Solución
Sabemos que en 100,0 g de bromuro hay 55,6 g de Hg y 44,4 g de bromo. Convertiremos cada masa en cantidad de sustancia.
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Dividiendo la cantidad mayor por la cantidad menor:
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La relación 2,01 mol Br: 1 mol Hg implica que hay 2,01 átomos de Br por cada átomo de hidrógeno. Si la teoría atómica es correcta, no pueden existir 0,01 átomos de Br. Por lo tanto, el hecho de que no obtengamos exactamente 2 se ha de atribuir al error experimental. La fórmula empírica es HgBr2.
Actividad 40. 
La composición centesimal del eteno es 85,6 % C y 14,4 % H. Determina la fórmula empírica
12.1 La fórmula molecular

En el caso de un compuesto molecular, la fórmula empírica no tiene que coincidir necesariamente con la fórmula molecular (fórmula que indica el número total de átomos de cada elemento que hay en la molécula). Así, la fórmula empírica del eteno es CH2, pero su fórmula molecular podría ser C2H4, C3H6, etc. Para decidir cuál es la fórmula molecular de un com​puesto, hay que conocer su masa molecular o su masa molar.
La masa molar de un gas o un líquido volátil se puede determinar midiendo la densidad relativa del compuesto en estado gaseoso, tal y como veremos más adelante. La masa molecular de cualquier sustancia molecular se puede medir mediante la técnica de espectroscopia de masas.
La determinación de la fórmula molecular de un compuesto a partir del conocimiento de la fórmula empírica y de la masa molar se puede esque​matizar de la siguiente manera
Actividad 41. 

La fórmula empírica del eteno es CH2. Su masa molar es 28 g mol \ ¿Cuál es su fórmula molecular?
Solución
La fórmula molecular del eteno tiene que ser de la forma (CH2)x- La masa molar del compuesto ha de ser x veces la masa molar de la fórmula empírica.
M (eteno) = xM (CH2)
x=M(eteno)/M(CH2) = 28g.mol-1/14,0 g.mol-1 = 2
12.2 La fórmula estructural
Para conocer la fórmula molecular estructural de un compuesto hay que aplicar técnicas físicas de espectroscopia y de difracción de electro​nes. El conocimiento de esta fórmula es esencial para diferenciar los isó​meros, compuestos que tienen la misma fórmula molecular pero diferen​te fórmula estructural. Por ejemplo, la fórmula molecular del ácido acético y del hidroxietanal es C2H4O2, pero las fórmulas estructurales son muy diferentes.
CH3 - COOH
CH2OH - COH
ácido acético
hidroxietanal
12.3 Cálculo de la composición centesimal
Una vez se ha determinado la fórmula empírica de un compuesto, es posible efectuar el cálculo opuesto, es decir, calcular su composición centesimal. Este cálculo es muy importante cuando nos interesa conocer la composición centesimal de un elemento en un compuesto deter​minado.
Actividad  42.

Para restituir el nitrógeno que se extrae del suelo cuando se cosecha, se uti​lizan fertilizantes compuestos que contienen nitrógeno como, por ejem​plo, el nitrato de sodio, NaNO3(s), y el nitrato de amonio, NH4NO3(s). ¿Cuál de estos compuestos contiene el porcentaje más alto de nitrógeno?
Solución
La masa molar del NaNO3 es: 
M(NaNO3) = (22,99 + 14,01 + 3 X 16,00) g mor1 = 85,00 g mol-1
Una muestra de 1 mol de NaNO3 contiene 1 mol de átomos de N, por lo tanto:
%N = (14,04 gN/ 85,00g NaNO3)X 100 = 16,48 %
La masa molar del NH4NO3
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Una muestra de 1 mol de NH4NO3 contiene 2 moles de áto​mos de N, por lo tanto:
% N =(28,02 g/80,05 g) x100 = 35 % 80,05 g
Así pues, el nitrato de amonio es el que contiene un por​centaje más alto de nitrógeno. Si los precios de los fertili​zantes por unidad de masa fueran los mismos, está claro que el nitrato de amonio sería el que resultaría más econó​mico.

Figuras 9 y 10
Fertilizante doméstico. Fíjate en su composición.
Actividad 43
Unas pastillas para combatir la anemia tienen en su composición sulfato de hierro (II). Si suponemos que la pastilla está compuesta íntegramente por FeSO4-7H2O(s), ¿qué porcentaje en hierro (II) contienen?
Figura 11
Pastillas para combatir la anemia.

13. ¿COMO SE PUEDE EXPRESAR AHORA LA COMPOSICION DE UNA DISO​LUCION?

13.1 CONCENTRACION Y MOLALIDAD


Sabemos que la composición de una disolución es la relación entre la masa, el volumen o la cantidad de soluto y la masa, el volumen o la cantidad de disolvente o disolución. Cuantitativamente, la composición la ex​presábamos de dos maneras:

( Masa de soluto por unidad de volumen de disolvente o disolución ‑medida habitualmente en g/cm3‑. Ejemplo: a 75 ºC, la composición de una disolución saturada de nitrato de sodio en agua es de 1'4 g/cm3.

( Masa de soluto en 100 unidades de masa o de volumen de disolución ‑se mide en g/100 g o en g/100 cm3‑. Ejemplo: la composición de una disolución de nitrato de potasio en agua es de 85 g/100 g o la composición de una disolución de la sustancia X en etanol es de 3'6 g/100 cm3.


Acabamos de ver que la cantidad de sustancia se mide en mol. Esto nos permite establecer dos nuevas maneras de expresar la composición de una disolución:

( Cantidad de soluto por unidad de volumen de diso​lución. Recibe el nombre de concentración (c), se mide en 'moles por litro' (mol/l) y se calcula mediante:

                                     nsoluto
                              c = (((((((
                                   Vdisolución
La recomendación de la IUPAC es denominar concentra​ción a esta magnitud, aunque es muy corriente encon​trar en los libros el término molaridad para refe​rirse a la cantidad de soluto por unidad de volumen de disolución. Nosotros seguiremos la sugerencia de los organismos internacionales. 

( Cantidad de soluto por unidad de masa de disolvente. Recibe el nombre de molalidad (ml), se mide en 'moles por kilogramo' (mol/kg) y se calcula a partir de:

                                        nsoluto
                              ml = (((((
                                      mdisolvente
Actividad 44
Calcula la concentración de la disolución obtenida con 2'52 g de cloruro de hierro (III) ‑FeCl3‑ y agua si se logra 120 cm3 de disolución.

(Respuesta: 0'13 mol/l).

Actividad 45
Se disuelve 12'3 g de cloruro de calcio (CaCl2) en 242 g de agua. Calcula la molalidad.

(Respuesta: 0'46 mol/kg).

Actividad 46
A 100 cm3 de una disolución de ácido clorhídrico (HCl) de concentración 1'2 mol/l se le añade agua hasta tener 250 cm3 de disolución. ¿Cuál será la concentración de la nueva disolución?

(Respuesta: 0'48 mol/l).

Actividad 47
Halla la molalidad de una disolución de carbonato de sodio (Na2CO3) en agua del 2% de composición centesimal en masa.

(Respuesta: 0'192 mol/kg).

Actividad 48
La molalidad de una disolución de ácido clorhídrico (HCl) en agua, de densidad 1'13 g/cm3, es 9'5 mol/kg. Calcula la concentración de dicha disolución.

(Respuesta: 7'97 mol/l).

Actividad 49
¿Cuántos gramos de clorato de potasio (KClO3) hay en 45 cm3 de una disolución de dicha sustancia en agua de concentración 0'01 mol/l?.

(Respuesta: 0'055 g).

Actividad 50
Un ácido clorhídrico comercial (HCl), de densidad 1'175 g/cm3, tiene una riqueza del 35%. Calcula el volumen de este ácido que se necesita para preparar 3 l de una disolución de ácido clorhídrico cuya concentración sea 2 mol/l.

(Respuesta: 0'532 l).

Actividad 51
Se desea preparar 5 l de una disolución de sosa caústi​ca ‑hidróxido de sodio (NaOH)‑ de composición centesimal en masa del 20%. La densidad de la disolución es 1'22 g/cm3.

(a) ¿Qué masas de disolvente y de soluto se necesita?.

(b) Halla la concentración de esta disolución.

(Respuesta: (a) 4880 g de disolvente y 1220 g de soluto; (b) 6'1 mol/l).

Actividad 52
Se disuelve 5 g de ácido clorhídrico (HCl) en 35 g de agua. La densidad de la disolución obtenida es 1'060 g/cm3. Calcula:

(a) la composición centesimal en masa

(b) la concentración.

(Respuesta: (a) 12'5%; (b) 3'6 mol/l).

Actividad 53
Se disuelve 50 cm3 de éter (C3H10O), de densidad 0'714 g/cm3, en alcohol etílico (C2H6O) hasta formar 100 cm3 de disolución. ¿Cuál es la concentración de la misma?.

(Respuesta: 4'8 mol/l).

Actividad 54
Describe detalladamente, incluyendo los nombres de los instrumentos, los pasos que seguirías en el laboratorio para preparar las siguientes disoluciones:

(a) de ácido clorhídrico (HCl) en agua de concentración 0'1 mol/l

(b) de cloruro de sodio (NaCl) en agua de molalidad 1'5 mol/kg. 

14. LEYES DE LOS GASES
Relación entre la presión de una determinada cantidad de gas y el volumen a una temperatura constante

Actividad 55
Hemos aceptado en nuestro modelo que la presión se debe al choque de las moléculas con las paredes del recipien​te. Por lo tanto, la presión de un gas encerrado en un recipiente depender tanto del número de choques por unidad de tiempo ‑frecuencia‑ como de la intensidad de los mismos.

Por otro lado, recordemos que el concepto de temperatura está relacionado con la concentración de energía inter​na, de manera que las moléculas de un gas cuando se encuentra a elevada temperatura se moverán más deprisa que cuando su temperatura sea baja.

(a) Emite una hipótesis acerca de la relación que exis​tir entre el volumen y la presión si mantenemos invariables la cantidad de gas y la temperatura.

(b) Diseña un experimento para comprobar tu hipótesis.

(c) Realízalo.

Actividad 56
(a) Analiza los resultados obtenidos en la actividad anterior. Representa gráficamente p frente a V.

(b) ¿Qué tipo de proporcionalidad guarda la presión con el volumen?. Para comprobarlo, ¿qué otra representa​ción gráfica tienes que hacer?.

(c) ¿Cuál es la ecuación que relaciona la presión p con el volumen V?.

Actividad 57 

14.1 LEY DE BOYLE‑MARIOTTE

Durante el siglo XVII no se conocía otro gas que el aire, cuya compresibilidad fue estudiada por Boyle me​diante un tubo de vidrio en forma de U cerrado en un extremo y con una cantidad variable de mercurio en el otro. Boyle comprobó que el volumen V del aire confinado en el tubo de vidrio disminuye a medida que aumenta la presión p, de modo que el producto pV permanece constan​te. Más adelante, E. Mariotte (1620‑1684) realizó el mismo experimento, observando que para que se cumpla dicha ecuación es preciso que la temperatura se mantenga constante. En consecuencia, la ley de Boyle‑Mariotte se enuncia como sigue:

a temperatura constante, el volumen V de una canti​dad dada de cualquier gas es inversamente proporcio​nal a la presión p, es decir,


pV = constante

donde la constante de proporcionalidad depende, obvia​mente, de la cantidad de gas y de la temperatura.

Se trata de una ley que sólo es válida para presiones muy pequeñas. Actualmente decimos que únicamente se cumple para los llamados gases ideales; aunque tales gases no existen, muchos gases reales se comportan como ideales en las circunstancias citadas. 

Actividad 58
El volumen de una masa gaseosa, medido en CNPT (1 atm y 0 ºC), es de 135 litros. ¿Cuál será su volumen a 7atm si la temperatura no varía?.

(Respuesta: 19'3 l).

14.2 Relación entre el volumen y la temperatura de una determinada cantidad de gas a presión constante

Actividad 59
(a) Emite una hipótesis acerca de la relación que exis​tirá entre el volumen y la temperatura que adquiere una determinada cantidad de gas, manteniendo cons​tante la presión.

(b) Con ayuda de la bureta de gases, diseña un experi​mento para contrastar tu hipótesis.

(c) Realízalo.

Actividad 60 
(a) Representa gráficamente el volumen V frente a la temperatura t.

(b) ¿Qué tipo de proporcionalidad existe entre el vo​lumen y la temperatura del gas?. ¿Cuál es la ecua​ción que relaciona estas variables?.

Actividad 651 
A partir de la gráfica obtenida en la actividad ante​rior, ¿a qué temperatura hipotética, si el gas no licua​ra, su volumen se reduciría a cero?.

Actividad 62 

14.3   EL CERO ABSOLUTO

Esta misma experiencia se ha realizado con diferentes gases y distintas masas de éstos; se ha hallado que el punto en que las rectas cortan al eje de abscisas es el mismo para todos ellos. El valor correspondiente es ‑273 ºC.

Este resultado nos permite establecer una nueva escala de temperaturas en la que, en vez de situar el cero en el punto de fusión del agua, lo situaremos a ‑273 ºC. Esta escala se denomina escala Kelvin o escala de tempe​raturas absolutas. La temperatura absoluta se representa con la letra T y su unidad de medida en el SI es el kelvin (K). El origen de esta escala (el llamado cero absoluto) correspondería a la temperatura a la cual el volumen del gas se reduciría a cero.

Las escalas centígrada y absoluta están relacionadas mediante:


T(K) = t(ºC) + 273

(a) Representa ahora el volumen V frente a la tempera​tura absoluta T.

(b) ¿Cuál es la ecuación que relaciona el volumen V con la temperatura absoluta T?. Expresa con palabras el significado de esta ecuación.

Actividad 63  

14.4   LEY DE CHARLES Y GAY‑LUSSAC

J.A. Charles (1746‑1823) y L.J. Gay‑Lussac, al estudiar la dilatación de los gases muy diluídos, llegaron a la conclusión de que su volumen V varía con la temperatura centígrada t de acuerdo con la ecuación  V = Vo (1 + t/273). Si introducimos la escala de temperaturas abso​lutas obtenemos la llamada ley de Charles y Gay‑Lussac:

a presión constante, el volumen V de una determinada cantidad de gas es directamente proporcional a la temperatura absoluta T, esto es:
                               V

                              ((( = constante

                               T

donde la constante de proporcionalidad depende de la presión y de la cantidad de gas.

También esta es una ley aproximada, válida exclusivamen​te para los llamados gases ideales.

Actividad 64
Una masa de gas ocupa un volumen de 15 litros a 30 ºC. Se calienta hasta que su temperatura sea de 70 ºC, manteniendo manteniendo la presión constante. ¿Cuál será el nuevo volumen ocupado por el gas?.

(Respuesta: 17 litros).

14.5  Relación entre la presión y la temperatura de una determinada cantidad de gas a volumen constante

Actividad 65
(a) A título de hipótesis, ¿qué relación existirá entre la presión y la temperatura si mantenemos constantes la cantidad de gas y el volumen?.

(b) Diseña el experimento correspondiente.

Actividad 66

OTRA DE LO MISMO

Al representar gráficamente la presión p del gas frente a la temperatura centígrada t, la recta obtenida para cualquier gas corta al eje de abscisas en ‑273 ºC. Por tanto, al representar la presión p frente a la tempera​tura absoluta T resultará que:

a volumen constante, la presión p de una cantidad dada de gas es directamente proporcional a la tempe​ratura absoluta, es decir:

                               p

                              ((( = constante

                               T

donde la constante de proporcionalidad depende de la cantidad de gas y del volumen.

Actividad 57
Una cantidad de gas ocupa 76 cm3 a una presión de 772 mmHg y 22 ºC. ¿Cuál será su presión a 50 ºC si su volumen no ha variado?.

(Respuesta: 845'3 mmHg).

Actividad 68
A 40 ºC, una muestra de aire seco de 15 litros ejerce sobre sobre el cilindro que la contiene una presión de 1'2 atm. Sin variar la temperatura, se desplaza un émbolo en el cilindro hasta que la presión se reduce a 0'8 atm; ¿cuál es ahora el volumen del aire?. ¿Y si se aumenta la presión hasta 2 atm sin variar la tempera​tura?.

(Respuesta: 22'5 litros; 9 litros).

Actividad 69 
¿Qué vol men ocuparía a 400 K y 1 atm de presión un gas que ocupa 10 litros a 300 K y 1 atm? ¿Y a 200 K y 1 atm?.

(Respuesta: 13'3 litros; 6,7 litros).

Actividad 70 
¿En cuánto aumenta la presión del oxígeno gaseoso con​tenido en un cilindro de acero si la temperatura aumenta de 25 ºC a 100 ºC?.

(Respuesta: 25'2 %).

Actividad 71
(a) Cita todas las maneras posibles de variar la pre​sión de un gas.

(b) Si un gas se comprime hasta que su presión se hace el doble y no hay cambios de temperatura, ¿qué le sucederá a la densidad?.

14.6 Relación entre la presión, el volumen y la temperatura de un gas

Actividad 72 
(a) Hemos visto que el volumen es directamente propor​cional a la temperatura absoluta como también lo es la presión. A título de hipótesis, ¿qué relación existirá entre el producto pV y la temperatura T?.

(b) La tabla siguiente muestra la relación entre la temperatura centígrada t y el producto pV para el gas helio.

                 t (ºC)        T (K)         pV (atm.litro)

         ________________________________________________________

                 ‑208                           0'2390

                 ‑183                           0'3305

                 ‑150                           0'4512

                 ‑100                           0'6341

                 ‑ 50                            0'8171

                    0                             1'0000

                   50                            1'1830

                  100                           1'3659

         ________________________________________________________

Representa pV frente a T.

(c) Escribe la ecuación que relaciona la presión p, el volumen V y la temperatura absoluta T. (Dicha ecua​ción, al igual que todas las anteriores, se cumple sólo de manera aproximada; por eso recibe el nombre de ecuación de los gases ideales).

Actividad 73 
Un gas ocupa un volumen de 10 litros cuando se encuen​tra a una presión de 1 atm y 20 ºC de temperatura. ¿Qué volumen ocupará al aplicar sobre él una presión de 1'5 atm si su temperatura sube hasta 60 ºC?.

(Respuesta: 7'6 litros).

Actividad 74 
¿Por qué las burbujas de un cava aumentan de tamaño a medida que ascienden hacia la superficie del líquido?.

14.7  ECUACIÓN DE ESTADO DE UN GAS IDEAL

Una ecuación de estado es una expresión matemática que relaciona las variables de estado de una sustancia, es decir, la presión, el volumen, la temperatura y la cantidad de sustancia.

Si combinamos las leyes de los gases de Boyle, de Charles y de Avogadro, obtenemos la siguiente relación:

V     α      n     α    1/P      α     T
o, introduciendo la constante de proporcionalidad R,
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Que habitualmente se expresa de la siguiente manera

[image: image10.wmf]PV=nRT


Esta ecuación se llama ecuación de estado de los gases ideales. Prác​ticamente todos los gases la cumplen, si no estrictamente, sí de una forma muy aproximada. Un gas hipotético que la cumpliese exactamente en cualesquiera que fuesen las condiciones de presión y temperatura sería un gas ideal. Los gases reales se aproximan mucho al comportamiento ideal a bajas presiones y elevadas temperaturas.
La constante R se llama constante de los gases, y su valor es indepen​diente de la clase de gas, de la temperatura y de la presión. Para calcular R, se ha de reordenar la ecuación:
R=pV/nT= pVm/T
Si tenemos en cuenta que Vm = 22,4 dm3 mol-1 en condiciones nor​males (273 K y 1 atm), obtenemos:
R = 1,00 atm x 22,4 dm3/1 mol x 273,1 K = 0,0821 atm dm3 mol-1 K-1 
R = 0,0821 atm dm3 mol-1 K-1

Actividad 75
Calcula R en unidades del sistema internacional. Solución

[image: image11.wmf]5-33

311

11

3

1,013.10Pa.22,4.10m

R=pV/nT=8,31/8,31

1mol.273,1K

8,31

Observa que el productos pV tiene unidad

es de energía: 1Pa. 1m=1J

PammolKJmolK

RJmolK

--

--

==

=


y como:
1 Pa = 10-3 kPa   y     1 m3 = 103 dm3 también podemos 
utilizar kPa y dm3 con el mismo resultado:
1 Pa x 1 m3 = 10-3 kPa x 103 dm3 = 1 kPa x 1dm3 = 1J
Por lo tanto, el cálculo anterior se puede realizar expresando la presión en kPa y el volumen, en dm3.
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Cálculos con la ecuación de estado de un gas ideal

La ecuación de estado de los gases ideales permite calcular cualquiera de las cuatro variables de estado (p, V, T, n) si se conocen tres de ellas. Nor​malmente, la utilizaremos para convertir el volumen de un gas Ven canti​dad de sustancia n (suponiendo que conocemos p y T). Esto resulta de gran utilidad, ya que el volumen, la presión y la temperatura de un gas son más fáciles de medir que la masa. Una vez conocida la cantidad de gas, podemos hallar la masa multiplicándola por la masa molar (m = nM)

Actividad 76
a) Calcula la cantidad de hidrógeno que hay en una muestra de 100 cm3 a una temperatura de 300 K y una presión de 750 mmHg. b) Calcula la masa de hidrógeno de la muestra.

Solución
a)
Se puede utilizar cualquiera de los dos valores de la constante de los gases siempre y cuando se tomen las unidades adecuadas para p y V; en cualquiera de los casos, la temperatura se debe expresar en kelvins.
Datos:                 V = 100 cm3 H2(g)
       T = 300 K
p = 750 mmHg
Esquema de cálculo:
p,V,T->n
n = pV/RT
•
Si se toma R = 0,0821 atm L mol-1 K-1
p = 750 mmHg X (1 atm/760 mmHg) = 0,987 atm
V = 100 cm3 x (1 L/1.000 cm3) = 0,100 L
T = 300 K
n = pV/RT= 0,987 atm X 0,100 L/(0,0821 atm L mol-1 K-1 x 300 K) =4,01 X 10-3 mol H2(g)
•
Si se toma R = 8,31 J mol-1 K-1
p = 0,987 atm X (101,3 kPa/1 atm) = 100 kPa
V= 0,100 dm3
T = 300 K
n = pV/RT= 100 kPa X 0,100 dm3/(8,31 J mol-1 K-1 X 300 K) = 4,01 x 10-3mol H2(g)
b)
La masa de hidrógeno es:
m = nM = 4,01 X l0-3mol X 2,002 g mol-1 = 8,03 X 10-3 g H2(g)
Si en lugar de la cantidad de gas conocemos su masa, para aplicar la ecuación de los gases ideales debe​mos convertir previamente la masa en cantidad de gas dividiéndola por la masa molar (n = m/M),

Actividad 77
Calcula la presión que ejercen 3,00 g de nitrógeno gas en un recipien​te de 2,00 L de capacidad a -23,0 °C de temperatura.
Actividad 78
Busca la expresión del volumen molar de un gas ideal en función de la presión y la temperatura. Calcula el volumen molar de un gas ideal a la temperatura de 25 °C y 1 atm de presión.

Variables intensivas y extensivas

Las propiedades de las sustancias se pueden clasificar como extensivas o intensivas: las primeras dependen de la cantidad de materia y las segundas, no. Por ejemplo, la temperatura es una propiedad intensiva, ya que una sus​tancia en equilibrio térmico tiene la misma temperatura en todo su seno, de manera que da igual que hablemos de la temperatura de 1 cm3 de esta sus​tancia como de la temperatura de todo su volumen. Lo mismo podemos decir de la presión. En cambio, el volumen y la masa son propiedades extensivas.

La relación entre dos propiedades extensivas siempre es una propiedad intensiva. Por ejemplo, la densidad de una sustancia es una propiedad inten​siva, porque es la misma independientemente de la porción de sustancia considerada.
Ρ=m/V

Una manera habitual de convertir una variable extensiva en intensiva es divi​dirla por la masa o por la cantidad de sustancia. La relación de una variable extensiva respecto de la masa de una sustancia recibe el nombre de valor específico de esta variable. Por ejemplo, el volumen específico es:
v =V/m  

La relación de una variable extensiva respecto de la cantidad de sustancia (n) se llama valor molar de esta variable. Por ejemplo, el volumen molar es:
Vm=V/n  

La ecuación de estado de un gas expresada utilizando únicamente varia​bles intensivas se reduce a una ecuación entre tres variables:

PV = nRT;  pV/n=RT    pVm=RT

Fijémonos en que, si bien son necesarias tres variables para que esté per​fectamente especificado el estado de un gas (p, V  yT, por ejemplo), si tra​bajamos con variables intensivas, sólo son necesarias dos variables inten​sivas (por ejemplo, Vm y T, o p y Vm, o p y T). En cambio, trabajando únicamente con variables intensivas nos es imposible especificar cuál es la cantidad o la masa de gas de que disponemos.
Determinación de la masa molar
Como acabamos de ver, la ley de los gases ideales puede ser utilizada para calcular la cantidad de un gas (n) si se conoce V, p y T. Si además conocemos la masa del gas (m), es posible calcular la masa molar (M) del gas a partir de la relación n = m/M. Este dato es necesario para determi​nar la fórmula molecular de una sustancia, tal y como vimos en la unidad anterior.


Actividad 79
Un matraz de 0,300 L de volumen se pesó después de hacerle el vacío. A continuación se llenó de un gas de masa molar desconocida a una pre​sión de 1,00 atm y una temperatura de 300 K. El incremento de masa del matraz fue de 0,977 g. ¿Cuál es la masa molar del gas?
Solución 

Datos:   m= 0,977 g
  V = 0,300 L
   p= 1,00 atm
Cálculos:
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Actividad 80
Una muestra de gas, que a 740 mmHg de presión y 20 °C ocupa 1,000 L de volumen, tiene una masa de 1,1 34 g. ¿Cuál es su masa molar?
Actividad 81
Se calienta una muestra de benceno (líqui​do) a 100 °C en un matraz de 247,3 cm3; el benceno se vaporiza y se desplaza por todo el aire. Después se enfría el matraz a temperatura ambiente, con lo que el vapor de benceno se condensa. Al volver a pesar el matraz, se observa que la masa del ben​ceno es de 0,616 g. La presión barométri​ca es de 742 mmHg. Calcula la masa molar del benceno.

Densidad de un gas
Los cálculos anteriores para hallar la masa molar M de un gas se basan en el hecho de conocer la masa m de un determinado volumen Vde\ gas, a una presión y una temperatura T determinadas; es decir, en el hecho de saber la densidad del gas (p = m/V) en estas condiciones de p y T. Por ello, podemos decir que es posible calcular la masa molar de una sustan​cia gaseosa si conocemos su densidad, presión y temperatura.
m, V, p, T   —>   M
o
p, p, T   —>   M
En efecto, M = m/n y sustituyendo n = pV/RT, tenemos:    
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Por último, si consideramos que m/V = ρ:          
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Esta fórmula también se puede emplear para calcular la densidad de un gas a partir de la presión, la temperatura y su masa molar.
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Podemos observar que la densidad de un gas es directamente pro​porcional a su masa molar y a la presión, e inversamente proporcio​nal a la temperatura absoluta. Cuanto mayor sea la masa molar de un gas, mayor será su densidad a igual p y T.
Si comparamos la densidad de dos gases en las mismas condiciones de presión y temperatura, la relación entre sus densidades r1/r2 es la misma que entre sus masas molares, M1M2.
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Actividad 82
En condiciones normales de presión y temperatura, la densidad de un gas es 2,06 g dm 3. ¿Cuál es su masa molar?

Solución
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-1

RT2,06 g.L.0,0821atm.L.molK.273K

M= 

ρ==46,2 g.mol
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Actividad 83
Un gas tiene una densidad de 1,275 g L-1 a 18,0 CC y 750 mmHg de presión. ¿Cuál es la masa molar del gas?
Actividad 84
Calcula la densidad de estos gases: a) N2(g) a 25 °C y 740 mmHg, b) O2(g) a 20 °C y 136atm
Es una porción de materia que posee más de un componente con sus propiedades características y que podemos separar mediante procesos físicos





Mezclas homogéneas


disoluciones





Los sistemas en los que no se puede distinguir los componentes a simple vista o con ayuda de un microscopio.


Son homogéneas a la subdivisión





Mezclas





Los sistemas en los que se puede distinguir sus compo�nentes a simple vista o con ayuda de una lupa o micros�copio se denominan mezclas heterogéneas. Son heterogéneas a la subdivisión.








Procesos físicos





Mezclas heterogéneas





Transformaciones de la materia, en las que no se ha producido ningún cambio en la composición del sistema





LA MATERIA





Elementos





Las sustancias puras que no pueden descomponerse por ningún procedimiento químico ni ser sintetizadas, por los mismos métodos, a partir de otras más sencillas reciben el nombre de elementos





Procesos QUÍMICOS





Sustancias puras





Una reacción química es un proceso en el que, por lo menos, se modifica la composición y la identidad de una sustancia. 








sustancia pura es una porción de materia homogénea que posee un solo componente, con unas determinadas propiedades características.





Compuestos





Las sustancias puras que, por medio de una reacción química, se pueden descomponer en otras más simples o que pueden ser sintetizadas a partir de otras se denomi�nan compuestos. Los componentes de un compuesto no pue�den separarse por métodos puramente físicos.
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¿En qué lugar se sitúan ahora los metales, los no metales y los semimetales? Diferéncialos mediante una línea divisoria?.
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