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A. Lavoissier.





La Química ha estado presente en la historia de la humanidad desde sus inicios. Desde una perspectiva científica, se considera a Antoine Lavoissier el fundador de la Química como ciencia experimental. En esta unidad estudiaremos las leyes básicas de la química y las propiedades de los sistemas macroscópicos. Los objetivos que se plantean por tanto son:
1. Conocer las leyes ponderales y la Teoría atómica de Dalton
2. Conocer la ecuación de estado de los gases ideales y realizar cálculos con sustancias gaseosas.
3. Determinar las fórmulas de un compuesto químico a partir de datos experimentales.
4. Expresar adecuadamente la concentración de una disolución y conocer las propiedades coligativas de las disoluciones.
5. Conocer las técnicas espectrométricas.



Indice de contenido
1. Leyes ponderales. Teoría atómica de Dalton	3
2. Leyes de los gases	6
2.1 Magnitudes características	6
2.2 Ley de Charles	6
2.3 Ley de Gay-Lussac	7
2.4 Ley de Boyle	7
2.5 Ecuación de estado de un gas ideal	8
2.5 Mezcla de gases. Ley de Dalton para las presiones parciales	8
3. Determinación de fórmulas	11
3.1 Composición centesimal	11
3.2 Fórmulas empíricas	11
3.3 Fórmulas moleculares	12
4. Disoluciones	14
4.1 Concentración de una disolución	15
4.2 Preparación de una disolución	16
4.3 Propiedades Coligativas	19
5. Espectroscopía y espectrometría.	22
5.1 Espectro electromagnético	22
5.2 Espectros atómicos	24
5.3 Espectrómetro de masas	25
Solucionario	27








[bookmark: _Toc412733758][image: ]J. Dalton
[bookmark: _Toc412791007][bookmark: _Toc412795773][bookmark: _Toc412796055][bookmark: _Toc413058636][bookmark: _Toc413058876][bookmark: _Toc413059319][bookmark: _Toc413064209][bookmark: _Toc413068743][bookmark: _Toc413144564]1. Leyes ponderales. Teoría atómica de Dalton
Las leyes ponderales se corresponden con los primeros estudios científicos sobre los cambios químicos en la segunda mitad del siglo XVIII. Para comprender la dificultad de estos primeros pasos de la química como ciencia hay que tener en cuenta que entonces no se conocía, como conocemos ahora, la naturaleza atómica de la materia. Para justificar estas leyes, Dalton elaboró a principios del siglo XIX la primera teoría atómica de carácter científico.
Ley de conservación de la masa (Lavoissier)
"Durante un cambio  químico  la masa del sistema  permanece invariable o dicho de otra forma: la masa de los cuerpos reaccionantes (sustancias iniciales) es igual a la mas de los productos de la reacción (sustancias finales)".
Ley de las proporciones definidas (Proust)
"Cuando dos o más elementos se combinan para formar un determinado compuesto lo hacen en una relación de peso constante".
[bookmark: _Toc412733759]Teoria atómica de Dalton
  En 1803, Dalton publica su teoría atómica permitiendo interpretar de forma lógica las leyes ponderales, cuyos postulados son los siguientes:
1. Los elementos químicos están constituidos por partículas muy pequeñas e indestructibles llamadas átomos
2. Todos los átomos de un mismo elemento químico son iguales en masa y demás propiedades
3. Los átomos de diferentes elementos tienen diferente masa y propiedades.
4. Los compuestos se forman por la unión de átomos de diferentes elementos, en una relación numérica sencilla.
  Dalton utilizó símbolos para representar los átomos, algunos de los cuales se reproducen a continuación:
[image: ]

[bookmark: _Toc404065383][bookmark: _Toc412724158]Los postulados de la teoría de Dalton permiten explicar fácilmente, por ejemplo, la ley de conservación de la masa. Al ser los átomos indivisibles, una reacción química no cambia ni la cantidad ni el tipo de átomos, simplemente se agrupan de forma diferente. Por tanto al no cambiar los átomos no cambia la masa.


CUriosidad
En 1786 el gobierno español, contrata a Proust para enseñar química en Madrid. Tras una breve estancia en la capital, se hace cargo de las enseñanzas de química y metalurgia en el Real Colegio de Artillería de Segovia, situado en el Alcázar de la ciudad. El laboratorio del Real Colegio fue dotado con los mejores medios de la época y en él Proust, realizó numerosas experiencias sobre composición de sustancias que le llevaron a enunciar la Ley de las proporciones definidas
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[bookmark: _Toc412733760]
· 
Ejemplo 1
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· 
Ejemplo 2
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Actividades
En la erupción de los volcanes se emiten grandes cantidades de sulfuro de hidrógeno H2S, gas que reacciona con el oxígeno O2 del aire formándose agua H2O y dióxido de azufre SO2. Si 102 Kg de H2S reaccionan con 144 Kg de oxígeno y se forman 54 Kg de agua. ¿Cuántos Kg se forman de SO2?
Una muestra de ácido ascórbico (vitamina C) preparada en el laboratorio contiene 90g. de carbono y 120 g de oxígeno. Otra muestra de vitamina C procedente de naranjas contiene 12,6 g de carbono. ¿Qué cantidad de oxígeno contiene esta segunda muestra?
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Tres son las magnitudes que van a influir fundamentalmente en el comportamiento de los gases: el volumen, la temperatura y la presión.
Volumen (V): los gases tienden a ocupar el máximo volumen disponible. Adoptan la forma y el volumen del recipiente que los contiene. El volumen de un gas se suele expresar en litros y en cm3.

Temperatura (T): está directamente relacionada con el estado de agitación o de movimiento de las partículas. Se utiliza la escala Kelvin de temperaturas.
T (K) = t ( ºC) + 273

Presión (p): es la relación que existe entre una fuerza y la superficie sobre la que se aplica dicha fuerza, P = F / S. La presión de un gas sobre las paredes del recipiente que lo contiene se debe a la fuerza que las partículas del gas, en continuo movimiento, ejercen al chocar contra las paredes de dicho recipiente. La presión de un gas se suele expresar en atmósferas, mm de Hg o pascales (N/m2).
1 atm.= 760 mm de Hg = 1,013.105  Pa.
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Charles estudió la relación entre la temperatura y el volumen, fijando la presión. Observó que al calentar el gas, éste se expande y al enfriarlo se contrae. Esto mismo ocurre con cualquier cuerpo al margen de su estado físico, pero en los gases, al modificar la temperatura, las variaciones de volumen son mucho más acusadas.
"El volumen de una cantidad fija de gas, mantenida a presión constante, es directamente proporcional a la temperatura absoluta del gas"
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Cuando tenemos un gas encerrado en un recipiente, al elevar la temperatura aumenta la agitación y la velocidad de las partículas, éstas al chocar contra las paredes del recipiente ejercen una mayor fuerza y por tanto una mayor presión.
Gay-Lussac estudió el comportamiento de un gas en estas condiciones y enunció la siguiente ley:
"La presión de una cantidad fija de gas, manteniendo el volumen constante, es directamente proporcional a la temperatura absoluta del gas"
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Boyle en el siglo XVII estudió la relación existente entre la presión y el volumen de una muestra de gas, manteniendo constante la temperatura.
Observó que el volumen del gas disminuye cuando la presión aumenta y al contrario, si la presión disminuye el volumen aumenta.
"El volumen de una cantidad fija de un gas mantenido a temperatura constante es inversamente proporcional a la presión del gas"
p . V = cte
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Combinando las tres leyes anteriores se obtiene una la ecuación de estado de los gases ideales:
p · V = n · R · T
donde R = 0,082 atm. litros / K mol
Un gas ideal es un gas hipotético en el que las moléculas no ejercen entre si ninguna interacción y el volumen de estas moléculas es despreciable frente al volumen del recipiente. Aunque en la naturaleza no existen gases ideales, el comportamiento de los gases reales se describe bien con esta ecuación, sin apenas error, para unos márgenes amplios de temperatura y presión.
Se fijan como “condiciones normales” para la temperatura el valor de 0 ºC y para la presión 1 atmósfera. Si en estas condiciones normales medimos un mol de cualquier gas, nos dará siempre un valor próximo a 22,4 litros. Este volumen es el volumen molar normal.
[bookmark: _Toc412796062][bookmark: _Toc413058643][bookmark: _Toc413058883][bookmark: _Toc413059326][bookmark: _Toc413064216][bookmark: _Toc413068750][bookmark: _Toc413144571]2.5 Mezcla de gases. Ley de Dalton para las presiones parciales
Es frecuente encontrarse con mezclas de gases y no con gases puros. Un ejemplo claro lo tenemos en el aire que contiene varios gases. Haremos algunas precisones para abordar su estudio.    
· Los gases se mezclan completamente y de manera uniforme.
· El volumen de las moléculas de un gas se considera despreciable.
· Cada uno de los gases de la mezcla ocupa todo el volumen del recipiente.
· Las partículas de cada gas chocan contra las paredes del recipiente y ejercen, por tanto, una presión que denominamos presión parcial.

Ley de Dalton para las presiones parciales
"La presión total de una mezcla de gases es en realidad la suma de las presiones que cada gas ejercería si estuviera solo"

pt = p1 + p2 + p3 +...

donde p1, p2, p3 .. .son las presiones parciales de los gases que forman la mezcla.
Se puede aplicar la ecuación de los gases a cada uno de los componentes de la mezcla o a la mezcla en su totalidad.

pt · V = nt · R · T           p1 · V = n1 · R · T          p2 · V = n2 · R · T

A partir de estas ecuaciones podemos obtener, dividiendo unas entre otras, nuevas ecuaciones:



donde n1 / nt , n2 / nt ,...son respectivamente las fracciones molares χi de cada gas.

· 
Ejemplo
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· 
ACTIVIDADES
1. Mediante un compresor se introducen en una bombona de 20 litros, 50 litros de aire medidos a la presión de 1 atm. Si la temperatura no varía ¿a qué presión está el aire en la bombona?
2. Un neumático de un automóvil contiene aire a la presión de 1,3 atm. La temperatura del aire es 20 ºC. Después de recorrer unos cuantos kilómetros, debido al rozamiento de la rueda con el suelo, el aire del neumático se calienta a 50 ºC. Calcula la presión del aire en estas condiciones suponiendo que el volumen del neumático no varía.
3. ¿Qué volumen ocuparán 13,2 g. de CO2, si la temperatura es 27 ºC y la presión 1.5 atm? Si esta misma cantidad de gas se encontrara a una temperatura de 127 ºC y a una presión de 4 atm. ¿Qué volumen ocuparía?
      R = 0,082 atm.litro / K.mol, Masas atómicas: C: 12 y O: 16.
4. Una determinada cantidad de gas nitrógeno N2  ocupa un volumen de 875cm3  a 27 ºC y una presión de 680 mm de Hg. ¿Cuántos gramos de N2 hay? ¿Qué volumen ocupará esa misma cantidad de gas N2  si se mide en condiciones normales?
5. En un matraz de 2 litros de capacidad, en el que se ha hecho el vacío, se introducen 20 g de acetona. Se calienta hasta 97 ºC. A esta temperatura toda la acetona está vaporizada y la presión en el interior del matraz es 5,23 atm. Calcula la masa molar de la acetona.
6. En un recipiente de 10 litros se encierran 8,4 g. de gas N2  y 8,8 g. de gas CO2. Si esta mezcla de gases se mantiene a 27 ºC. Determina:
a. la presión parcial de cada gas
b. la presión total de la mezcla de gases.
7. [bookmark: _Toc412795775][bookmark: _Toc412796063][bookmark: _Toc413058644][bookmark: _Toc413058884][bookmark: _Toc413059327][bookmark: _Toc413064217]En un recipiente de 20 litros se introducen 12,8 g de O2 y una determinada cantidad de gas CO2. Se eleva la temperatura a 127ºC y la presión total en el recipiente es 1,312 atm. Determina la presión parcial de cada gas y el número de moles de CO2 que se han introducido en el recipiente. 

[bookmark: _Toc413068751][bookmark: _Toc413144572]3. Determinación de fórmulas

Para expresar la composición de la materia, los químicos utilizan fórmulas químicas. Se usan símbolos químicos para indicar qué tipo de átomos forman una sustancia y subíndices numéricos para indicar la cantidad o proporción en que se encuentran los diferentes átomos. Se emplean, fundamentalmente, dos tipos de fórmulas: fórmulas moleculares y fórmulas empíricas.

[bookmark: _Toc412796064][bookmark: _Toc413058645][bookmark: _Toc413058885][bookmark: _Toc413059328][bookmark: _Toc413064218][bookmark: _Toc413068752][bookmark: _Toc413144573]3.1 Composición centesimal
La composición centesimal de una sustancia nos indica la proporción entre las masas de los elementos que forman dicha sustancia, expresada en forma de porcentaje. Dicho de otra forma, la masa de cada elemento que hay en 100 gr. de un compuesto.

[bookmark: _Toc412796065][bookmark: _Toc413058646][bookmark: _Toc413058886][bookmark: _Toc413059329][bookmark: _Toc413064219][bookmark: _Toc413068753][bookmark: _Toc413144574]3.2 Fórmulas empíricas
Una fórmula empírica indica qué elementos están presentes en una sustancia y la relación mínima existente entre sus átomos. El análisis químico de una sustancia en el laboratorio nos permite conocer la cantidad de gramos de cada elemento presente en una determinada cantidad de un compuesto. A partir de estas cantidades, en masa, se puede calcular la fórmula empírica e identificar la sustancia.
Ejemplo:
· NaCl indica que el cloruro sódico contiene cloro y sodio y que hay el mismo número de átomos de cloro que de sodio;
· SiO2 nos indica que el cuarzo está formado por silicio y por oxígeno y que contiene el doble de átomos de oxígeno que de silicio.

[bookmark: _Toc412796066][bookmark: _Toc413058647][bookmark: _Toc413058887][bookmark: _Toc413059330][bookmark: _Toc413064220][bookmark: _Toc413068754][bookmark: _Toc413144575]3.3 Fórmulas moleculares
Tan sólo en el caso de las sustancias que presentan enlace covalente se pueden formar moléculas. Para expresar la composición de estas moléculas se utilizan las fórmulas moleculares.
Una fórmula molecular  indica la cantidad exacta de átomos que forman una molécula.
Ejemplo:
· NH3 indica que en una molécula de amoniaco hay un átomo de nitrógeno y tres átomos de hidrógeno.
· H2 nos indica que la molécula de hidrógeno contiene dos átomos de dicho elemento.
· O3 nos indica que la molécula de ozono contiene tres átomos de oxígeno.

Relación entre fórmula molecular y fórmula empírica:
Fórmula molecular = n · Fórmula empírica
donde “n” es siempre un número entero positivo.
· 
Ejemplo 1
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· 
Ejemplo 2
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· 
Ejemplo 3
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Una disolución es una mezcla homogénea de dos o más sustancias cuya composición puede variar. Normalmente las reacciones químicas se realizan entre compuestos en estado de disolución. Las propiedades de las disoluciones dependen de las propiedades de sus componentes y de la proporción en que éstos se encuentran. 
Componentes de una disolución:
Disolvente: es el componente mayoritario de la mezcla, o medio de dispersión
Soluto: es la sustancia que se dispersa en el disolvente
· 
ACTIVIDADES
8. Determina la composición centesimal de las siguientes sustancias: CaCl2, K2CO3, H3PO4  y CO2.
9. Una sustancia que se sabe que es un abono contiene un 60% de O, un 5% de H y el resto de N. Determina su fórmula empírica.
10. Una muestra de 40 g de un gas formado por C y N, contiene 18,472 g de C. Dos gramos de dicho gas ocupan 0,992 litros a 708 mm de Hg y 20 ºC. Determina la fórmula molecular de dicho gas.
11. Se hace arder un hidrocarburo. A partir de una muestra de 0,75 g se forman 1,35 g de agua y 2,2 g de CO2. La determinación de la masa molecular da un valor de 30. Calcula las fórmulas empírica y molecular de dicha sustancia.
Solubilidad
La solubilidad es la cantidad máxima de sustancia que puede disolverse en 100 g de agua a una determinada temperatura.  La solubilidad de las sustancias sólidas aumenta con la temperatura. La solubilidad de los gases disminuye con la temperatura
La solubilidad es la concentración de una disolución saturada.


[bookmark: _Toc413058649][bookmark: _Toc413058889][bookmark: _Toc413059332][bookmark: _Toc413064222][bookmark: _Toc413068756][bookmark: _Toc413144577]4.1 Concentración de una disolución
La concentración de una disolución expresa la cantidad de soluto que hay disuelta en una determinada cantidad de disolución. La concentración puede expresarse de las siguientes formas:

Porcentaje en masa:




Porcentaje en Volumen:




Gramos – litro:




Molaridad:



Fracción molar:



· 
Ejemplo 1
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· 
Ejemplo 2
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[bookmark: _Toc413058650][bookmark: _Toc413058890][bookmark: _Toc413059333][bookmark: _Toc413064223][bookmark: _Toc413068757][bookmark: _Toc413144578]4.2 Preparación de una disolución
Preparación de una disolución 0,1 M con un soluto sólido
[image: ]
Si queremos preparar 100 cm3 de disolución 0,1 M de un soluto sólido; por ejemplo una sal, seguiremos los siguientes pasos:
1. Teniendo en cuenta el concepto de molaridad, calculamos los moles necesarios para conseguir la concentración deseada:
nº  de moles de soluto = Molaridad . litros de disolución
2. Se realizan los cálculos necesarios para determinar la masa del soluto:
· (soluto) = Mm . nº de moles
3. Una vez determinada la masa de soluto, se pesa dicha cantidad en la balanza del laboratorio.
4. En un vaso de precipitados, ponemos una pequeña cantidad de agua (menos de 100 cm3), echamos el soluto y agitamos para lograr la disolución, vertemos todo en el matraz aforado y continuamos añadiendo agua hasta completar el volumen (sin sobrepasar la señal de enrase). Las últimas adicciones de agua deben hacerse con un cuentagotas. Una vez hecho esto, la disolución deseada ya está preparada.
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Preparación de una disolución 0,1 M de un soluto en disolución
Para preparar 100 cm3 de disolución de un soluto líquido (disolución) con una cierta molaridad seguiremos los siguientes pasos:
1. Determinamos la molaridad de la disolución. Para ello determinamos la masa de soluto que hay en 1 litro de dicha disolución. Teniendo en cuenta que:
densidad = masa / volumen
calculamos la masa que corresponde a (soluto + disolvente) de la disolución comercial. Si ahora, tenemos en cuenta el porcentaje en masa de la disolución comercial, podemos  calcular la masa de soluto que hay en 1 litro de esa disolución:
msoluto = m x  (% en masa de la disolución)
Para determinar la molaridad, calculamos el n° de moles correspondientes a la masa de soluto calculada:
nº moles = masa sustancia / Mm
 y finalmente su molaridad
M = n° moles soluto / litro de disolución
[image: ]
2. Ahora hay que calcular el volumen de la disolución concentrada que tenemos que tomar para, una vez añadida el agua necesaria, obtener 100 cm3 de disolución 0,1 M. Para ello tenemos que tener en cuenta que la cantidad de soluto contenida no varia al añadir agua y por lo tanto el n° de moles de soluto tampoco varía. Se cumplirá por lo tanto que:
n en la cantidad tomada = n en la disolución preparada
es decir:
M V = M'  V'
siendo:
M = molaridad de la disolución original.
V = volumen de disolución original que hay que tomar para preparar la disolución
M'= molaridad deseada (0,1 M)
V'= volumen total a preparar (100 cm3)

3. Una vez calculado V' se mide exactamente con una bureta, que previamente hemos llenado con la disolución original, y se introduce en el matraz aforado completando el volumen hasta los 100 cm3, con lo cual ya estará preparada la disolución.
· 
Ejemplo 1
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· 
Ejemplo 2
[image: ]
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Las propiedades coligativas de las disoluciones son aquellas que sólo dependen de la concentración del soluto y no de la naturaleza del mismo. Las propiedades coligativas no guardan ninguna relación con el tamaño ni con cualquier otra propiedad de los solutos. 
Las cuatro propiedades coligativas son:
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Descenso de la presión de vapor del disolvente
"La adición de un soluto no volátil origina siempre un descenso en la presión de vapor del disolvente"
La presión de vapor del disolvente es la presión que ejerce el vapor al alcanzar el equilibrio con el líquido del que procede cuando este se encuentra en un recipiente cerrado.
Ley de Raoult: 
En 1886, el científico francés E. M. Raoult estableció de forma cuantitativa, la realción entre la variación que experimenta la presión de vapor y la concentración de la disolución:
"La disminución de la presión de vapor de la disolución es igual a la presión de vapor del disolvente por la fracción molar del disolvente en la disolución" 
Δp = po - p = po. χs
siendo po la presión de vapor del disolvente puro y p la presión de vapor de la disolución
Elevación ebulloscópica
"La adición de un soluto volátil a un disolvente produce un aumento en su temperatura de ebullición, o aumento ebulloscópico". 
La disminución en la presión de vapor, como consecuencia de añadir un soluto no volátil, producirá un aumento en la temperatura de ebullición.
Descenso crioscópico
"La adición de un soluto volátil a un disolvente produce una disminución en su temperatura de fusión, o descenso crioscópico". 
La temperatura de congelación de las disoluciones es más baja que la temperatura de congelación del disolvente puro.
Presión osmótica
Ciertas membranas de interés biológico permiten el paso de moléculas de disolvente a través de ellas, pero no de las de soluto, especialmente cuando se trata de moléculas de gran tamaño. Esto origina un fenómeno denominado ósmosis que se define como la difusión selectiva de un disolvente a través de una membrana semipermeable desde una disolución más diluida a otra más concentrada, llegándose a igualarse la concentración de ambas disoluciones. 
El flujo de disolvente a través de la membrana produce una sobrepresión que se opone y compensa la ósmosis. La Presión osmótica (π) es la tendencia a diluirse una disolución separada del disolvente puro por una membrana semipermeable y puede ser calculada mediante la siguiente ley:
Ley de Van´t Hoff: 

donde π representa la presión osmótica, M es la molaridad de la disolución, R es la constante universal de los gases y T es la temperatura absoluta.

· 
Ejemplo 1
[image: ]

· 
Ejemplo 2
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· 
ACTIVIDADES
12. Se prepara una disolución con 50 g de azúcar y 350 g de agua. Calcula el % en masa de soluto en la disolución. ¿Qué cantidad de azúcar será necesaria para preparar 3 kg de disolución con esta concentración?
13. Se prepara una disolución con 18 g. de azúcar y se añade agua hasta que el volumen de la disolución es 750 cm3. ¿Cuál es la concentración de la disolución en g/litro? ¿Qué cantidad de azúcar se necesitará para preparar 2,5 litros de disolución con esta concentración?
14. Calcula la molaridad de la disolución que se obtiene al disolver 12 g de NaOH en agua hasta obtener 250 ml de disolución.
15. ¿Cuántos moles de HNO3 habrá en 2,5 litros de una disolución 0,8 M de dicha sustancia? ¿Cuál es la concentración de esta disolución expresada en g/l?
16. ¿Qué masa de glucosa (C6H12O6) debe disolverse en agua para preparar 300 cm3  de una disolución 0,2 M?. De la disolución resultante ¿qué volumen se debe tomar para tener 0,04 moles de glucosa?
17. En la etiqueta de un frasco de HCl leemos que su densidad es de 1,19 g /cm3 y su riqueza, o porcentaje en masa del 37,1%. Calcula:
a. La molaridad del acido
b. La concentración del ácido en g/l
M (Cl) = 35,5;   M (H) = 1

[bookmark: _Toc413058892][bookmark: _Toc413059335][bookmark: _Toc413064225][bookmark: _Toc413068759][bookmark: _Toc413144580]5. Espectroscopía y espectrometría.


Se hace arder un hidrocarburo. A partir de una muestra de 0,75 g se forman 1,35 g de agua y 2,2 g de CO2. La determinación de la masa molecular da un valor de 30. Calcula las fórmulas empírica y molecular de dicha sustancia.
Calcula la presión osmótica de una disolución acuosa que contiene 18 g de sacarosa (C12H22O11) en 0,5 litros de disolución a la temperatura de 20ºC. 
Datos: M (C) = 12;  M (H) = 1;  M (O) = 16. 
El análisis de los distintos isótopos de una muestra de plomo en un espectrómetro de masas arroja los siguientes resultados de sus masas atómicas y sus abundancias:
Isótopo 1:  M = 207           abundancia : 28,2%
Isótopo 2:  M = 208           abundancia : 57,8%
Isótopo 3:  M = 209           abundancia : 12%
Isótopo 4:  M = 204           abundancia : 2%
¿Cuál es la masa atómica relativa del plomo?
Desde principios del siglo XX, se produjo un gran avance en el conocimiento sobre los átomos asociado a los estudios de espectroscopía atómica. La espectroscopía estudia la interacción entre la luz y los átomos. 
[bookmark: _Toc413059336][bookmark: _Toc413064226][bookmark: _Toc413068760][bookmark: _Toc413144581]5.1 Espectro electromagnético
Una onda es un transporte de energía y cantidad de movimiento, que se transmite a los distintos puntos del medio por donde se propaga. 
Una onda electromagnética viaja por el vacio asociada a campos eléctricos y magnéticos oscilantes.
El espectro electromagnético es el conjunto de todas las radiaciones electromagnéticas, incluyendo desde las ondas de baja frecuencia (ondas térmicas) hasta las de alta frecuencia (radiaciones ionizantes), pasando por el espectro visible, microondas, ondas de radio, etc...
Los parámetros característicos de una onda electromagnética son:
    Longitud de onda (λ): Es la distancia entre dos máximos, o dos mínimos, sucesivos de una onda. Su unidad es el metro, aunque suele utilizarse habitualmente submúltiplos como los nm. También su utiliza su inverso (k=1/λ) denominado número de ondas. Su unidad son los m-1
    Frecuencia (ν): Es el número de oscilaciones que realiza un punto del medio en un segundo, su inverso es el periodo (T=1/ν), que es el tiempo que tarda la onda en realizar una oscilación completa.
    Velocidad (c): La velocidad de una onda electromágnetica en el vacio tiene un valor constante c = 3 x 108 m/s. Se relaciona con los prarámetros anteriores mediante la ecuación:
c = λ .ν
    Energía (E): La energía de una onda se puede calcular a partir de la ecuación de Planck:
E = h .ν
siendo h = 6,63 x 10-34 J. s  la constante de Planck.
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[bookmark: _Toc413068761][bookmark: _Toc413144582]5.2 Espectros atómicos
Espectro contínuo: Cuando la luz solar pasa a través de un prisma o una red de difracción, se decompone en los diferentes colores (frecuencias) que forman la luz blanca.

[image: ]

Espectro atómico: Cada tipo de átomo sólo emite o absorbe radiaciones de determinadas frecuencias, por lo que sus espectros característicos son discontínuos.
Espectro de emisión: si estimulamos una sustancia en estado gaseoso, mediante el paso de una corriente, calentamiento etc..., podemos conseguir que sus átomos constituyentes emitan radiación electromagnética, que al descomponerla formará su espectro de emisión característico.
Espectro de absorción: Si hacemos pasar luz blanca a través de un gas, este captará parte de las fracuencias que componen la luz. El análisis de la luz a la salida del gas nos dará el correspondiente espectro de absorción. Los espectros de absorción son complementarios a los de emisión.

[image: ]

Todo elemento químico emite siempre las mismas líneas espectrales, cuyas frecuencias son características de él. Por tanto, los espectros atómicos sirven para identificar los distintos elementos químicos, siendo la espectroscopía una técnica básica que en la actualidad se utiliza prar el análisis e identificación de átomos.
[image: ]
· 
Ejemplo
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[bookmark: _Toc413059338][bookmark: _Toc413064228][bookmark: _Toc413068762][bookmark: _Toc413144583]5.3 Espectrómetro de masas
El espectrómetro de masas es un aparato que separa iones atómicos y moleculares conforme a su razón carga-masa. En una de sus versiones conocida como Espectrómetro de masas de Bainbridge, el haz de iones pasa primero por un selector de velocidades y a continuación entra en un campo magnético uniforme Bo
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Después de entrar al campo magnético Bo los iones se mueven siguiendo una semicircunferencia de radio r antes de chocar con una placa fotográfica. La fuerza magnética a la que se somete a las partículas, será igual a la fuerza centrípeta debida a su movimiento circular. Las partículas del haz, que poseían la misma velocidad se separan según su radio en función de su relación carga–masa, pudiéndose separar de esta manera, por ejemplo, isótopos de un mismo elemento.
A partir de los resultados obtenidos en el espectrómetro, podemos determinar la masa atómica relativa de un determinado elemento químico. Considerando las masas isotópicas detectadas y teniendo en cuenta su abundancia relativa, calculamos el valor de la masa atómica según la expresión:
[image: ]
donde M1, M2, ...Mn son las masas de los distintos isótopos detectados y %1, %2,...%n son sus abundancias relativas.
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Aplicamos la ley de conservación de la masa.
Si inicialmente tenemos 102 kg de SH2  + 144 kg de O2  = 246 kg   Al final de la reacción también tendremos 246 Kg.
246 kg = x kg de SO2  + 54 kg de H2O.
x = 246 – 54 = 192 kg de SO2.
El C y el O en la vitamina C se encuentran en la proporción:
m (C) /m(O)  = 90/120,               m(C)  = 12,6 g.,               m(O)  =?
90 / 120 = 12,6 / m(O);          luego la masa de O  = 16,8 g.
Aplicamos la ley de Boyle: p1 · V1 = p2 · V2
p1 = 1 atm; V1 = 50 litros; V2 = 20 litros
1 · 50 = p2 · 20
p2 = 2,5 atm
El volumen es constante, aplicamos la ley de Gay − Lussac. p1/ T1= p2/ T2
p1= 1,3 atm;   T1= 20 + 273 = 293 ºK;    T2= 50 + 273= 323 ºK
1,3 / 293 = p2 / 323
p2 = 1,43 atm.
a) p = 1,5 atm.   T = 273 + 27 = 300ºK
n (CO2) =13,2 g / 44 g/mol. = 0,3 mol
p · V = n · R · T
1,5 · V = 0,3 · 0,082 · 300
V = 4,92 litros.
b)  T2  = 273 + 127 = 400 K
p1 · V1  / T1  = p2 · V2  / T2
1,5 · 4,92 / 300 = 4 · V2  / 400;
V2  = 2,46 litros.
Mm (N2) = 2 · 14 = 28;    875 cm3 = 0,875 litros;  T = 27 + 273 = 300 K;    
680 mm de Hg = 680/ 760 atm.= 0,895 atm.                  
p· V = n · R · T
0,895 · 0,875 = n · 0,082 · 300;            n = 0,03 moles de N2
masa de N2 = n · Mm (N2)= 0,03 · 28 = 0,84 g.
Puesto que no cambia la cantidad de N2  podemos utilizar p1 · V1 / T1 = p2 · V2 / T2
p1 = 0,895 atm.     V1 = 0,875 litros     T1 = 300 K       p2 = 1 atm.     T2 = 273 K
0,895 · 0,875/ 300 = 1 · V2 / 273                   V2 = 0,713 litros.

T = 97 + 273 = 370 K;    p = 5,23 atm;    V = 2 litros
p · V = n · R · T
5,23 · 2 = n · 0,082 · 370;          n = 0,345 moles
n = m(acetona) / Mm (acetona);          Mm (acetona) = 20/ 0,345 = 58
T = 273 + 27 = 300 K;      V = 10 litros 
n (CO2) = 8,8 g / 44 g/mol = 0,2 mol
n (N2) = 8,4 g / 28 g/mol = 0,3 mol
p · V = n · R · T
p(N2) · 10 = 0,3 · 0,082 · 300                      p(N2)  = 0,738 atm.
p(CO2) · 10 = 0,2 · 0,082 · 300                      p (CO2)  = 0,492 atm.
pt  = p (CO2)  + p (N2)  = 0,738 + 0,492 = 1,230 atm.
La presión total también se puede calcular así:
nt  = n (CO2)  + n (N2)  = 0,2 + 0,3 = 0,5 moles.
pt · 10 = 0,5 · 0,082 · 300 ;            pt  = 1,230 atm.

V = 20 litros                T = 127 + 273= 400 K              pt = 1,312 atm.
p · V = n · R · T
1,312 · 20 = nt · 0,082 · 400            nt = 0,8 moles
Mm (O2) = 2 · 16 = 32                   n (O2) = 12,8/ 32 = 0,4 mol
p (O2) · 20 = 0,4 · 0,082 · 400     p (O2) = 0,656 atm.
pt = p (O2)  + p (CO2)
p (CO2)= 1,312 − 0,656 = 0,656 atm.
n (CO2) = nt  − n (O2) = 0,8 − 0,4 = 0,4 moles de CO2

1 mol de Ca tiene una masa de 40 g.              1 mol de Cl tiene una masa de 35,5 g.
1 mol de CaCl2 tendrá: 40 + 2 · 35,5 = 111 g.
En 111 g. de CaCl2 hay 40 g. de Ca, luego establecemos la proporción:
40 g Ca  / 111g CaCl2  = x / 100
x = 100 · 40 / 111 = 36,04% de Ca
Al ser un compuesto binario % de Cl = 100 − 36,04 = 63,96% de Cl.

 



1 mol de K → 39 g.          1 mol de C → 12 g.                 1 mol de O → 16 g.
1 mol de K2CO3 → 2 · 39 + 12 + 3 · 16 = 138 g.
78 g de K  / 138 g K2CO3  = x / 100
x = 100 · 78 / 138 = 56,52% de K
12 g de C  / 138 g K2CO3  = x / 100
x = 100 · 12 / 138 = 8,7% de C
% de O = 100 − (56,52 + 8,7) = 34,78% de O

1 mol de H → 1 g.            1 mol de P → 31 g.                 1 mol de O → 16 g.
1 mol de H3PO4 → 3 · 1 + 31 + 4 · 16 = 98 g.
31 g de C  / 98 g H3PO4  = x / 100
x = 100 · 31 / 98 = 31,63% de P
3 g de H  / 98 g H3PO4  = x / 100
x = 100 · 3 / 98 = 3,06% de H
% de O = 100 − (31,63 + 3,06) = 65,31% de O

1 mol de C → 12 g.          1 mol de O → 16 g.
1 mol de CO2 → 12 + 2 · 16= 44 g.
12 g de C  / 44 g CO2  = x / 100
x = 100 · 12 / 44 = 27,27% de C
% de O = 100 − 27,27 = 72,73% de O

11. % de N = 100 − (60 + 5) = 35% de N
Esta relación en masa la pasamos a una relación en átomos dividiendo por las correspondientes masas atómicas.
H: 5 / 1 = 5                    N: 35 / 14 = 2,5                    O:  60 / 16 = 3,75
Ahora pasamos esta relación 5 : 2,5 : 3,75 a una relación de números enteros, dividiendo por el menor de ellos
5 / 2,5 = 2              2,5 / 2,5 = 1                  3,75 / 2,5 = 1,5
multiplicamos por dos y nos queda 4 : 2 : 3 . La fórmula será H4N2O3




12. Masa de N = 40 − 18,472 = 21,528 g.
En primer lugar determinamos la fórmula empírica
C: 18,472 / 12= 1,539                1,539 / 1,538=1
N: 21,528 / 14= 1,538                1,538 / 1,538= 1
La fórmula empírica es  CN y su masa molar 12 + 14 = 26 g.
Con los demás datos del problema, utilizando la ecuación general de los gases, hallamos la masa molar del compuesto.
p = 708 / 760 = 0,93 atm.                                     T= 273 + 20 = 293 K
n = masa / Mm                n = 2 / Mm
p · V = n · R · T
0,93 · 0,992 = (2 / M) · 0,082 · 293
Mm = 52
Masa molar = k x Masa molar fórmula empírica
52 = k · 26;      k = 2
La fórmula molecular será: C2N2
13. Un hidrocarburo solamente contiene C y H. Al quemarlo, todo el C pasa a CO2 y todo el H pasa a H2O. Si determinamos las cantidades de C y de H presentes en el CO2  y en el H2O, respectivamente, sabremos las cantidades de C y de H contenidas en 0,75 g del hidrocarburo y podremos determinar su fórmula.
1 mol de H2O = 2 · 1 + 16= 18 g
18 g de H2O / 2 g. de H = 1,35 g. de H2O / x g de H
x = 1,35 · 2 / 18 = 0,15 g. de H
1 mol de CO2 =12 + 2 · 16 = 44 g
44 g. de CO2 / 12 g C = 2,2 g. de CO2  / x g. de C
x = 2,2 · 12 / 44 = 0,6 g. de C

H:   0,15 / 1= 0,15;     0,15 / 0,05 = 3
C:   0,6 / 12= 0,05,     0,05 / 0,05 = 1
La fórmula empírica es CH3
La masa molar correspondiente a la fórmula empírica será: 12 + 3 = 15
Como Mm = 30     
Mm = n · Mmempírica                
30 = n · 15        n = 2
La fórmula molecular es C2H6

14.  a)  masa de disolución = masa de disolvente + masa de soluto.
      masa de disolución = 350 + 50 = 400 g
 	 
       x =  (50g / 400g)  x 100 =12,5%
b)   Para preparar 3 Kg de disolución se necesitan:
      x = 12,5 · 3000 / 100 = 375 g. de azúcar

15. a) 750 cm3  = 0,75 dm3 = 0,75 litros.
     
[g / l ] = 18 / 0,75 = 24 g / l
b)  masa de soluto =  Volumen de disolución · [g / l ]
m = 2,5 ·24 = 60 g de azúcar.

16.  Mm (NaOH) =  23 + 16 + 1= 40;                             250 ml = 0,25 litros
nº de moles = 12/ 40 = 0,3 moles de NaOH.

  M = 0,3 mol / 0,25 l = 1,2 M

17. 

moles de soluto = 0,8 M x 2,5 l  = 2 moles de HNO3
Mm (HNO3) =  1 + 14 + 3 ·16 = 63.      
m (HNO3) = 2 · 63 =126 g.
            
[ g / l ] = 126 g / 2,5 l = 50,4 g./ litro.  

18. 300 cm3 = 0,3 litros.

moles de glucosa = M  x litros de disolución
n = 0,2 M x 0,3 l = 0,06 moles de glucosa
Mm ( C6H12O6)  =  6 ·12 + 12 + 6 ·16 = 180.
masa de glucosa = 0,06 . 180= 10,8 g. de glucosa.
V = moles de soluto / M = 0,04 moles / 0,2 M = 0,2 litros
19.  Consideramos 1 litro de disolución 

Teniendo en cuenta el porcentaje en masa
              
Mm (HCl) = 36,5		 luego el número de moles será:

y por tanto la disolución problema será 12,09 M
= 441, 49 g /l
20.  Mm (C12H22O11) = 342 g/mol
Mm (H2O) = 18 g/mol
 
 
Hallamos la fracción molar del soluto:
 
Utilizamos la Ley de Raoult para calcular la presión de vapor.

p = po – Δp = 23,8 – 1,43 = 22,37 mmHg


21. Mm (C12H22O11) = 342 g/mol


Utilizando la ecuación de la ley de Van´t Hoff:          




22. 
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1.- Enla reaccién quimica siguiente:
Zn o+ S o S
10,7 g de azufie reaccionan completamente con 21,8 g de cinc.
2) ;Cuintos gramos de Sulfuro de cinc (ZnS) se obtendrin?
b) Calcular Ia masa de cinc que se necesita para reaccionar con 20 g de azuffe.

Cuanto sulfuro de cinc se obtiene?

2) Aplicamos la ley de conservacién de la masa:
m(ZnS)=107g+21.8g=325¢g

b) Aplicamos la Ley de Proust:

218g2Zn_ x
10795 20g5

x=4075 g de Zn

m(ZnS)=20g+40.75g=60.75 g,
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Enla reaccién quimica siguiente:
Fe + S o Fe
se han obtenido 88 g de Monosulfuro de hierro (FeS) a partir de 56 g de hierro.
2) {Cuintos gramos de azufre se han utilizado?
b) En una segunda experiencia se parte de 16 g de azufre, scuintos gramos de
hierro se consumirdn?. ¢Cuintos gramos de FeS se obtendrén?
2) Aplicamos la ley de conservacién de la masa:

m(FeS) =136 ¢

b) Aplicamos la Ley de Proust:

5695 1695
x=2514gdeZn

m(FeS)=16g+25,14g=4114¢g
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Un matraz de 10 litros contiene 2 moles de oxigeno y 1,25 moles de nitrogeno. Si esta
mezcla de gases se mantiene a 20 °C. Determina:

a. Lapresién parcial de cada gas
b. Lapresién total de la mezcla de gases

a T=293K

nRT  3.25mol.0,082 "”"ll 203K

/81 atm
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Calcular la composicién centesimal del dcido nitrico (HNO3).

En primer lugar, pasamos la relacién en mimero de dtomos indicada por la formula a
una relacién en masa, utilizando el concepto de masa molar.

MH)

IM(0)=16, M ()

4 Mm (HNO3)

+14+3-16=63
Planteamos la siguiente proporcién para el nitrégeno:

14gdeN _ x
63gHNO;  100g

100 - 14
63

22%de N

Para hallar el porcentaje del O, se plantea otra proporcién:

48gde0 x
63gHNO;  100g

_ 100 - 48

=76%de 0
= % de

x

El porcentaje del H se puede calcular de la misma forma o restindole a 100 los otros
‘porcentajes.

%deH=100— (22+76)=2% de H
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Una muestra de una sustancia orgénica contiene 8.4 g de carbono y 0,7 g de hidrégeno.
Si su masa molar estd préxima a los 80 g, determina su fommula molecular y su masa
molar exacta.

En primer lugar se determina su férmula empirica:

C—84/12=07 07/07=1

H—07/1=07  07/07=1

Lucgo su fémula empirica es: CH

A partir dela masa molar aproximada 80 y de su fémula empirica CH demasa molar:
12+ 1=13, se calcula la férmula molecular

80=nx13 lego n=80/1326
Masa formula molecular = 6 x Masa formula empirica.

La formula molecular seri Cs Hg y sumasa molar 612+6-1=78 g,
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Al analizar una sustancia orgénica se ha encontrado que en 322 g. de dicha sustancia
hay 112 g de O, 168 g de C y 4.2 g de H. Determinese la formula empirica del
compuesto.

Procedemos a pasar las masas de cada elemento a mimero de moles de cada elemento,
dividiendo por la masa correspondiente a 1 mol de dtomos de dicho elemento.

1mol deitomos deH — 1 g.; nimero demoles deH —4,2/1=4,2

1mol de itomos de O— 16 g.; niimero demoles deO — 11,2/ 16=0,7

1mol de itomos de C — 12 g.; mimero de moles de C — 16,8/12=14.

Un mol de tomos de cualquier elemento contiene el mismo mimero de dtomos, por
tantola relacién en moles es la misma que la relacién en dtomos.

La proporcién en étomos de cada clemento la podriamos indicar como: C 1,4H 42 0,7
Pero los subindices de!las fémulas han de ser mimeros enteros. Por lo que solo nos
quedaun problema matemitico: pasar esta proporcién: 1,4 < 4,2 0,7 a una proporcién

entre nimeros enteros. Para ello dividimos estas cantidades por la mis pequefia de cllas.

C—14/0.7

- H—42/07=6: 0—07/07=1

Ya tenemos una relacién entre nimeros enteros. La formula serd Cz Hg O.
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Se disuclven 20 g de KNO3 en 200 cm?® de agua, a la temperatura de 300 K, sabiendo
quela densidad del agua es 1 g/em®, ;cuil es el porcentaje en masa de la disolucién?

Calculamos la masa de agua de la disolucién:

masa
densidad =———— masa de agua = 200g
volumen

El porcentaje pedido sers:

o6 (masq) = oS desoluto o 209 o0
450) = nasa de disolucion . 220g° 00 "
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Se ha preparado una disolucién asiadiendo 10 g de sulfato de cobre (II) (CuSOs)a 150 g
deagua

a. Calcula la fraccién molar del soluto y del disolvente
b. Calcula el porcentaje en masa

a. Calculamos los moles del soluto y del disolvente

M) =1: M(0)=16; M (S) =32; M (Cu) = 63,55

Mm (CuSO9)=159,55u Mm (H:0)= 18u
10g
Taotsco = 155,55 grmal - 000 ™0
150 g

=———=2833 L
Mague = 1g g /mol me

006 o
Heotueo = 506+ 633
B33 _ oo
Kasosence = 5057553 =

b. 9 (masq) = T de soluto 1nn:,’:—n’ﬂ.1nn:s,25%

masa as disotucién
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Queremos preparar 100 ml de disolucién 0,1 M de NaCl, ;cusntos gramos de soluto hay
‘pesar para preparar la disolucién?

° de moles de soluto

Molaridad = o L2200
TS = Ttros de disolucion

los moles necesarios para preparar la disolucién serén:

n=0.1molesfitro x 0.1 litro = 0,01 mol

Teniendo en cuenta las masas atémicas: M (Na): 23 w; M (CI) = 35.5u;

m(NaCl) = 0,01 mol x 58,5 =0,585¢
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En la ctiqueta de un frasco de HCI leemos que su densidad es de 1,19 g /em® y su

riqueza, o porcentaje en masa del 37,1%. Calcula:

a. Lamolaridad del acido
b. La concentracién del dcido en gl

a. Consideramos 1litro de disolucién

masa
densidad =———— - masa de disolucié:
volumen

=119 x 1000 cm*
o’

Teniendo en cuenta el porcentaje en masa

masa de soluto = 1190 x 0,371 = 441,49 g

Mm (HCD =365 Tuego el mimero de moles seri:
ST 9 mot
"= 365g/mel 0™

Y por tanto la disolucién problema seré 12,09 M

b. [%] _masade soluto__ 141 495

Tiros de disolucian

11909
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Calcular la variacién dela presién de vapor al disolver 32 gramos de NaOH en 640
gramos deaguaa 25°C?

Lapresién de vapor de agua en estado puro es 0.03 atm.
Sabemos quela ley de Raoult establece que:

Ap=p°. %
Calculamos entonces el mimero demoles del soluto y del agua.
n (H20)=640 g / 18g/mol =35.55 mol

n (NaOH)=32 g /40g/mol =0.8 mol

La fraccién molar del soluto serd:

%(Na OH)= 0.8 / (35,55+0,8) =002

Finalmente calculamos la variacién dela presién de vapor de la solucién:

Ap=p°.%=003x0,02=6x10* atm
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Calcular la presién osmética deuna disolucién acuosa que contiene 200 g. de glucosa
enun volumen de 1400 m! de solucién.

Calculamos 1a molaridad dela disolucién, teniendo en cuenta que la masa molar dela
glucosa es 180 g /mol.

n (glucosa) =200 g / 180 g/mol. = 1.111 mol
M=1111mol / 141

M=0.794 moll

La temperatura la pasamos a Kelvin y finalmente calculamos la presién osmética.
n=MRT

7=0.794M x 0,082 atm VK mol x 296K

7=19.272 am.
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Un dtomo emite un fotén de energia 1.9 eV ;Cudl esla frecuencia y la longitud de onda
dela radiacién emitida?

1eV=16x10-197

Utilizando la ecuacién de Planck.
v=E/h= (1,6x 109 7/eV.1,9¢V) /6,63 x 103 T.s= 4,59 x 10 s

c=h. A=3x103m/s/4.59x 10451 =6,54x107 m= 654 nm
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