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ESTEQUIOMETRÍA I

TEMARIO: Reacción química: interpretación molar y molecular

                      Exceso y defecto.

        Es conocido que las sustancias puras pueden combinarse entre sí mediante lo que lla- mamos  un fenómeno químico, para dar otras sustancias puras. Existen grandes variedades de ejemplos cotidianos de estos fenómenos o reacciones químicas. Entre ellos la conocida oxidación de un trozo de hierro cuando se expone al aire. En este caso el hierro y el oxígeno han reaccionado (los llamamos entonces reactivos) para transformarse en óxido férrico (producto).

    Para representar este fenómeno hacemos uso de la llamada ecuación química. Nuestra reacción anterior puede representarse entonces mediante la siguiente ecuación:

                                         Fe     +       O2    (       Fe2O3
    En base a la ley de conservación de la materia (la masa se conserva en los procesos químicos) es obvio que esta ecuación está incompleta pues en ella  “aparecen” entre los  productos mayor cantidad de átomos que entre los reactivos. Además debemos tener en cuenta que en el sistema real no aparece ninguna variedad de elemento químico que no estuviese entre los reactivos, es decir, los elementos se han conservado en el curso de la reacción. Para solucionar esta cuestión debemos sencillamente equilibrar la ecuación para que a izquierda y derecha queden igual número de átomos de cada elemento. Este ajuste debe realizarse mediante coeficientes que multiplican a toda la fórmula y nunca variando los subíndices ya que esto último implicaría cambiar la especie química. Así, nuestra ecuación anterior se balancea de la siguiente forma:

                                4  Fe     +       3 O2   (       2  Fe2O3

  El cáculo de las cantidades de reactivos y productos involucrados en un proceso químico determinado se denomina ESTEQUIOMETRÍA.
  Teniendo en cuenta que una fórmula química puede ser imaginada como representando a una molécula o a un mol de moléculas (entre infinitas posibilidades) tendremos para una ecuación química la posibilidad de una interpretación molecular (pensando en las fórmulas como si fueran moléculas)  y de una interpretación molar (pensando en las fórmulas como si fuesen un mol de moléculas). Usaremos ambas interpretaciones en la resolución de problemas.

 Tomaremos un ejemplo que es importante en la industria por el uso del producto como fertilizante; el proceso puede representarse:

N2       +      3   H2        (      2 NH3

La  INTERPRETACIÓN MOLECULAR es la siguiente:

   1 molécula de Nitrógeno + 3 moléculas de Hidrógeno   (        2 moléculas de Amoníaco  

y de acuerdo a los PMA:

28 umas de Nitrógeno + 3 x 2 umas de Hidrógeno     (             2 x 17 umas de Amoníaco


Por otro lado la  INTERPRETACIÓN MOLAR es:

1 mol de moléculas de Nitrógeno + 3 moles de moléculas de Hidrógeno ( 2 moles de 
 

                                                                                                            moléculas de Amoníaco


Recordando que  un mol es el número de Avogadro:

6,023 x 1023 moléculas de Nitrógeno + 3 x 6,023 x 1023 moléculas de Hidrógeno  (  


2 x 6,023 x 1023 moléculas de Amoníaco


También:

28 g de Nitrógeno + 3 x 2 g de Hidrógeno     (               2 x 17 g de amoníaco


Ambas interpretaciones son autoconsistentes y permiten resolver cualquier problema  que involucre una ecuación química. Ambas interpretaciones están relacionadas entre sí por el número de Avogadro.

EJEMPLOS DE CÁLCULOS

1) Calcule los gramos de H2 que reaccionarán con 0,12 moles de N2. 

                                    N2             +    3   H2              (
      2 NH3
Según la interpretación molar:

1 mol de N2 se combina con 3 moles de H2 (surge de la ecuación).

 Conviene llevar los moles de H2 a gramos ya que nos solicitan una masa ( y no moles de H22) que habrá de reaccionar, es decir que 1 mol de N2 se combina con 6 g de H2 ( surge de la ecuación), sin embargo sólo tenemos 0,12 moles de N2, entonces:

1 mol de N2         --------- 6 g de H2

0,12 moles de N2 ---------- X= 0,72 g de H2
(dato)                                  (incógnita)

2) Calcule la masa de NH3 a obtener cuando se reaccionan 3,01 x 1023 moléculas de H2.

                               N2              +      3   H2   ----(      2 NH3

Según la interpretación molar:      3 moles de H2 forman 2 moles de NH3  (ecuación) o sea:

3 x 6,023 x 1023 moléculas de H2  ------------ 2 x 17g de NH3

3,01x 1023 moléculas de H2  ------------- X= 5,66  g de NH3

(dato)                                                      (incógnita)

3) Calcule cuántas moléculas de H2 reaccionarán con 1,5 x 1022 moléculas de N2.

                              N2                          +     3 H2      -(      2 NH3

Según la interpretación molar: 1 mol de N2 ----------- 3 moles de H2 (según ecuación),o sea:

6,023 x 1023 moléc. de N2----------- 3 x 6,023 x 1023 moléc. de H2

1,5 x 1022 moléc. de N2      --------- X= 4,5 x 1023 moléc. de H2

(dato)                                                 (incógnita)

           Todos los ejemplos pueden resolverse utilizando interpretación molecular. Pruébelo!!!



EXCESO Y DEFECTO.


Ahora bien, decíamos en el primero de los problemas que se necesitan 0,72 g de H2 para combinarse completamente con 0,12 moles de N2. Es claro que si agregamos estas cantidades de los dos reactivos, estos se combinarán completamente dejando en su lugar una cierta cantidad de producto (puede calcularlo de modo análogo a lo que calculó en el problema 2), que resulta ser 4,08 g de NH3.


¿Qué sucederá si a los 0,12 moles de N2 le agregamos sólo 0,5 g de H2? Es evidente que no hay suficiente H2 para reaccionar con todo el N2 presente. Dicho de otro modo, el H2 se terminará antes que todo el N2 haya reaccionado: así el H2 es el reactivo limitante de la reacción, ya que cuando se consuma completamente se habrá terminado la reacción. Por otro lado el N2 es el reactivo en exceso.

Resumiendo, en un sistema real en que se produce una reacción química podemos tener dos situaciones:


-Los reactivos están en cantidades estequiométricas: en este caso el sistema final tendrá solamente los productos de la reacción.


-Los reactivos no están en cantidades estequiométricas: en el sistema final habrá, además de los productos de la reacción, parte del reactivo que estuviera en exceso.

EJEMPLOS DE CÁLCULOS


Veamos algunos problemas de aplicación de este concepto denominado exceso y defecto. Usaremos el mismo ejemplo de los problemas anteriores.

1) ¿Qué sustancias estarán presentes en el sistema final obtenido al mezclar 0,25 moles de N2 con 1,25 moles de H2?.


El primer paso será averiguar si los reactivos están en cantidades estequiométricas y, en el caso que no lo estén, averiguar cuál está en defecto (reactivo limitante).


Según interpretación molar:

                                                 1 mol de N2------------- 3 moles de H2

                                           0,25 moles de N2---------- X= 0,75 moles de H2


Los 0,75 moles de  H2  son  necesarios para que reaccione totalmente el N2 del sistema. Sin embargo, en el sistema tenemos una cantidad mucho mayor de H2 (1,25 moles) de modo que éste “sobrará” luego de la reacción.


Si restamos los 0,75 moles de H2 que reaccionan con la totalidad del N2, a la cantidad inicial de H2 (1,25 moles) estaremos calculando la cantidad de H2 presente en el sistema final, es decir 0,5 moles.


Por otro lado podemos calcular la cantidad de NH3 formado a partir de la totalidad de N2, ya que es el reactivo limitante de la reacción:

                                     1 mol N2                   -------------- 2 moles de NH3
                                 0,25 moles de N2     --------------X = 0,5 moles de NH3

También puede calcularse la cantidad de NH3 formado a partir de la cantidad de H2 que reacciona (primer cálculo del problema), ya que es la cantidad estequiométrica de H2 que reacciona con 0,25 moles de N2:

                                  3 moles de H2 --------- 2 moles de NH3
                            0,75 moles de H2---------- X = 0,5 moles de NH3
 Respuesta : El sistema contendrá   0,5 moles de H2 (reactivo en exceso),  0,5 moles de NH3 (producto formado) y  absolutamente nada de N2 (reactivo en defecto).

2) ¿ Qué sustancias  estarán presentes en el sistema final obtenido al mezclar en un recipiente  14 g de N2  y   1,5 g de H2?.


El primer paso será averiguar si los reactivos están en cantidades estequiométricas:

                                          28 g de N2 ----------------- 6 g de H2

                                          14 g de N2 --------------X = 3 g de H2


Es facil apreciar que el reactivo que está en defecto ahora es el H2 ya que para que reaccionaran totalmente los 14 g de N2 necesitaríamos 3 g de H2 y sólo tenemos 1,5 g por lo tanto el cálculo de la cantidad de NH3 formado debemos hacerlo a partir de este reactivo:

                                          6 g de H2 ----------- 34 g de NH3

                                      1,5 g de H2 ----------X = 8,5 g  de NH3


Para saber la cantidad de N2 que queda sin reaccionar en el sistema final primero debemos calcular cuánto ha reaccionado:

                                          6 g de H2 ------------28 g de N2

                                          1,5 g H2 ------------- X=7 g de N2


Por lo tanto restando a los 14 g iniciales  de N2 los 7 g que han reaccionado tendremos la cantidad de N2 presente en el sistema final (7 gramos).

RESPUESTA: En el sistema final quedarán 8,5 g de NH3 y 7 g de N2 (nada de H2).

PROBLEMAS DE APLICACIÓN 

1) Dada la  reacción:   NH3 + O2 (  N2  + H2O

a) Calcular cuántos moles de agua se obtendrán a partir de 200 g de NH3.

b) ¿Cuántos g de N2 se obtendrán a partir de 1,8 x1024 moléculas de O2?.

c) Calcular la masa de O2 necesaria para que reaccionen completamente 100g de NH3.

RESPUESTA:   a) 17,64 moles de H2O     b) 55,81 g de N2    c) 141,17 g de O2
2) Dada la reacción:    Na2SO4    +   C   (  Na2S     +   CO2
a) ¿Cuántos g de Na2S se obtendrán a partir de 71 g de Na2SO4.

b) ¿Cuántos moles de C se necesitan para que reaccionen dichos 71 g de Na2SO4.

RESPUESTA : a) 39 g de Na2S               b) 1 mol de C

3) Se mezclan  20 g de NaOH con cantidad suficiente de HCl.

a) ¿Cuántos moles, moléculas y g de H2O se formarán

b) ¿Cuántos g de HCl reaccionarán?.

RESPUESTA: a) 0,5 moles,   3,01x1023
[image: image1.wmf]moléculas y 9 g de H2O      b) 18,25 g de HCl

4) Se mezclan 20 g de NaOH con 3,4 x1022 moléculas de HCl.

a) ¿Cuántas moléculas y g de agua se formarán?

b) ¿Cuántas moléculas del reactivo en exceso quedan sin reaccionar?.

RESPUESTA: a) 3,4 x1022 moléc.  y 1,02 g de H2O     b) 2,67x 1023 moléc. de NaOH

5) El H2SO4  reacciona con el Ca3(PO4)2  para dar H3PO4  y  CaSO4.

a) ¿Cuántos moles de CaSO4 se formarán a partir de  3g de H2SO4   y   2 moles de Ca3(PO4)2?.

c) ¿Cuántos g del reactivo en defecto habrá que agregar para que reaccione todo el reactivo  en exceso?.

RESPUESTA: a) 0,031 moles de CaSO4               b) 585,1 g de H2SO4
6) Dada la reacción:               CO  + O2   (    CO2
Si se formaron 20 g de CO2  , ¿cuántos moles y g de cada reactivo habrán reaccionado?. Si se estaba en CNPT, ¿cuál es el volumen de gas obtenido y qué volumen de cada gas habrá reaccionado?

RESPUESTA:  0,455  moles – 12,72 g de CO               0,227 moles de O2 – 7,27 g de O2
                        10,18  l de CO2  -  10,19  l de CO  - 4,93  l de O2
7) Se mezclan 100 g de CH4 con 20 moles de O2. Luego de transcurrida la reacción cuyos productos son CO2  y  H2O:

a) ¿qué masa  y de qué reactivo queda sin reaccionar?

b) ¿cuántos moles y g de CO2 se forman?.

RESPUESTA: a) 240  g de O2                        b) 6,25 moles  y  275 g de CO2
8) El Zn reacciona con el HCl  según:                Zn   + 2  HCl  ( ZnCl2 + H2
Una muestra de 15 g  que contiene Zn se trata con HCl en exceso. Si se obtienen 3,86 l de H2  en CNPT, calcular la masa de Zn de la muestra que realmente reaccionó y la pureza de la muestra en Zn.

RESPUESTA:  11,27 g de Zn                           75,13% de pureza en Zn

PROBLEMAS   ADICIONALES

1) Se queman 4 g de Al con 4g de O2 para formar óxido de aluminio.

a) ¿Qué masa de reactivo en exceso queda sin reaccionar?

b) ¿Cuántos g del óxido se obtienen?

c) ¿Cuántos  moles de reactivo en defecto habrá que agregar para que no quede presente ningún reactivo?.

 RESPUESTA : a) 0,45 g de O2     b) 7,56 g Al2O3      c) 0,02 moles de Al

2) El NH3  se obtiene por reacción entre NH4Cl  y  Ca(OH)2.

a) ¿Cuántos g de NH3 se obtendrán al reaccionar 3,5 x1022 moléculas de NH4Cl?

b) ¿Cuántos l en CNPT se obtendrán de NH3 al combinarse 0,12 g de Ca(OH)2?

c) ¿Cuántos moles y g de cada reactivo habrán reaccionado cuando se obtuvieron 0,17 moles de NH3?.

d) ¿Cuántos g de cada  producto se obtendrán cuando se mezclan 1,3 g de NH4Cl con 0,22 moles de Ca(OH)2?.

RESPUESTA: a) 0,99 g NH3  b) 0,07 l de NH3  c) 0,17 moles  y 9,09 g de NH4Cl- 0,085 moles  y  6,29 g de Ca(OH)2     d) 0,41 g de NH3  -  0,44 g de H2O – 1,35 g de CaCl2

3) La reacción que interpreta la obtención de fósforo en un horno es:

2 Ca3(PO4)2       +    6  SiO2  +  10 C  (  P4   +  6   CaSiO3   +   10 CO

Si se introducen 100 kg de  la sal,   65 kg del  óxido  y 25 kg de C, ¿cuántos g de P4 se obtienen?.

RESPUESTA:  20 kg de P4

4) Al combinarse NO con O2 se obtiene NO2.

a) ¿Qué volumen de NO (en CNPT) se combinará con  2,3 l de O2?.

b) ¿Qué volumen de NO2  (en CNPT)  se obtiene  cuando reacciona con 7,5 g de O2?

c) ¿Cuántas moléculas de cada reactivo habrán reaccionado al obtenerse 2 g de producto?.

d) ¿Cuántos g y moles de NO2 se obtienen al mezclar  2 l de O2 con 1,5 l de NO (en CNPT)?.

RESPUESTA:  a) 4,48 l de NO   b) 10,4 l de NO2   c) 2,62x 1022 moléc. de NO  y  1,31x1022
[image: image2.wmf]moléculas de O2    d) 3,08 g y 0,067 moles de NO2.

5) El HNO3 reacciona con el Cu según la siguiente ecuación:

4  HNO3   + Cu (  Cu(NO3)2     +    2 NO2  + 2 H2O

Calcular la masa de Cu que debe reaccionar para obtener 24 g de NO2.

RESPUESTA: 16,56 g de Cu

6) El KClO3   se descompone en KCl  y O2.Calcule los g y moléculas de cada producto que se formarán al descomponerse 0,12 moles de la sal.

RESPUESTA:   8,94 g y 7,2x1022 moléc. de KCl           5,76 g  y 1,08x1023moléc de O2
--------------------------------------------------

ESTEQUIOMETRIA II

TEMARIO:
Peso equivalente de elementos, ácidos, hidróxidos y sales.


Es evidente que en los problemas anteriores era necesario conocer la relación entre los reactivos y los productos, siendo para ello necesario el balance de la reacción.


Sin embargo, es posible relacionar estequiométricamente reactivos y productos sin conocer explícitamente los coeficientes estequiométricos. Para ello se han definido los llamados  EQUIVALENTES QUÍMICOS. Estos se definieron de manera que un equivalente de una sustancia se combinará siempre con un equivalente de otra sustancia para dar un equivalente de cada uno de los productos de la reacción.

Esto se cumple para toda reacción química.


Resulta claro que si los equivalentes permiten ignorar los coeficientes estequiométricos, es porque de algún modo los tiene incorporados en su propia definición. Dicho de otra manera, la obtención de un equivalente o de un peso equivalente depende directamente del comportamiento químico de la sustancia en cuestión en la reacción dada.


De esta manera la definición de equivalente será diferente para los diferentes grupos de sustancias y, aún para una misma sustancia, dependerá de la reacción en la que intervenga.


Como los ácidos son especies capaces de ceder protones, para ellos el peso equivalente será igual al peso del ácido capaz de ceder 1 mol de iones hidrógeno (H+ ).


Los hidróxidos ceden oxhidrilos, así que el peso equivalente de un hidróxido será el peso del mismo capaz de ceder 1 mol de oxhidrilos (OH- ).


Por último, las sales pueden intercambiar cargas (cationes o aniones). El peso equivalente de una sal es el peso de la misma asociada con la transferencia de un mol de cargas ( + o - ).


Teniendo en cuenta estas definiciones tendremos:

                P.eq. (ácido) =                        MG ( peso de un mol )

                                        
n ( N° de moles de protones que cede una molécula )

                P.eq. (hidróxido) =                     MG ( peso de un mol )

                                                     n  ( N° de moles de oxhidrilos que cede una molécula )

P.eq. (sal) =                       MG ( peso de un mol )                                                   

   n ( N° de cargas + o - de una molécula )


Para el caso de una sal, es conveniente contar el número de cargas positivas (el número de cargas negativas debe dar igual ya que el compuesto es neutro). Para ello contamos el número de veces que aparece el metal o el catión en algunos casos ( NH4)+ en la fórmula de la sal y lo multiplicamos por su carga. Ese resultado es el número de cargas que podrá intercambiar ( n ).


De acuerdo a lo que hemos dicho, todos los pesos equivalentes se calcularán dividiendo el peso de un mol (molécula-gramo) del compuesto por un número (obtenido con las reglas indicadas). Ese número coincidirá con el número de equivalentes presentes en un mol. Por ejemplo, si el peso equivalente de una sustancia es M/2, esto significa que el peso equivalente es exactamente igual a la mitad de la molécula-gramo, es decir, que en ésta habrá 2 equivalentes.


Es necesario aclarar que debe aclararse cómo reacciona la sustancia, lo cual puede deducirse conociendo loa ecuación completa o alguno de los productos, excepto en los casos en que la molécula se comporta inequívocamente de una única manera.

        Históricamente se introdujo inicialmente el peso equivalente para un elemento y se definió como la masa de dicho elemento capaz de combinarse (o desplazar) 8 g de oxígeno o 1g de Hidrógeno, o la masa de un equivalente de cualquier otro elemento.

EJEMPLOS DE CÁLCULOS  DE PESOS EQUIVALENTES  PARA SUSTANCIAS

1) Calcular el peso equivalente del HCl y del  H2SO4.


En el primer caso, actuando el HCl como  ácido no hay dudas que sólo puede ceder un ión hidrógeno, entonces:

Peq. HCl = MG / 1 = 36,5 / 1 = 36,5


En el caso de H2SO4 necesario conocer qué reacción química ha ocurrido. Se presentan dos casos:

a) El H2SO4    cede un protón para dar como producto el ión HSO4-
Peq.  = MG / 1 = 98 / 1 = 98.

b) El H2SO4     cede los 2 protones para dar el ión  SO4= producto

Peq. = MG / 2 = 98 / 2 = 49.

2) Calcular cuántos equivalentes hay en 20 g de NaOH.


Como el NaOH sólo puede ceder un OH–, entonces tendrá un equivalente por mol. Como su peso molecular es 40 tenemos:

40g de NaOH ---------- 1 eq.

20 g de NaOH --------- X = 0,5 eq.

3) ¿Cuántos equivalentes de HCl reaccionarán con 20 g de NaOH?


Por el resultado anterior sabemos que 20 g de NaOH corresponden a 0,5 eq. de NaOH, por lo tanto, como las reacciones químicas son equivalente a equivalente, necesitaremos 0,5 equivalentes de HCl para que reaccionen completamente con esa cantidad de base.

4) ¿Cuántos g de HCl se necesitan para reaccionar con 0,5 eq. de NaOH?

            Como las reacciones químicas son equivalente a equivalente, deben reaccionar también 0,5 eq.    de  HCl ; por lo tanto, como el HCl tiene 1eq. por mol:         

                                        1 eq. de HCl        ---------    36,5g HCl

                                       0,5 eq. de HCl     ---------- X = 18,75 g HCl

5) Calcular los pesos equivalentes de las siguientes sales:

a)NaCl



b) Na2SO4


c)Al2(SO4)3

En el caso a) la sal sólo podrá intercambiar un catión (o un anión) que tiene carga +1, así, el peso equivalente será:

Peq. = MG / 1 = 58,5 / 1 = 58,5.


En el caso b) tendremos dos iones + 1 para intercambiar, es decir que hay dos cargas intercambiables. Entonces:

Peq. = MG / 2 = 142 / 2 = 71.


En el caso c) hay dos cationes aluminio y cada uno de ellos tiene carga +3, por lo que el número total de cargas intercambiables será 6. Entonces:

Peq. = MG / 6 = 342 / 6 = 57.

PROBLEMAS DE APLICACIÓN  

1) 4,05  g de un metal reaccionan exactamente con  20 g de O2.  

a) Calcular el Peq.  del metal.

b) Calcular el volumen de O2(en CNPT) que reaccionará exactamente con 1,2 equivalentes del metal.

RESPUESTA:    a ) 1,62 g                b) 6,72 l deO2

2) 1,45 g de Zn en presencia de exceso de Cu+2  permiten obtener 1,41 g de Cu metal. Calcule el  Peq. del  Zn sabiendo que el del Cu es 32,65 g.

RESPUESTA:  33,72  g

3) Determinar el  Peq.   del    Fe   en los siguientes óxidos :  a) FeO    ,  b) Fe2O3
En función de los resultados obtenidos deducir la relación existente entre Peq. , Peso atómico y número de oxidación.

RESPUESTA:  a) 28 g                        b) 18,67 g

4)a) Hallar el Peq. de los ácidos de la columna I cuando el producto de neutralización es el que aparece en la columna II. b) Indicar el número de equiv. por mol.

                                 Columna I                                       Columna II

                                  H2SO4                                               Na2SO4

                                                   H2SO4                                               NaHSO4

                                                   H3PO4                                              CaHPO4
                                  H3PO4                                              Ca(H2PO4)2
                                  H3PO4                                              Ca3(PO4)2
                                  H2S                                                   FeS

                                  H2S                                                   Fe(HS)2
RESPUESTA:   a ) 49 g  –  98 g  -  49 g   -  98 g  –  32,67 g  –  17 g  –  34 g 

                          b) 2 eq. – 1 eq. – 2 eq. – 1 eq. – 3 eq. – 2 eq. - 1 eq.

5) Calcular el Peq. de las sales del problema anterior.

RESPUESTA: 71 g – 120g – 68 g- 117 g – 51,7 g – 44 g – 60,9 g 

6) Calcular el número de equivalentes presentes en:

a) 3 moles de HCl

b) 50 g de CuSO4.5H2O

c) 3,0x1023 moléculas de Ba(OH)2
d) 140 g de Al2(CO3)3 

RESPUESTA:  a ) 3 eq.         b) 0,40 eq.       c) 1 eq.      d) 3,59 eq.

7) Se mezclan 22 g de HCl con 2,5 eq. de NaOH. Hallar: a) cuántos eq. del reactivo en exceso quedan sin reaccionar, b) cuántos eq. y g del producto se forman.

(resolver exclusivamente empleando el concepto de equivalente químico)

RESPUESTA:  a) 1,9 eq. sin reaccionar     b) 0,6 eq.  y  35,1 g de producto

8) Un metal X tiene dos pesos equivalentes distintos( 20 g y 30 g)  de acuerdo a la reacción. Además se sabe que al reaccionar 2 moles  de metal con suficiente HCl se liberan  67,2 l de H2 en CNPT si el Peq.  de X es 20 g.

a) ¿Cuál es el peso de un mol de X?.

b) ¿Cuál es el estado de oxidación  en el que se transforma  X cuando presenta cada uno de los Peqs. anteriores?

c) Indique si para la misma cantidad de metal reaccionando con suficiente HCl, se liberará más, igual o menos cantidad de H2 cuando el Peq. sea 30 g. 

RESPUESTA: a)  60 g    b) Peq (30 g) : estado de oxidación +2,  Peq.(20g) : estado de oxidación +3  , c)  menos cantidad de H2
PROBLEMAS ADICIONALES

(Todos los cálculos estequiométricos deben realizarse exclusivamente empleando el concepto de equivalente químico)

1) Si reaccionan 1,5x1022 moléculas de NaOH con 2 g de H2SO4 para dar la sal neutra: a) ¿cuántos g de la misma se formarán, b) ¿cuántos eq. y g  del reactivo en exceso quedan sin reaccionar?.
RESPUESTA:  a) 1,78 g de sal                 b) 0,016  eq.  – 0,74 g

2) En 8,032 g de un óxido de Cr hay 2,53 g de O  .Calcule el Peq. del Cr en el compuesto y, sabiendo que su Peso atómico es 52 calcule su estado de oxidación.

RESPUESTA:   P eq.=17,39 g                   estado de oxidación: +3

3) Determinar el  Peq. del  Nitrógeno  en los siguientes compuestos:

                      NO         N2O5           N2O          NH3
Sobre la base de los resultados obtenidos  compare y extraiga conclusiones.

RESPUESTA :   7 g -  2,8 g –  14 g-   4,7 g

4) a) Calcular la masa de CaHPO4 se formará cuando se hagan reaccionar 15 ml de H3PO4 97 % p/p (=1,76 g/ml con 75 g de Ca(OH)2 de 80 % de pureza.

b) Calcular la masa de reactivo en exceso que queda sin reaccionar. 

RESPUESTA: a) 35,90 g

b) 40,46 g

5) Los Peq. de dos metales , A y B , son respectivamente 39 g y  20 g . ¿Qué masa de cada uno de ellos liberará 33,6 l de  H2  en CNPT  al  reaccionar con suficiente HCl?

RESPUESTA:   117 g de A   y   60g de B

6) Si el PAR del elemento X es 35, ¿cuánto pesará 1 eq.  del elemento X?, si reacciona según:

                     2 X    +   6 HCl    (     2 XCl3     +    3 H2
RESPUESTA :  11,7g

7) Al  hacer reaccionar 24 g de Mg con un ácido se liberan 22,4 l de H2 y se forma Mg+2.Si en lugar de este último se formara  Mg+3 , se obtendrán  22,4 l de H2  cuando reaccionan:

a) 24 g de Mg ;    b) 2 Eq. de Mg  ;   c) 2  moles de Mg  ;   d) 3 Eq. de Mg  ;  e)  16 g de Mg

Indique la/s opción/es correcta/as. Justifique.

RESPUESTA :  b)   y  e)

----------------------------------------------------
ESTEQUIOMETRIA I  -   PARTE EXPERIMENTAL

1.  REACCIONES QUÍMICAS: Visualización e interpretación de diferentes reacciones.

A)  Mezclar unas gotas de solución A con gotas de solución B. Observar.

B) Mezclar gotas de solución C con gotas de solución D. Observar.

C) Poner una piedrita de mármol en tubo de ensayo y agregar gotas de solución E. Observar.

D) Tomar una pizca de   (NH4)2Cr2O7   y colocar sobre tela metálica formando un cono. Calentar suavemente con un mechero. Observar.

E) Interpretar con ecuaciones las observaciones anteriores.

2.- REACCIONES QUÍMICAS: Comprobación  empírica de la ley de  conservación de la masa.

Colocar en un frasquito un volumen de solución de acetato de plomo y en otro un volumen de solución de cromato de potasio. Colocar ambos en el mismo platillo de una balanza granataria y equilibrar con pesas. Mezclar el contenido de ambos frasquitos en uno de ellos y realizar nuevamente la pesada. Observar. Interpretar y extraer  conclusiones.

3.- REACCIONES QUÍMICAS: Visualización  del concepto de reactivo limitante.

 Análisis  de una serie de tubos previamente preparados.

ESTEQUIOMETRÍA II   –  PARTE EXPERIMENTAL 

Determinación del peso equivalente del Mg mediante una reacción química

Procedimiento:

    Se pesa un trozo de cinta de Mg (aproximadamente 0,050 g).Se dispone de un soporte con pinza para mantener un tubo de medida de gases (probeta invertida).En este tubo se vierten 10 ml de solución de HCl 6M. Se llena completamente con agua y se tapa con un tapón donde está insertada la cinta de Mg. El tapón deberá tener una pequeña perforación que permita la salida del agua desalojada. El tubo deberá estar completamente lleno, de manera que al colocar el tapón desplace un poco de agua.

  Se invierte el tubo en un recipiente lleno de agua. Al ponerse en contacto el ácido con el metal se observa un desprendimiento gaseoso  (H2) que desaloja un volumen igual de agua.

  Se hacen coincidir los niveles de agua de la campana y el recipiente exterior subiendo o bajando el tubo para gases con lo cual se equilibra la presión atmosférica.

  Se lee el volumen de gas. Considerando que un mol de gas en estas condiciones ocupa 22,4 l, con el volumen medido se calcula la masa de gas desprendido.

 El peso equivalente del Mg se calcula según:

    Peq. Mg =  masa de Mg  x   1,008 g H2 /  masa de H2
(Dado que las condiciones de la experiencia no son  las condiciones normales de presión y temperatura (1 atm y 273 0K), el volumen medido debería ser corregido según la ecuación  de los gases: P.V/T = Po. Vo/To , donde el subíndice cero indica CNPT , V es el volumen medido , T la temperatura de trabajo y P es la presión atmosférica a la que se le resta la presión de vapor del agua a la  temperatura T. De no usarse esta corrección, el error introducido en el peso equivalente del Mg es pequeño).

SOLUCIONES I

TEMARIO :
Sistemas homogéneos. Soluciones. Solutos y solventes 

                     
Concentración de las soluciones:  Significado. 

                     
Unidades de concentración. Interconversión de unidades.


Introducción :

La química de las soluciones interviene en nuestra vida diaria. 


Todos los procesos biológicos tienen lugar en algún tipo de solución líquida. Por ejemplo, los fluidos corporales de los animales (sangre, linfa, etc...) son soluciones acuosas de muchas y variadas sustancias


Una solución salina de nutrientes en agua, baña y nutre las células del cuerpo humano. Las células parenquimatosas, que abundan en los tejidos vegetales, transportan en solución algunos de los constituyentes  químicos que elaboran.


Los océanos, mares, son soluciones acuosas de distintos componentes, que permiten con su intermedio el mantenimiento de una intensa y activa vida animal y vegetal.


La diversidad de productos químicos que utilizamos diaria y continuamente, se elaboran mediante procesos que incluyen soluciones líquidas de diversos solventes (agua, alcohol, eter, benceno).


Estos y otros procesos que ocurren a nuestro alrededor, nos marcan la importancia que tienen las soluciones, pues en ellas es evidente que se producen transcendentes reacciones químicas que, especialmente  en el campo biológico, es de nuestro interés conocer e interpretar. Prueba de ello es el hecho de que pequeñas variaciones en la solubilidad puede significar la diferencia entre la vida y la muerte.


Una solución  es una mezcla homogénea de partículas (iones, átomos y moléculas) de dos o más sustancias distintas. Homogéneo significa que las propiedades y aspecto de todas las partes de la solución son uniformes, es decir, no hay límite visible entre ellas.


Al hablar de soluciones generalmente se lo hace en términos de soluto y solvente. Decimos que la  sustancia presente en mayor cantidad recibe el nombre de solvente, en tanto que la otra es el  soluto. En cualquier caso esta definición no es general y suele asignarse el papel de solvente a aquel cuyo estado de agregación  (líquido, gas o sólido) coincide con el de la solución, e incluso, en ocasiones, se le atribuye el papel  de soluto al que tiene mayor interés desde el punto de vista químico. Por ejemplo, en una solución de ácido  sulfúrico concentrado hay  2 gramos de agua por cada 98 gramos de ácido, sin embargo, suele atribuírsele al agua el papel de solvente.


Como todas las mezclas gaseosas son homogéneas, cualquier mezcla de gases es una solución gaseosa  por ejemplo el aire.


Los sólidos disueltos en sólidos, que constituyen las aleaciones, son de uso general: oro amarillo (oro y cobre), latón (cobre y zinc), el bronce (cobre y estaño). 


Modos de expresar la concentración: Para expresar las cantidades relativas de soluto y solvente  en una solución dada, se emplea el término concentración, que puede definirse como la cantidad de soluto disuelta en una cantidad determinada de solvente o de solución.


Es conocido el hecho de que al agregar sal de mesa en proporciones sucesivas a un cierto volumen de agua mientras se agita, cada porción agregada se disuelve rápidamente, pero luego de agregar cierta cantidad, las porciones permanecen en estado sólido (la mezcla se convirtió en heterogénea), Se ha alcanzado, en este  punto la concentración máxima luego de la cual es imposible disolver mas sustancia. Tal concentración máxima se conoce como solubilidad de un soluto en un cierto solvente, que depende de la naturaleza de ambos y de la temperatura. Aunque existen excepciones, en general, un aumento de la temperatura produce un aumento de la solubilidad cuando el soluto es un sólido, mientras que para los gases ocurre lo contrario. Un soluto que posee alta solubilidad en un determinado solvente es calificado como soluble  en dicho solvente (caso  de la sal en agua). Por el contrario, una sustancia incapaz de disolverse en una cantidad apreciable de solvente se la designa como  insoluble (ejemplo arena en agua).


Una solución que contiene una cantidad relativamente pequeña de soluto, por unidad de solución,  o sea cuando la concentración es baja, lejana a la solubilidad es una solución diluida. Correspondería a las primeras porciones de sal agregadas al agua. Cuando se han agregado porciones de sal y se está llegando al límite  de la solubilidad, es decir, que la solución contiene una cantidad relativamente grande de soluto por unidad de  volumen de solución, siendo la concentración alta,  es la solución concentrada.  Se dice que la solución está  saturada cuando contiene disuelta la máxima cantidad posible de soluto a una temperatura determinada.


Unidades de concentración

Las distintas maneras de expresar, en forma cuantitativa, la concentración constituyen las Unidades  de concentración. 
1) Unidades Físicas: expresan la cantidad de soluto (en masa o volumen) que se encuentra disuelta en cierta cantidad de solución, dada también en masa o volumen. Usualmente dicha relación se expresa en forma porcentual. 

a)  porcentaje peso en peso  ( % P/P) : indica gr de soluto contenidos en 100 gr de solución Ejemplo :

Solución  6% P/P de Cu SO4 , indica que en 100 gr de solución se han disuelto 6 gr de CuSO4 .

b)  Porcentaje  peso en volumen  ( % P/V) :indica gr de soluto disueltos en 100 ml de solución. Ejemplo:  solución 10 % P/V de Na OH. Expresa que en 100 ml de solución se han disuelto 10 gr de NaOH .

c)  Porcentaje volumen en volumen  ( % V/V) : indica cuantos ml de soluto se encuentran en 100 ml de solución. Ejemplo: solución 20 % V/V de etanol, significa que en 100 ml de solución hay 20 ml de etanol.

2) Unidades Químicas:

a) Molaridad: indica cuantos moles de soluto se han disuelto en un litro de solución. Ejemplo : una solución  1M  (que se lee 1 molar) de NaCl es la que contiene 1 mol de NaCl ( o sea 58,5 gr de Na Cl) por lt de solución.

b) Normalidad: indica el número de equivalentes gramo de soluto contenidos en 1 litro de solución. Ejemplo : una solución 1 N (se lee 1 normal) de H2SO4  en la que actúa como diácido tiene un equivalen te  de H2SO4  (49 gr)  por litro de solución.


Manejo e interconversión de las unidades de concentración:


1) Unidades Físicas: Ejemplos de cálculo 


a) Si se disuelven  28,5 gr de NaOH en suficiente cantidad de agua para completar 185 gr de solución.

Calcular la concentración expresada en  %P/P.


Como el término “%” significa “cada 100” y en este caso cada 100 gr, la respuesta es inmediata:




en  185 gr de solución ...................... 28,5 gr de NaOH




en  100 gr de solución ......................  x = 15,4  gr de NaOH

por lo tanto la concentración de la solución es 15,4 % P/P

             b) Se prepara una solución disolviendo  30 gr de NaCl en  300 ml de solución. Expresar su concentración en % P/V.

Aquí porcentaje significa cada 100 ml , por lo tanto :




en 300 ml de solución  ...................... 30 gr de NaCl




en 100 ml de solución  ...................... x =  10 gr NaCl

o sea, la concentración es 10% P/V

             c) Se mezclan 80 ml de alcohol y 320 ml de agua . Expresar la concentración de la solución en % V/V El volumen total de la solución aceptaremos que es igual a la suma de los volúmenes.

Será :       

80 ml de alcohol + 320 ml de agua =  400 ml

Entonces :




en 400 ml de solución ...................... 80 ml de alcohol




en 100 ml de solución ......................  x = 20 ml de alcohol

es decir, que la concentración es  20 % V/V.


Para interconvertir el % P/P  y el % P/V, es necesario disponer del dato de la  densidad de la solución. El siguiente ejemplo nos indica el procedimiento a seguir:


d) Una solución acuosa de CaCl2 al  9% P/V tiene una densidad de  1,5 gr/ml . Expresar su concentración en  % P/P.

La densidad de una solución nos indica cuanto pesa 1 mililitro de solución (se usa indistintamente peso y masa por su uso cotidiano, aunque estrictamente nos estamos refiriendo a masa). La densidad  no brinda ninguna información acerca del contenido de soluto se refiere solamente a masa de solución y volumen de solución.

El enunciado nos indica que el 100 ml de solución hay 9 gr de CaCl2. Debemos averiguar cuanto gr de soluto hay en 100 gr de solución. Para ello tenemos que calcular que peso  representan 100 ml de solución; esto lo  calculamos a través de la densidad:




1 ml de solución ...................... 1,5 gr de solución



          100 ml de solución ...................... x = 150 gr de solución

 ( 100 ml de solución son  por lo tanto, equivalentes a 150 gr de solución). De aquí se desprende que en 150 gr de solución hay  9 gr de soluto, entonces 




150 gr de solución ...................... 9 gr de soluto




100 gr de solución ......................  x =  6 gr de soluto

es decir, la concentración de la solución de CaCl2 es de  6% P/P


Puede darse el caso en que debamos interconvertir unidades  %P/P  a   %P/V, como veremos en el  siguiente ejemplo 

   
e) Una solución de CaCl2  6 %P/P tiene una densidad de 1,5 gr /ml, expresar su concentración en % P/V .

Sabemos que la densidad nos indica cuanto pesa 1 ml de solución.

El enunciado nos indica que en 100 gr de solución hay 6 gr de CaCl2 , debemos hallar cuantos gramos de soluto habrá en 100 ml de solución . Para ello tenemos que calcular qué volumen representan 100 gr de solución, nuevamente recurrimos a la densidad:




1,5 gr de solución ...................... 1 ml de solución



         100    gr de solución ......................  x =  66,6  ml de solución

(100 gr de solución son, por lo tanto, equivalentes a 66,6 ml de solución) .De aquí se desprende que en 66,6  ml de solución hay 6 gr de soluto, entonces:




6,6 ml de solución ...................... 6 gr de soluto



           100   ml de solución ......................  x =  9 gr de soluto

es decir que la solución de CaCl2 tiene una concentración de  9% P/V.



2) Unidades Químicas:
Ejemplos relacionados con Molaridad.


a) Calcular la M de una solución que contiene 15 gr de KOH ( PM =  56), en 225 ml de solución.

Se requieren dos etapas de cálculos:


La conversión de la masa de KOH a número de moles:




56 gr de KOH ...................... 1 mol de KOH




15 gr de KOH ...................... x = 0,268 moles de KOH

La cantidad de moles de soluto por litro de solución:




en    225 ml de solución  ...................... 0,268 moles de KOH




en  l 000 ml de solución  ...................... x =  1,2 moles de KOH

Como los 1,2 moles de soluto están contenidos en 1000 ml de solución, es evidente que la solución tiene una concentración 1,2 M (Puede invertirse el orden de las etapas de cálculo sin que se modifique el resultado.)

b) Calcular cuántos gramos de Ca(NO3) 2 = (PM =164) son necesarios para preparar 450 ml de una solución 2,25 M.

Se requieren dos etapas de cálculo:


Calculamos cuantos moles de soluto son necesarios para preparar los 450 ml , teniendo en cuenta  el dato de MOLARIDAD, que expresa el número de moles del soluto que hay en 1.000 ml de solución.




1.000 ml de solución .................2,25 moles de Ca(NO3)2



450 ml de solución...................... x = 1.01moles de Ca(NO3)2

Ahora transformamos en gramos el numero de moles de soluto :




1 mol de Ca(NO3)2......................164 gr de  Ca(NO3)2



1,01 mol de Ca(NO3)2......................  x = 166 g de Ca(NO3)2
Por lo tanto, a 166 g de soluto se le agrega agua hasta completar 450 ml.

c) Calcular cuantos ml de una solución  3,5 M de (NH4)2CO3 son necesarios para disponer de 12,5 g de ( NO4)2CO3 (PM= 96 ).Como en los ejemplos anteriores, se requieren dos etapas de cálculo:


El dato de concentración de la solución nos indica que en 1.000 ml de la misma hay 3,5 moles de soluto, debemos averiguar a cuantos g  equivalen:




1 mol de (NH4)2CO3........................96 g de (NH4)2CO3



3,5 mol de (NH4)2CO3........................ x = 336 g de (NH4)2CO3

Ahora calculamos el volumen de solución que contiene 12,5 g de soluto:



        336 g de (NH4)2CO.3.............................................1.000 ml de solución



        12,5 g de (NH4)2CO.3............................ x = 37,2 ml de solución

Por lo tanto, serán necesarios 37,2 ml de solución 3,5 M para disponer de 12,5 g de solución 

Ejemplos de cálculo relacionados con  Normalidad 

El mecanismo de resolución es similar al aplicado en los ejemplos a), b) y c), con la única diferencia que se debe tener en cuenta el Numero de equivalentes en lugar del número de moles, es decir, el Peso equivalente en reemplazo de peso molecular.

d) Calcular la N de una solución de Ca(OH)2   = (PM = 74 ) en la que actúa como di básico, que posee 10,8 g de soluto disuelto en 250 ml de solución.

La resolución requiere dos etapas de calculo:


Calculamos el peso de soluto  que hay en un litro de solución.




en 250 ml de solución.....................10,8 g de Ca(OH)2



en 1.000 ml de solución................. x = 43,2 g de Ca(OH)2

Ahora calculamos el número de equivalentes que hay en un litro de solución; para lo cuál necesitamos conocer el peso equivalente del Ca(OH)2




P  eq. (Ca(OH)2  = PM/2  =74/2=37

37 g de Ca(OH)2.......................... 1 equivalente de Ca(OH)2
43,2 g de Ca(OH)2......................... x = 1,17 equivalente de Ca(OH)2
Como los 1,17 equivalente de soluto están contenidos en 1.000 ml de solución, es evidente que la concentración  de la solución es 1,17 N.

Ejemplo de cálculo utilizando unidades físicas y químicas de concentración:

En la interconversión de la unidad  % P/P  a MOLARIDAD (o NORMALIDAD), debemos  realizar dos  transformaciones: en primer lugar pasaremos de peso de solución a volumen de solución a través de la densidad. Luego de peso de soluto a número de moles (de equivalentes). Esto es así por que el dato de concentración disponible, relaciona peso de soluto con peso de solución, mientras que la MOLARIDAD (NORMALIDAD) relaciona número de moles (número de equivalentes)de soluto con volumen de solución.

e) Calcular la M de una solución acuosa de CaCl2( (PM =111)  al 45 % P/P cuya densidad es 1,10 g/ml


Peso a volumen de solución 




1,10 g de solución ......................1 ml de solución 

                                    100  g de solución ...................... x =  90 ml de solución


                        Si en 90 ml de solución .........................45 g de CaCl2



en 1.000 ml de solución.......................... x = 500 g de CaCl2

O sea que la solución contiene 500 g de soluto por litro de solución 



Peso a número de moles;




111 g de CaCl2........................................1 mol de CaCl2



500 g de CaCl2........................................ x = 4,5 moles de CaCl2
Como los 4,5 moles de soluto están en 1.000 ml de solución, la concentración de la misma  es 4,5 M

PROBLEMAS DE APLICACION

1) 1.500 g de una solución acuosa de CaCl2 contiene 200 g de soluto. La densidad de la solución es de 1,10 g/ml.

Calcular su concentración en %  P/V,  %  P/P, M, N.

RESPUESTA: 14,67 % P/V- 13,33% P/P - 1.32 M- 2,64 N

2) Cuántos ml de una solución de NaCl al 5% P/V contienen 3,2 g de sal? 

RESPUESTA :64ml

3) En 400 ml de agua se disuelven 80 g de H2 SO4 y se obtiene una solución de densidad 1,14 g/ml. Calcular la M y N de la misma, teniendo en cuenta que el ácido actúa como diprótico.

RESPUESTA: 1.95M-3,9N

4)Calcular  los  g  de Na2CO3 que hay en:

a) 200 ml de solución  4 % P/V de Na2CO3
  
b) 30 ml de solución  4 % P/V de Na2 CO3
   
c) 50 g de solución  1,2 %  P/V  y densidad 1,08 g/ml de Na2 CO3 
RESPUESTAS: a) 8 g     b) 1,2 g          c) 0,55 g

5)Se tienen 250 ml de una solución 0,5 N de H2SO4  en la que actúa  como diprótico, calcular:

a) Cuántos moles contienen.

 
b) Cuántos equivalentes son.

RESPUESTAS: 0,0625  moles.        b) 0,125  equivalentes

6) Qué volumen de una solución de KOH 0,1 N  será necesario medir para tener 2,8 g de base.

RESPUESTA: 500  ml

7) Calcular la N  de una solución de H3PO4  2M teniendo en cuenta que los productos de neutralización son: 

 a) CaPO4H                   b) Al PO4                             c) NaPO4H2           d) Zn(PO4H2)2

RESPUESTAS:       a) 4 N                b) 6 N              c ) 2 N             d) 2 N

PROBLEMAS ADICIONALES 

1) Calcular la concentración en % P/P, % P/V, M y N de una solución que se obtiene mezclando 8 g de  KCl en 42 g de agua. La densidad de la solución es de 1,2 g/ml.


REPUESTA: 16 % P/P   ,     19,2 % P/V     ,     2,6 M   ,         2,6 N

2)Calcular los ml, de H2SO4   de concentración 98 % P/P y densidad 1,.84 g/ml , necesarios para preparar 2 litros de solución 0,1 N ,teniendo en cuenta que el ácido actúa como diprótico 


RESPUESTA: 5,43 ml.

3) Se quieren preparar 250 ml de una solución  Al2( SO4)3 0,02 N  

a) Cuántos g de soluto se necesitan.

b) cuál es la M de la solución 


RESPUESTA:   a) 0,285 g de soluto,  b) 0,0033 M

4) Calcular la N de las siguientes soluciones:

a) Solución de PbCl2  0,1 M

b) Solución  AlCl3 0,03 M

c) Solución Fe2(SO4)3 0,5 M.


RESPUESTA:  a)  0,2 N ,         b)  0,09 N                c) 3,0 N 

5) En experiencia de laboratorio se obtuvo una solución de CuSO4 de densidad 1,05 g/ml disolviendo 2,5 g de soluto en 80 ml de agua. Calcular la N y el volumen de la solución que contienen 0,33 moles de soluto .      


RESPUESTA:   0,39 N  -  1692,30 ml

6) Para un trabajo experimental se disolvieron en suficiente cantidad de agua 2,6 g de CuSO4 . Si la N de la solución resultante es 1,4 , ¿ en qué volumen de solución  se disolvieron los 2,6 g?.

          RESPUESTA:  23,57 ml

---------------------------------------------------------------

SOLUCIONES II

TEMARIO:
Dilución de Soluciones.



Mezcla de Soluciones.



Estequiometría de las Soluciones.

Dilución



La dilución de una solución, es decir, la adición de más disolvente a una solución dada, es un procedimiento muy común. 



Las soluciones de drogas terapéuticas se diluyen con frecuencia antes de administrárselas a los pacientes; lo que constituye una fuente de permanente preocupación, ya que las diluciones incorrectas pueden provocar algo mucho más grave que un malestar. En el comercio se ofrecen jugos de frutas concentrados, que deben ser diluidos antes de beberlos. Generalmente los agroquímicos se presentan en preparados comerciales concentrados que es necesario diluir previo a su aplicación.



La dilución NO CAMBIA LA CANTIDAD DE SOLUTO (MASA, MOLES) presente en la solución. La diferencia entre la dilución original y la diluida es que, en esta última LA MISMA CANTIDAD DE SOLUTO SE ENCUENTRA EN UN VOLUMEN MAYOR.




Normalmente los problemas se resolverán calculando la cantidad de soluto presente en el volumen de solución original y luego refiriéndola a la cantidad de solución final (obviamente, éste será mayor que el original). En consecuencia, el aumento del volumen producido al realizar la dilución SOLO DISMINUYE LA CONCENTRACION.

Ejemplo:



Se adiciona agua a 25 ml. de solución 18,4 M de H2SO4 hasta obtener 100 ml de solución. Calcular la M de la solución final.



Según el enunciado: 
V inicial = 25 ml

V final = 100ml






C inicial = 18,4 M

C final = incógnita



De acuerdo con la definición de M: 



1000 ml de solución.....................18,4 moles de H2SO4


25 ml de solución.........................x = 0,46 moles de H2SO4 ( en el volumen inicial)



Como la cantidad de moles de soluto NO VARIA al realizar la dilución, los moles de soluto calculados se encuentran en el volumen final de solución:



100 ml de solución.....................0,46 moles de H2SO4


1000 ml de solución.........................x = 4,6 moles de H2SO4


Por lo tanto la concentración de la solución final es 4,6 M. 



Es evidente que hubo una dilución, pues la concentración disminuyó.



Podemos comprobar que el producto de M y el V permanecen constantes:



Vinicial . Cinicial = 0,025 l   x      18,5 M = 0,46 moles



Vfinal . Cfinal = 0,100 l   x    4,6 M = 0,46 moles



Por lo tanto, para una dilución, el producto V.M es constante. 

Mezcla de Soluciones


En el caso anterior, mezclábamos una solución con más solvente. Nos referiremos ahora a las situaciones donde mezclamos dos (o más) soluciones. Tendremos tres casos perfectamente distinguibles.

1) Las dos soluciones mezcladas tienen el mismo soluto.

2) Las dos soluciones mezcladas tienen distinto soluto pero no reaccionan entre sí.

3) Las dos soluciones mezcladas tienen distinto soluto y reaccionan entre sí.

1) Mezcla de soluciones de igual soluto:



Al mezclar dos soluciones con igual soluto, cada una de las cuales aportará cierta cantidad de soluto a la solución final. En ésta tendremos entonces una cantidad de soluto igual a la suma de las cantidades aportadas por cada solución. Además, la solución final tendrá un volumen igual a la suma de los volúmenes mezclados (esto no siempre es estrictamente cierto, aunque nosotros lo daremos por válido).



Una cuestión importe en este tipo de mezclas  es que la solución final tendrá que tener una concentración intermedia a las que fueron utilizadas en la mezcla: es decir, que no podrá ser más concentrada (o más diluida) que la más concentrada (o la más diluida) de las que fueron mezcladas originalmente.



A continuación daremos un ejemplo:



Se mezclan 100 ml de una solución de Na2SO4  0,15 M y 250 ml de una solución 0,44 M del mismo soluto. Calcule la concentración final de la mezcla.



Como hemos dicho, la solución final no podrá tener una concentración mayor a 0,44 M ni menor a 0,15 M; esta apreciación semicuantitativa nos permitirá decidir si el resultado obtenido es correcto o no.



Primero comenzaremos por calcular la cantidad de soluto aportada por cada solución; lo haremos en términos de moles ya que tenemos como datos las molaridades de las soluciones originales: 

            Para la primera solución:

                     1000 ml de solución.....................0,15 moles de soluto 



100 ml de solución.........................x = 0,015 moles de soluto


Para la segunda solución :



1000 ml de solución.....................0,44 moles de soluto 



250 ml de solución.........................x = 0,11 moles de soluto


En la solución final habrá: 0,15 moles + 0,11 moles = 0,125 moles.

Estos moles estarán en un volumen total igual a la suma de los volúmenes originales (100ml + 250 ml = 350 ml). Para calcular la concentración molar de la solución final hacemos:



350 ml de solución final...................0,125 moles totales



1000 ml de solución final.......................x = 0,357 moles totales 

Es decir, la solución final es 0,357 M.  (nótese que no solo la concentración está dentro de los límites predichos, sino que además, da un valor más cercano a la segunda solución, lo cual es lógico ya que se ha usado más volumen de esta última).

2) Mezcla de soluciones de solutos distintos que no reaccionan entre sí:



Cuando se mezclan soluciones de distintos solutos pero incapaces de reaccionar entre sí, la mezcla es esencialmente una dilución para ambos solutos. Es decir, en la solución final tenemos igual cantidad de soluto que en aquella en la cual estaba presente salvo que está disuelto en un volumen mayor. Los cálculos a realizar son exactamente del mismo tipo al realizado en la sección de dilución.

3) Mezcla de dos soluciones de solutos distintos que reaccionan entre sí:



Este tipo de mezclas suele tratarse como estequiometría de soluciones. Es decir, básicamente es un problema de estequiometría donde las cantidades de los reactivos hay que calcularlas haciendo uso de conocimientos de unidades de concentración de soluciones y eventualmente, los productos (si son solubles) podrán expresarse a través de la concentración de la solución resultante.



Existe gran cantidad de mezclas de soluciones que pueden dar lugar a reacciones químicas: reacciones entre ácidos y bases para dar agua, reacciones entre sustancias para dar un precipitado. En todos los casos deberá quedar claro que existe una estequiometría que deberá respetarse cuando se hagan cálculos sobre cantidad de producto/s producida y cantidad/es de reactivos reaccionantes. 



Veamos un ejemplo:



Se mezclan 100 ml de una solución de AgNO3 0,05 M con 200 ml de una solución de H3PO4  0,03 M. Calcule la masa de Ag3PO4  que se formará.



Resulta claro que la reacción involucrada es:



3 AgNO3 + H3PO4       (      Ag3PO4  + 3 HNO3 



Lo primero que debemos hacer es averiguar la cantidad que se ha mezclado de cada uno de los reactivos involucrados:



Para AgNO3 :



1000 ml de solución.....................0,05 moles 



100 ml de solución.........................x = 0,005 moles 



Para H3PO4 :



1000 ml de solución.....................0,03 moles 



200 ml de solución.........................x = 0,006 moles 



La segunda etapa (tal cual hacíamos en cualquier problema de estequiometría) es decidir cuál está en defecto y cuál está en exceso. Para ello planteamos la reacción estequiométrica (indicada en la ecuación):



3 moles de AgNO3 ...........................1 mol de H3PO4


0,005 moles de AgNO3 .....................x = 0,0017 moles de H3PO4


Estos últimos son los moles de H3PO4 necesarios para que reaccione completamente el AgNO3 . Debido a que tenemos 0,006 moles de H3PO4 (es decir más de los que necesitamos), éste será el reactivo en exceso mientras que el AgNO3  será el reactivo en defecto o limitante.



Para calcular la cantidad de producto formado deberemos utilizar la cantidad total presente del reactivo en defecto (o la cantidad del reactivo en exceso QUE REALMENTE REACCIONA; en este caso 0,0017 moles). Así. la última parte del cálculo será:

 

3 moles de AgNO3 ...........................1 mol de Ag3PO4


0,005 moles de AgNO3 .....................x = 0,0017 moles de Ag3PO4

PROBLEMAS DE APLICACION

1) Se diluyen 1,5 ml de solución 0,24 M de codeína (analgésico extraído de Papaver somníferum) hasta 4,5 ml.  Calcular la M de la droga diluida.

RESPUESTA: 0,08 M

2) Se dispone de una solución de HNO2  0,2 N a partir de la cual se desean preparar 100 ml de solución 0,05 N.  Calcular:


a) los ml de solución 0,2 N que se deben medir



b) los ml de agua que se deben agregar

RESPUESTA: a) 25 ml                b) 75 ml

3) ¿A qué volumen habrá que diluir 10 ml de Pb(NO3)2  2M para obtener una solución que contenga 10 mg. de Pb+2 por ml.?

RESPUESTA:   414,44 ml

4) A 30 ml de una solución de HCl 36% P/P y densidad 1,18 gr/ml se le agregan 200 ml de agua. 

Calcular la concentración de la solución resultante en % P/P y M.

RESPUESTA:  5,41 % P/P                 1,52 M

5) Se agregan 0,8 gr de CuSO4 sólido a 150 ml de una solución 0,2 N de CuSO4 y se llevan a un volumen de 250 ml con agua. Calcular la M de la solución final.

RESPUESTA:  0,08 M

6) Calcular M y N de la solución obtenida mezclando 150 ml de solución de MgCl2 = 6 % P/V con: 
a) 350 ml de solución MgCl2  0,22 M


b) 120 ml de solución de MgCl2    2,1 N y   80 ml de solución MgCl2  0,7 M

RESPUESTA:  a) 0,34 M           0,68 N           b) 0,79 M           1,58 N

7) Se mezcla cierto volumen V1 de solución 0,2 M de CuSO4 con otro volumen V2 de solución 

0,6 M de CuSO4.Si la solución resultante es 0,4M:  a) V1> V2   b) V1 = V2  c)  V1< V2 . Indique la respuesta correcta. Justifique mediante los cálculos correspondientes.

RESPUESTA: V1 = V2
8) Dada la reacción:  CaCO3  +  HCl  (   CaCl2  +  CO2 +  H2O,  calcular el volumen de CO2 obtenido (CNPT) cuando se mezclan 4 g de CaCO3 con 80 ml de solución 2,2M de HCl.

 RESPUESTA:  0,90 l 

9) Calcular la concentración molar de todos los iones presentes en la solución final, cuando se mezclan 50 ml de una solución de KNO3 0,3 M con 60 ml de una solución de K2SO4 1,8 % p/v.

RESPUESTA: [SO4=]= 0,090 M
[NO3-]= 0,136 M
[K+]= 0,318 M

10) Idem 8) cuando se mezclan 50 ml de una solución de AgNO3 0,3 M con 60 ml de una solución de NaCl 0,18 M, teniendo en cuenta que el AgCl es una sal insoluble.

RESPUESTA: [Ag+]= 0,038 M

[NO3-]= 0,136 M
[Na+]= 0,098 M
11) Idem 8) cuando se mezclan 50 ml de una solución de AgNO3 0,3 M con 60 ml de una solución de K2CrO4 0,18 M, teniendo en cuenta que el Ag2CrO4 es una sal insoluble.

RESPUESTA: [CrO4=]= 0,030 M
[NO3-]= 0,136 M
[K+]= 0,196 M
PROBLEMAS ADICIONALES

1) Se agregaron 200 ml de agua sobre una solución de AlCl3 concentrada y se obtuvieron 320 ml de solución 0,25 M.

Calcular M y N de la solución original.

RESPUESTA: 1,98 N y 0,66 M.

2) A partir de una solución concentrada de HNO3 (63 % P/P, densidad 1,41 gr/ml) se quieren preparar 3 l. de solución 0,15 M.

Calcular el volumen de solución a medir y el volumen de agua que se debe agregar.

RESPUESTA:  Vsolución = 31,9 ml

Vagua = 2968,1 ml

3) A 50 ml de una solución 0,64 M de Ca(NO3)2  se le agregan 400 ml de agua.

Calcular M y N de la solución final.

RESPUESTA:  0,071 M y 0,142 N.

4) Se agregaron 20 ml de solución de HCl 2 M a las siguientes soluciones:

a) 500 ml de agua

b)120 ml de solución HCl 0,75 M

c)120 ml de solución HCl 3,1 M

d)120 ml de solución de HCl 0,75 M + 120 ml de solución de HCl 3,1 M +   500 ml de agua 

e)10 ml de NaOH 0,8 M.

Calcular en cada mezcla la M de la solución resultante.

RESPUESTA: 
a) 0,08 M
b) 0,929 M
c) 2,94 M
d) 0,66 M


e) 1,332 M de Cl-

    0,266 M de Na+

    1,066 M de H+

5) Se mezclaron 42 ml de solución de HCl 0,22 M, 25 ml de solución de HCl 6 % P/V y 56 ml de solución de HCl 2,5 % P/P de densidad 1,03 gr/ml.

Calcular M, N y % P/V de la solución final.

RESPUESTA:  0,73 M

0,73 N

2,6 % P/V

6) Indique cómo prepararía 1000 ml de una solución de CaCl2 de concentración 10 mg de Ca+2 por ml, a partir de una solución 2 N de CaCl2. 

RESPUESTA: 250 ml de solución de CaCl2 + agua suficiente hasta completar 1000 ml. 

7) Dada la reacción: Cu  +  AgNO3  (       Ag  +  Cu(NO3)2 , calcular  los g de sal obtenidos cuando se hacen reaccionar 6 g de Cu con 30 ml de solución 4N de AgNO3.

RESPUESTA:  11,25 g

8) Se mezcla cierto volumen V1  de solución 0,2 M de CuSO4 con otro volumen V2 de solución 0,6 M de CuSO4. Si la solución resultante es 0,55 M:  a) V1> V2   b) V1 = V2  c)  V1< V2. Indique la respuesta correcta. Justifique mediante los cálculos correspondientes.

RESPUESTA:  V1 < V2
9) Mezclando ciertos volúmenes de las soluciones siguientes es posible obtener la tercera. ¿Cuáles deben mezclarse? Justifique.

i) Sol K2SO4 0,1 M
ii) sol K2SO4 0,48 N        iii) sol K2SO4 6% p/v

RESPUESTA: i) + iii)  =  ii)

------------------------------------------------------------------

SOLUCIONES III

TEMARIO: Estequiometría de las reacciones en solución.


          Titulación o valoración de soluciones.



Existe otra manera, generalmente más fácil, de resolver los problemas de estequiometría: el uso de equivalentes aprovechando el hecho de que, por su definición, un número determinado de equivalentes de un reactivo reaccionará con el mismo número de 

equivalentes del otro reactivo para dar el mismo número de equivalentes de cada uno de los productos.



Además, los equivalentes podrán ser usados para determinar la concentración de una solución midiendo el volumen de la misma capaz de reaccionar con una cantidad de equivalentes de otra sustancia. Estos últimos se podrán conocer sabiendo la masa de la sustancia que se ha agregado o, también, conociendo el volumen de solución y la concentración de la misma.



Hemos visto que el producto de la M y el V da la cantidad de moles de soluto. Si aplicamos este concepto a la N podemos concluir que el producto de la N y V da como resultado el número de equivalentes de soluto. Por consiguiente rige la siguiente relación:


          



N1 . V1 = N2 . V2


donde: subíndice 1 corresponde a solución 1




subíndice 2 corresponde a solución 2



Si bien el uso de FORMULAS puede ser muy atractivo para el alumno recién iniciado en el tema, se sugiere utilizar en su lugar RESOLUCIONES MEDIANTE REGLAS DE TRES que exigen una comprensión explícita de la situación física que el problema representa.

Ejemplo:



25,2 ml de solución 0,1 N de HCl se requieren para neutralizar 20 ml de una solución básica desconocida. Hallar la  concentración de la solución desconocida.



Según la definición de N: 



1000 ml de solución de HCl.....................0,1 equivalente de HCl 



25,2 ml de solución de HCl......................x = 0,00252 equiv. de HCl



Según la ley química fundamental el número de equivalentes de HCl calculado reaccionará con igual número de equivalentes de soluto de la solución básica, que se encontrarán en los 20 ml.

20 ml de solución básica.....................0,00252 equiv. de sto. de soluc. básica

        1000 ml de solución básica......................x = 0,126 equiv. de soluto de solución básica.

La concentración de la solución básica será 0,126 N.

TITULACION O VALORACION.

Es un proceso mediante el cual puede determinarse la concentración de una solución a partir de otra de concentración conocida que reacciona con la primera. 

La segunda solución (de concentración conocida) se adiciona desde una bureta a un volumen medido de la primera solución (contenido generalmente en un erlenmeyer) hasta completar la reacción entre las dos sustancias. El punto donde se completa la reacción, es decir, cuando el número de equivalentes de soluto agregados desde la bureta iguala al número de equivalentes de soluto de la solución de concentración desconocida contenidos en el erlenmeyer, se llama punto de equivalencia. El mismo es un concepto teórico y sólo puede estimarse su posición mediante la observación de alguna manifestación visible asociada con el punto final de la reacción. El punto de una valoración en el que se produce una manifestación visible se llama punto final y no siempre coincide con el punto de equivalencia.

Para detectar el punto final pueden emplearse sustancias llamadas indicadores que cambian de color de acuerdo con la composición de la solución.

PROBLEMAS  DE APLICACION

1) Se necesitan 23,4 ml de una solución de HCl al 6 % P/P y densidad 1,02 gr/ml para neutralizar 28,2 ml de una solución de NaOH.

Calcular 
a) la N de la solución de NaOH



b) el número de equivalentes de HCl utilizados

RESPUESTA: a) 1,39 N        b) 0,038  equivalentes  de HCl

2) Si 35 ml de una solución 2 N de HCl neutralizan exactamente a 50 ml de una solución de KOH, calcular los gr de base contenidos en dicho volumen de solución.

RESPUESTA: 3,92 gr de base.

3) Calcular la M de la solución salina obtenida al mezclar 20 ml de una solución de HCl 0,5 N con 30 ml de una solución de NaOH 0,1 M.

RESPUESTA : 0,06 M

4)Se titulan 10 ml de solución de HCl 0,1N con solución de NaOH de concentración ligeramente menor. El volumen gastado será: a) 10 ml      b) <10 ml     c) > 10 ml. Indique la respuesta correcta. Justifique.

RESPUESTA: > 10 ml.

5) Al titular 10 ml de solución 0,2N de HCl se gastaron 6,7 ml de solución de NaOH. La concentración de la solución de NaOH es: a) 0,2N      b) >0,2N     c)<0,2N. Indique la opción correcta. Justifique.

RESPUESTA: > 0,2 N

6) En una titulación el punto de equivalencia se alcanza cuando: a) el volumen, b) el número de moles, c) el número de equivalentes, d) los gramos,  e) las moléculas agregadas desde la bureta son iguales a las presentes en el  erlenmeyer.  Indique la opción correcta. Justifique.

RESPUESTA: el número de equivalentes.

PROBLEMAS ADICIONALES

1) Hallar el volumen de solución de KOH 12% p/p ((=1,09 g/ml) capaz de neutralizar 250 ml de solución 0,12 N de H2SO4.

RESPUESTA: 12,9 ml

2) Se titula una solución de H2SO4 empleando tres soluciones diferentes de KOH:


i) 0,1 N
ii) 0,2 N
iii) 0,05 N

Si en todos los casos se valoran 20 ml de la solución de H2SO4, indicar en qué titulación se gasta mayor volumen de KOH. Justifique.

     RESPUESTA:  iii)

3) Una solución de H3PO4 tiene una concentración de 4,9% p/v y para cierta reacción su concentración es 1,5 N. ¿Cuáles de los siguientes compuestos podrían corresponder a esa reacción?

Na2HPO4
   AlPO4
NaH2PO4
    Al2(HPO4)3
                Al (H2PO4)3
     RESPUESTA: AlPO4
4) Para titular 0,08 equivalentes contenidos en una solución de Mg(OH)2 indique cuál será el número equivalente de HCl gastado.

i) 0,16

ii) 0,08

iii) 0,4

    Justifique.

       RESPUESTA: 0,08 equivalentes

5) Al titular una solución de HCl se gastan 25 ml de solución de NaOH (solución A). Al repetir la titulación con otra solución de NaOH (solución B) se gastan 30 ml de base. Al usar otra solución de NaOH (solución C) se gastan 27,2 ml. Ordene en forma creciente la concentración de las soluciones A, B y C de NaOH.

RESPUESTA: B < C < A

6) Se dispone de soluciones 0,1 M de   H2SO4,     H3PO4     y     HNO3  para titular una misma masa de NaOH ¿de cuál de ellas se gastará menor volumen? Justifique. RESPUESTA: H3PO4
SOLUCIONES I -   PARTE EXPERIMENTAL


1)  Medir un volumen de agua destilada.


2) Disolver en el agua una masa pesada de CuSO4.5H2O.


3) Medir el volumen final del sistema.


4) Medir la densidad de la solución.


5) Calcular el peso  molecular del soluto.

6) Calcular las unidades de concentración  posibles con los datos  que se ponen, indicando que datos son necesarios  y cuales no para calcular cada una de las mismas .

SOLUCIONES II – PARTE EXPERIMENTAL

Mezcla y dilución de soluciones:

1) Medir un volumen de una solución de concentración conocida de CuSO4.

Observar coloración.

Dividir el volumen medido en dos porciones iguales.

2)Agregar a una de las porciones anteriores un volumen igual de agua destilada.

Observar e interpretar los cambios producidos.

3) Agregar a la otra porción de la solución inicial un volumen diferente de agua destilada. 

Observar e interpretar los cambios producidos.

4) Mezclar volúmenes iguales de las soluciones obtenidas en los pasos 2) y 3).

Observar e interpretar.

5) Mezclar volúmenes diferentes de las soluciones obtenidas en los pasos 2) y 3).

Observar e interpretar.

SOLUCIONES III – PARTE EXPERIMENTAL

Estequiometría de reacciones en solución: titulación:

Materiales: Bureta.,Erlenmeyers, Embudo, Indicador, Solución de NaOH valorada, Vaso de precipitados, Soporte universal, Pipetas de doble aforo. Solución del ácido de conc. Desconocida.

Metodología: 
Titulación de una solución con NaOH de titulo conocido:

1) Medir exactamente un volumen de la solución de ácido a valorar y transferirlo a un  erlenmeyer.

2) Agregarle indicador

3) Cargar la bureta con la solución de NaOH.

4) Agregar dicha solución sobre la solución de ácido a de concentración desconocida, agitando continuamente hasta viraje persistente del indicador.

5) Anotar el volumen de solución de NaOH consumido.

6) Calcular la N, M y % p/v de la solución de ácido empleada.
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