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FÍSICA-QUÍMICA 1º BACHILLERATO

BLOQUE 6: LEYES DE LA QUÍMICA Y DISOLUCIONES

TEMA 12-13-14-15 LIBRO DE TEXTO

CONTENIDOS
Leyes fundamentales
1. Teoría atómica de Dalton. Átomos, moléculas y fórmulas. Masas atómicas.

2. Ley de Proust o de las proporciones definidas. Composición centesimal. Determinación de fórmulas.

3. Ley de Dalton o de las proporciones múltiples. Valencia de un elemento.

4. Ley de Richter o de las proporciones recíprocas.

5. Cantidad de sustancia: el mol y el  número de Avogadro.

6. Ley de Lavoisier o de conservación de la masa. Ajuste de reacciones químicas.

7. Cálculos estequiométricos con reactivo limitante.

8. Riqueza y rendimiento en una reacción química.

Gases

9. Ley de Boyle (Mariotte) o proporcionalidad inversa entre presión y volumen.

10. Ley de (Charles) Gay-Lussac o de proporcionalidad directa entre temperatura y volumen. Escala de temperatura absoluta.

11. Teoría cinética de los gases.

12. Ley de Gay-Lussac o de los volúmenes de combinación.

13. Hipótesis de Avogadro. 

14. Ecuación de los gases ideales.

15. Mezclas de gases: presión parcial y fracción molar.
Disoluciones
16. Concepto de disolución: coloides y suspensiones.

17. Expresión de la concentración: Tanto por ciento en masa o en volumen. Gramos por litro. Fracción molar. Molaridad.

18. Solubilidad y temperatura.

19. Propiedades coligativas de las disoluciones: disminución de la presión de vapor, y variación de las temperaturas de fusión y ebullición.

Reacciones químicas
20. Tipos de reacciones químicas.

21. Ecuaciones termoquímicas

22. Teoría de las colisiones

23. Factores que influyen en la velocidad de reacción

24. Concepto de equilibrio químico

ACTIVIDADES DE APRENDIZAJE

Leyes fundamentales
1. Como sabes, un átomo de carbono pesa 12 umas y un mol de carbono pesa 12 gramos. Determina cuántas umas hay en un gramo y a cuántos gramos equivale una uma.

2. Una molécula está formada por dos átomos de A (masa atómica 14 u) y un átomo de B (masa atómica 16 u). ¿Cuál es la proporción de las masas de estos elementos que se combinan entre sí? ¿Cuántos gramos de A se combinan con 10 g de B?

3. ¿Qué porcentaje de hierro contiene el óxido Fe2O3? ¿Cuánto hierro puede extraerse de 10 kg de este mineral? Si una roca de 1200 kg contiene un 85% de este mineral, ¿cuánto hierro puede extraerse?

4. Si hacemos reaccionar 10 g de sodio con 10 g de cloro para formar NaCl, ¿reaccionarán todo? En caso contrario, explica qué ocurrirá, después de realizar los cálculos necesarios.

5. Un compuesto está formado por 50% de Cu, 10% de C y 40% de O. Determina su fórmula. (Ordena los elementos de mayor a menor carácter metálico)

· Lo mismo con la siguiente composición: Ag 70’0%, As 16’2% y O 13’8%.

6. Demuestra la ley de las proporciones múltiples con el dióxido de carbono y el monóxido de carbono: “Las cantidades de oxígeno que se combinan con una misma cantidad de carbono guardan entre sí una proporción que se puede expresar con números enteros sencillos.”

7. El nitrógeno puede formar múltiples combinaciones con el oxígeno. Determina la fórmula de cada una de ellas, y comprueba la ley de las proporciones múltiples. ¿Con qué valencia actúa el nitrógeno en cada uno de estos compuestos? Comprueba que los números enteros sencillos a los que se refiere la ley de Dalton coinciden con las valencias del nitrógeno.

	Masa de nitrógeno
	Masa de oxígeno
	Fórmula
	Valencia del N
	Nombre tradicional

	14 g
	8 g
	
	
	Óxido nitroso

	14 g
	16 g
	
	
	Óxido nítrico

	14 g
	24 g
	
	
	Anhídrido nitroso

	14 g
	32 g
	
	
	–

	14 g
	40 g
	
	
	Anhídrido nítrico


8. Halla la fórmula de los óxidos de cloro de la siguiente tabla, y determina la valencia del cloro en cada uno de ellos, utilizando la ley de las proporciones múltiples.

	Porcentaje de cloro
	Fórmula
	Cantidades de oxígeno que se combinan con 1 g de cloro
	Valencia del cloro

	81’6%
	
	
	

	52’6%
	
	
	

	42’5%
	
	
	

	38’8%
	
	
	


9. Demuestra la ley de las proporciones recíprocas con los compuestos H2O, CO2 y CH4. “Las masas de oxígeno e hidrógeno que se combinan con la misma cantidad de carbono guardan entre sí la misma proporción que cuando se combinan el oxígeno y el hidrógeno entre sí.”

10. ¿En qué proporción se combinarán el arsénico y el azufre entre sí, si el cloruro de arsénico contiene un 58’7% de cloro y el cloruro de azufre contiene un 68’9% de cloro?

11. Un gramo de oxígeno se combina con 2’5 g de calcio y 4’43 g de cloro. Determina la fórmula del compuesto formado por cloro y calcio.

12. ¿Cuántos átomos hay en 1 gramo de oxígeno molecular? ¿Y si se tratara de 1 g de oxígeno atómico?

13. ¿Cuánto pesa 1 mol de cloro molecular? ¿Y un  mol de átomos de cloro?

14. ¿Cuántos átomos hay en un mol de moléculas de nitrógeno N2? ¿Cuántos moles de átomos hay en un mol de moléculas de nitrógeno?

15. Una uma se define como la doceava parte de la masa de un átomo de carbono-12. ¿Cuánto pesa un átomo de carbono-12? 

· El mol se define como la cantidad de materia que contiene tantas partículas como átomos hay en 12 g de carbono-12. ¿Cuántos átomos hay en 12 g de carbono-12?

16. ¿Cuántos átomos de hidrógeno hay en 9 g de H2O?

Estequiometría de las reacciones químicas

17. Si se oxidan 10 g de plomo, se producen 11’544 g de óxido. ¿Por qué pesa más el óxido que el metal del que procede? Determina la fórmula del óxido.

18. El bromuro de hidrógeno reacciona con el hierro para producir bromuro de hierro (III) e hidrógeno gaseoso. Escribe y ajusta la reacción química.

· Determina la masa de bromuro de hidrógeno que se combina con 10 g de hierro.

· Si se introducen 10 g de hierro y 10 g de bromuro de hidrógeno en un recipiente, ¿cuál es el reactivo limitante?

19. El monóxido de carbono reacciona con el hidrógeno para formar metano y agua. Escribe y ajusta la reacción.

· ¿Qué cantidad de hidrógeno se necesita para reaccionar con 100 g de monóxido de carbono?

· Si se introducen 100 g de monóxido de carbono y 50 g de hidrógeno, ¿cuál es el reactivo limitante?

· Si el rendimiento de la reacción es del 80%, calcula cuántos gramos de metano pueden obtenerse a partir de 100 g de monóxido de carbono.

20. Ajusta esta reacción:        Cu     +      HNO3       (      Cu(NO3)2      +      NO     +     H2O

· Se han gastado 0’5 moles de ácido nítrico para disolver una muestra de 40 g. ¿Cuántos gramos de cobre metálico había en la muestra? ¿Cuál era la pureza de la muestra?

21. Una muestra de 2 kg hierro parcialmente oxidado se tritura y se hace reaccionar con oxígeno puro, obteniéndose 2’717 kg de óxido de hierro (III). A. ¿Qué cantidad de hierro  metálico había en la muestra inicial? B. ¿Qué porcentaje de la muestra estaba sin oxidar? C. Suponiendo que el óxido que había inicialmente en la muestra corresponda también al óxido de hierro (III), ¿qué cantidad total de hierro contenía la muestra?

22. Una tonelada de carbón que contiene un 70% de carbono se introduce en un horno. Si se recogen 1500 kg de dióxido de carbono, calcula el rendimiento de la reacción de combustión del carbono en estas condiciones.

23. El ácido nítrico puede obtenerse a partir del amoniaco mediante la siguiente secuencia de reacciones:

A. NH3   +   O2   (   NO   +   H2O

B. NO    +   O2   (    NO2
C. NO2   +   H2O   (   HNO3   +   NO

· Ajusta las reacciones y calcula la cantidad de NH3 necesaria para obtener 100 kg de HNO3 si el rendimiento del proceso es del 25%.

Gases

24. En un neumático se encuentran 0’125 m3 de aire a una presión de 2’1 kPa. ¿Qué volumen ocuparían a la presión atmosférica normal? ¿Cuántos litros de aire a presión atmosférica habría que introducir para elevar la presión a 2’4 kPa?

25. En una olla a presión hay 15 litros de aire a 100º C y a presión atmosférica normal. ¿Qué presión puede alcanzarse dentro de la olla si la temperatura se eleva a 120º C?

26. Un mol de un gas ocupa 22’4 litros en condiciones normales. ¿Qué volumen ocupará a 20º C y 1030 mb de presión?

27. Completa las frases que describen la Teoría Cinética de los gases:

· Las partículas de los gases están separadas entre sí una distancia mucho mayor que su __________________. En consecuencia, el volumen de las partículas es despreciable frente a _______________________

· Las partículas de los gases están en movimiento contínuo, tanto más rápido cuanto _____________________________

· La ______________________ es directamente proporcional a la energía cinética media de las partículas.

· La _______________________ es debida a los choques de las partículas contra las paredes del recipiente.

28. Completa la ley de los volúmenes de combinación de Gay-Lussac y la hipótesis de Avogadro que la explica:

· En las reacciones que intervengan _________, si se mantienen las condiciones de ___________ y _________, los volúmenes de reactivos y productos guardan entre sí relaciones de números _______________ y _______________

· Volúmenes __________ de gases __________ en las mismas _____________ de presión y temperatura contienen el mismo número de _____________

29. 14 litros de monóxido de carbono reaccionan con 7 litros de oxígeno y resultan 14 litros de dióxido de carbono. Comprueba la ley de los volúmenes de combinación de Gay-Lussac y demuestra que sólo se puede explicar si el oxígeno gas es molecular, O2.

30. ¿Qué masa de oxígeno ocupa el mismo volumen que 1 gramo de hidrógeno, a la misma presión y temperatura?

31. ¿Qué volumen de dióxido de carbono tiene el mismo número de moléculas que 8 gramos de oxígeno, a la misma presión y temperatura?

32. Determina el número de átomos y moléculas presentes en 16 g de O2, 40 g de Ar y 32 g de S8, en condiciones normales.

· Determina el número de átomos y moléculas presentes en 11’2 litros de oxígeno gas y argón gas, en condiciones normales.

33. ¿Cuál es el elemento gas cuya densidad es 4’73 g/L a 50º C y 3040 mm Hg de presión?

34. Calcula el volumen de oxígeno que se obtiene a partir de 7’82 g de KClO3 por descomposición térmica en oxígeno y KCl.

35. Si se quema 1 gramo de C6H12O6, determina el volumen de CO2 obtenido y el volumen de O2 necesario, medidos en condiciones normales.

36. Se mezclan 4 gramos de metano y 6 gramos de etano en un recipiente de 22’4 litros. A. Si la presión total es 0’5 atm, determina la presión parcial de cada gas y la temperatura a la que se encuentra el recipiente. B. Si duplicamos la temperatura, ¿varía la fracción molar de cada componente?

37. Determina el volumen de aire (21% de oxígeno) necesario para oxidar 12’6 g de cobre, si el óxido formado es CuO y sólo reacciona el 40% del oxígeno introducido, a 200º C y 2 atm de presión.

38. Un recipiente de 1 litro que contiene 4 gramos de oxígeno a 17º C se conecta con otro recipiente del mismo volumen que contiene la misma masa de hidrógeno a la misma temperatura. Calcula la presión inicial de cada recipiente y la presión parcial de cada gas después de producirse la mezcla.

39. Un recipiente contiene 4 moles de NO2 y 1 mol de N2O4 a presión atmosférica. Si se reduce el volumen a la mitad, el 40% del NO2 presente se convierte en N2O4 de acuerdo con la siguiente reacción:

2 NO2     (    N2O4 

· Determina el número de moles de cada sustancia que quedan después de reducir el volumen y la presión final.

40. Un recipiente de 50 L contiene una mezcla formada por un 30% en volumen de hidrógeno y el resto oxígeno, a 133º C y a presión atmosférica. Se hace saltar una chispa para que se produzca la combinación de ambos elementos, y se devuelve la temperatura a su valor inicial. Suponiendo un rendimiento de la reacción del 90%, determina la presión final.

41. En una garrafa de 5 L se introducen 10 g de agua y se cierra herméticamente. La presión atmosférica es 1005 mb y la temperatura es 10º C. A esa temperatura, la presión de vapor del agua es 12’3 mb, pero la humedad relativa es sólo del 66%. Ahora ponemos la garrafa al sol, elevándose la temperatura a 52º C. A dicha temperatura, la presión de vapor del agua es de 134’2 mb. ¿Cuántos gramos de agua se evaporan en dichas condiciones? Determina la presión final total dentro de la garrafa.

42. En una cámara de 1 cm3 que contiene nitrógeno a 90º C y 1 atm de presión, se introduce 1 miligramo de etanol C2H6O. Determina la presión total de la cámara y la presión parcial del etanol, una vez que éste se haya evaporado completamente.

Disoluciones

43. Un suero contiene 43’5 g/L de sacarosa (C12H22O11). Si la densidad de la disolución es 1’015 g/cm3, calcula su concentración en % en masa, la molaridad, la molalidad y las fracciones molares de la sacarosa y del agua.

44. Una disolución de ácido sulfúrico de 99 g/L tiene una densidad de 1’045 g/cm3. Calcula la molaridad, la molalidad y las fracciones molares del ácido y del agua.

45. Calcula la molalidad de una disolución acuosa al 5% de NaOH.

46. ¿Qué se necesita para preparar una disolución 0’3 M de NaOH en agua a partir de NaOH comercial en lentejas, si la riqueza de éste es 89%?

47. ¿Qué se necesita para preparar una disolución de ácido clorhídrico 2 M, si el frasco de laboratorio que contiene HCl concentrado indica: densidad 1’18 g/cm3, riqueza 35%?

48. Calcula la masa de agua y de nitrato de hierro (III) existente en 100 mL de disolución acuosa al 6%. Densidad de la disolución: 1’16 g/mL.

49. Se disuelven 5 mL de ácido nítrico comercial al 70%, que tiene una densidad de 1’42 g/mL en agua destilada hasta formar 1 L de disolución. Calcula la molaridad de la nueva disolución.

50. Con ayuda de la gráfica siguiente, determina cuántos gramos de cloruro potásico podremos disolver en 500 g de disolución a 60º C.
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51. De acuerdo con la gráfica de solubilidades, determina qué ocurrirá al mezclar 100g de sulfato de cobre (II) con 250 cm3 de agua a 20º C.

52. Consultando la gráfica de solubilidades, determina qué cantidad de nitrato de potasio precipitará al enfriar 200 g de disolución saturada a 80º C hasta 40º C.

53. Calcula la molalidad de una disolución saturada de nitrato potásico a 60º C. Consulta la gráfica de solubilidades.

54. Determina el descenso de la presión de vapor del agua a 20º C, si se añaden 9 g de glucosa a 225 g de agua, si la presión de vapor del agua a esa temperatura es 17’53 mm Hg. Masa molecular de la glucosa: 180 g/mol.

55. Calcula las temperaturas de fusión y ebullición, a presión atmosférica, de una disolución de azúcar en agua, sabiendo que su concentración es 0’85 molal. 

Para el agua: Kc = 1’86º C·kg de agua/mol de soluto y Ke = 0’52º C·kg de agua/mol de soluto

56. ¿Por qué salen burbujas al abrir cualquier botella de refresco o cava?

57. Si ponemos a hervir agua con sal, ¿se mantiene constante la temperatura de ebullición a lo largo del tiempo? ¿Por qué?

58. ¿Cómo se seca antes el bañador, enjuagándolo con agua dulce o salada?

59. ¿A qué temperatura se congela una disolución formada por 1’5 L de agua y 300 g de glucosa?

60. Si la constante crioscópica sólo depende del disolvente y no del soluto, ¿existen anticongelantes mejores que otros? Razona la respuesta.

61. ¿Por qué se echa sal sobre las carreteras heladas?

62. ¿A qué temperatura se congela una mezcla de 5 L de agua y 250 mL de anticongelante metanol, al 96% y densidad 0’79 g/mL?

63. Calcula el ascenso del punto de ebullición de 1 kg de agua cuando se disuelve en él 1 mol de glucosa. ¿Y si fuera 1 mol de glicerina (1,2,3-propanotriol)?

64. Cuando se disuelven 90 g de soluto en 1 kg de benceno, se produce un ascenso ebulloscópico de 2’4º C. Determina la masa molecular del soluto. Ke = 2’53º C·kg/mol.

Energía y velocidad de la reacción química

65. Clasifica las siguientes reacciones (síntesis, descomposición, desplazamiento, doble sustitución):
a. Mg + Cl2 ( MgCl2
b. 2 HCl + Zn ( ZnCl2 + H2
c. HCl + NaOH ( NaCl + H2O

d. 2 H2O ( 2 H2 + O2
66. Clasifica estas reacciones en exotérmicas o endotérmicas:

a. 2 H2O ( 2 H2 + O2      Q = + 181 kJ

b. N2 + 3 H2 ( 2 NH3      Q = – 92 kJ

67. La descomposición térmica del óxido mercúrico necesita 90’8 kJ / mol. Calcula:

a. La energía necesaria para descomponer 649’8 g de óxido mercúrico.

b. El volumen de oxígeno que se obtiene, medido a 25º C y 1 atm, cuando a una cantidad suficiente de óxido mercúrico se le aplican 500 kJ.

c. Representa en un diagrama la energía de la reacción, de modo que aparezca la energía de activación (451 kJ/mol)

68. Pon ejemplos de reacciones rápidas y lentas.

69. Explica por qué influye la temperatura en la velocidad de reacción.

70. Explica por qué:

a. La comida en el frigorífico tarda más en descomponerse.

b. En el laboratorio se usan los reactivos pulverizados.

c. El cobre reacciona con el ácido nítrico concentrado, pero no si está diluido.

d. El ozono se descompone rápidamente en oxígeno en presencia de óxidos de nitrógeno.

Ronda de las Huertas. Écija.
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