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1. Estados de agregaciéon da materia

Enténdese como materia todo aquilo que ocupa un lugar no espazo e que ten
masa.

1.1. Estados da materia
A materia podémola atopar en tres estados fisicos diferentes: solido, liquido e gas.
Estes estados fisicos identificarémolos a partir dunha serie de propiedades
doadamente observables:

® Solido: forma e volume fixos. P.ex. a madeira, unha pedra.

® Liquido: volume fixo e forma variable. P.ex. a auga, o aceite.

® Gas: forma e volume variables. P. ex. o aire, o butano.

A nivel microscopico, o que diferenza os tres estados € a separacion e a mobilidade
das pequenas particulas que forman a materia:

® Solido: as particulas estan unidas de forma organizada e apenas tefien
mobilidade, tan s6 un pequeno movemento vibratorio, en torno a sua posicion
fixa, relacionado coa temperatura e que se cofiece como vibracion térmica.

® Liquido: as particulas estan unidas pero non tefien posicidns rixidas, tefien
mobilidade.

® Gas: as particulas estan separadas e gozan de total liberdade de movementos.
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Figura 1: Estados da materia a nivel microscopico
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1.2. Cambios de estado

Podese pasar dun estado fisico a outro sen que cambie a composicion da materia. En
xeral, calquera substancia pédese atopar en calquera dos tres estados fisicos. Que se
atope nun ou noutro vai depender das condicidbns de presion e temperatura. Un
exemplo que seguramente cofieces € o caso da auga.

Para temperaturas inferiores a 0 °C e a presion atmosférica habitual, a auga
preséntase en estado solido e chamamoslle xeo. Cando aumenta a temperatura, as
particulas axitanse mais e separanse, polo que a temperaturas superiores a 0 °C o
Xeo pasa a auga liquida (desxeo da neve), que é como cofiecemos a auga a
temperatura na que adoitamos estar. Pero se seguise aumentando a temperatura, as
particulas axitarianse mais e separarianse totalmente co que a auga liquida pasaria a
gas, obténdose vapor de auga.

Tamén cofiecemos os cambios inversos. O vapor de auga condénsase cando se
arrefria e pasa a liquido (cando se embazan os cristais). Se baixa moito a temperatura
a auga solidificase (formacién de xeo nas pozas en inverno).

Cando na linguaxe cotia dicimos "o cobre é sdélido", "o osixeno & un gas" ou "o alcohol
€ un liquido", estamonos a expresar incorrectamente dende o punto de vista cientifico.
Para que fose correcto deberiamos engadir "a temperatura ambiente".

No seguinte esquema indicase o nome que reciben os cambios de estado.

Aumento de temperatura

=
Sublimacidn
] Fusion ) Vaporizacion
SOLIDO > LIQUIDO - > GAS

Solidificacién mw

Sublimacidn regresiva

Diminucion de temperatura

Figura 2: Cambios de estado

2. Clasificacion da materia

Segundo a sua composicion e propiedades distinguense diferentes tipos de materia.
Unha primeira clasificacion permitenos distinguir entre substancias puras e mesturas.
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2.1. Substancias puras: elementos e compostos

A palabra substancia na linguaxe cotia utilizase como sindnimo de materia pero en
linguaxe cientifica ten un significado moi concreto, como se indica a continuacion.

As substancias puras teiien unha composicion constante que se pode representar
por unha férmula ou un simbolo e tefien unha serie de propiedades caracteristicas
que permite identificalas, como a densidade, os puntos de fusion e de ebulicion, a
calor especifica, a condutividade eléctrica, o caracter oxidante...

Unha substancia pura como o cobre podese identificar pola sua densidade, 8,96
g/cm?®; polo seu punto de fusién, 1083 ° C, e polo seu punto de ebulicién, 2567 °C.

Outra substancia pura, a auga, pédese identificar pola sta densidade, 0,998 g/cm?;
polo seu punto de fusién, 0 ° C, e polo seu punto de ebulicién, 100 ° C.

A sta vez, as substancias puras poédense clasificar en elementos e compostos:

® Elementos: estdan formados por un sé6 tipo de atomos, non se poden
descompoiier en substancias mais simples. Exemplos: a prata (Ag), o
aluminio (Al.)... Os elementos represéntanse mediante unha ou duas letras (a
primeira mailscula e a segunda minuscula) que reciben o nome de simbolo do
elemento. Todos os elementos cofiecidos estan clasificados na Taboa
Periédica que tés no APENDICE xunto cun listado do seu nome e simbolo.

® Compostos: estan formados por dous ou mais elementos. Por métodos
quimicos poédense descompoier nos elementos que os forman. Exemplos: a
auga (H,0), que se pode descomporier en hidroxeno (H,) e osixeno (O,); o sal
comun ou cloruro sddico (NaCl) que se pode descomporier en cloro (Cly) e
sodio (Na). A particula mais pequena dun composto chamase molécula e
esta formada pola uniéon dos atomos dos elementos que forman o composto.
Os compostos represéntanse mediante unha férmula, que indica que
elementos forman o composto e cantos atomos de cada un forman unha
molécula de composto. P. ex. a formula do butano é C4H4,, 0 que indica que o
butano esta formado por carbono e hidroxeno e que cada molécula esta
formada por 4 atomos de carbono e 10 de hidréxeno.

2.2. Mesturas: homoxéneas e heteroxéneas

Estan formadas por dias ou mais substancias puras que conservan as suas
propiedades caracteristicas, € dicir, as propiedades das mesturas participan das
propiedades das substancias que as forman. Unha mestura de auga e azucre
conserva o estado fisico da auga e o sabor doce do azucre.

A diferenza das substancias puras, as mesturas non tefien unha composicion fixa, polo
que tampouco as suas propiedades son constantes. Non tefien unha densidade
constante sendn que esta depende das densidades dos seus compofientes e da
proporcion en que estes se atopen. Tampouco tefien, como tefien as substancias
puras, puntos de fusion e de ebulicion caracteristicos.
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As mesturas, a sua vez, poden ser homoxéneas ou heteroxéneas:

® Mesturas homoxéneas: tefien aspecto uniforme e a sua composicion é a
mesma en toda a mestura. Chamaselles disoluciéns. Exemplos: a auga do
mar, o vifio, o0 aire, 0 aceiro inoxidable...

® Mesturas heteroxéneas: a simple vista pddense apreciar partes diferenciadas.
A composicion non é igual en toda a mestura. Exemplos: area con azucre, o
granito...

2.3. Separacion dos compoientes dunha mestura

En calquera mestura se poden separar as substancias que a forman utilizando
procedementos fisicos, baseandonos en propiedades que son diferentes para os
distintos compofientes da mestura.

Para separar unha mestura de area e azucre baseariamonos na diferente solubilidade
destas substancias en auga. Engadiriamos auga & mestura e o azucre disolveriase,
pero a area non. Filtrando teriamos a area e se queremos recuperar o0 azucre,
separariamola da auga baseandonos en que estas substancias pasan a estado
gasoso a diferentes temperaturas. Deixariamos que se evaporase a auga e
quedarianos o azucre no fondo do recipiente.

MATERIA
/ Separacion por =
MESTURAS SUBSTANCIAS PURAS
=
/ &7 procedementos fisicos i
Mesturas Mesturas v y )
heteroxéneas homoxéneas Separacion por
(Disolucions)  composTOS = P> ELEMENTOS

procedementos aquimicos

Figura 3: Clasificacion da materia

3. Cambios na materia

Coa materia podemos facer dous tipos de transformaciéns: cambios fisicos e
quimicos.
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3.1. Cambios fisicos

Se temos café en gran e 0 moemos seguimos tendo café, agora en po. Se temos auga
sélida e a quentamos teremos auga liquida. Cando disolvemos azucre en auga
seguimos tendo azucre e auga que podemos separar doadamente segundo vimos
anteriormente.

Cando a materia se somete a un cambio fisico non cambian as substancias que
forman esa materia. En moitos casos pddese volver doadamente, por procedementos
fisicos, a situacion inicial.

3.2. Cambios quimicos

Cando o vio se avinagra ou un anaco de madeira se queima, si cambian as
substancias. O etanol do vifio desaparece e férmase o acido acético do vinagre. Os
compofentes da madeira desaparecen, formanse gases e queda un resto carbonoso
solido que chamamos cinza.

Cando se altera a composicion da materia que experimenta o cambio, cando se
altera a natureza das substancias que a forman, atopamonos ante un cambio
quimico. Son sinxelos de reconecer pois férmanse novas substancias e desaparecen
as que tinamos ao principio.

Estes cambios quimicos chamanse reaccions quimicas e seran obxecto dun estudo
detido noutros capitulos.

4. Leis ponderais

As leis ponderais correspondense cos primeiros estudos cientificos sobre os cambios
quimicos, realizados na segunda metade do século XVIIl. Para comprender a
dificultade destes primeiros pasos da quimica como ciencia hai que ter en conta que
entdn non se cofecia, como cofiecemos agora, a natureza atdmica da materia. Para
xustificar estas leis Dalton elaborou a principios do século XIX a primeira teoria
atomica de caracter cientifico.

4.1. Lei de conservacion da masa

Os primeiros quimicos compartiron un interese especial por cofiecer a relacién entre
as cantidades das substancias iniciais e finais que intervefien nun cambio quimico. Foi
Lavoisier, considerado o pai da Quimica, quen, tras unha utilizacion sistematica da
balanza, establece a finais do século XVIII a primeira lei das combinacioéns quimicas, a
lei de conservacion da masa:

Durante un cambio quimico a masa do sistema permanece invariable ou, dito
doutra forma, a masa dos corpos reaccionantes (substancias iniciais) é igual a
masa dos produtos da reaccién (substancias finais).

Asi, cando reaccionan 2 g de hidroxeno con 16 g de osixeno, dan 18 g de auga (2 +
16 =18 g).
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4.2. Lei das proporcions definidas

Proust, ao igual que Lavoisier, utilizando sistematicamente a balanza e o método
cientifico, chegou a conclusién de que todo composto contén sempre 0s mesmos
elementos nas mesmas proporciéns. En 1801 deu a cofiecer a lei das proporcions
definidas:

Cando dous ou mais elementos se combinan para formar un determinado
composto fano nunha relaciéon de peso constante.

Asi, sempre que o hidroxeno e o osixeno se combinan para formar auga, fano nunha
relacidon masa de osixeno por masa de hidroxeno igual a 8. Isto permitenos saber, p.
ex., que cantidade de osixeno se combinara con 50 g de hidréxeno para formar auga,
pois m O /50 = 8, logo a masa de osixeno sera 400 g.

4.3. Teoria atdmica de Dalton

As leis anteriores non se puideron xustificar ata que Dalton formulou, en 1803, a sua
teoria atdémica, cos seguintes postulados:

1. Os elementos quimicos estan constituidos por particulas moi
pequenas e indestrutibles chamadas atomos.

2. Todos os atomos dun elemento quimico son iguais en masa e
demais propiedades.

3. Os atomos de diferentes elementos tenen diferente masa e
propiedades.

4. Os compostos féormanse pola unién de atomos de diferentes
elementos, nunha relaciéon numérica sinxela.

Dalton utilizou simbolos para representar os atomos, alguns dos cales se reproducen a
continuacion:

OO

Osixeno Hidréxeno Nitroxeno

O OO &

Carbono Ferro Chumbo Fosforo

o

©

Figura 4: Simbolos atomicos de Dalton
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Os postulados da teoria de Dalton permiten explicar doadamente, por exemplo, a lei
de conservacion da masa: Ao ser os atomos indivisibles, unha reacciéon quimica non
cambia nin a cantidade nin o tipo de atomos, simplemente estes agrupanse de forma
diferente. Polo tanto ao non desaparecer atomos non cambia a masa.

Osixeno Hidroxeno Auga

Figura 5: Conservacion da masa nunha reaccion, segundo Dalton

A teoria atdbmica de Dalton, ainda que supuxo un grande avance ao permitir xustificar
0 que acontecia nas reaccions quimicas, contén alguns erros como veremos despois.

5. Leis volumétricas

Moitos elementos e compostos son gases e nun gas resulta mais doado medir o
volume que a masa, polo que para os mesmos foron atopandose as seguintes leis:

5.1. Lei dos volumes de combinacion

Gay Lussac estudou as relacions entre os volumes dos gases iniciais e finais dun
cambio quimico e, en 1808, formulou a lei dos volumes de combinacion:

En calquera reaccién quimica os volumes de todas as substancias gasosas que
interveiien na reaccién gardan unha relacién de nimeros sinxelos.

Exemplos:
1 litro de osixeno e 2 litros de hidréxeno dan 2 litros de auga
1 litro de nitroxeno e 3 litros de hidroxeno dan 2 litros de amoniaco

Isto non se podia xustificar a partir da teoria de Dalton.

5.2. Hip6tese de Avogadro

Foi Avogadro quen introduciu, en 1811, o concepto de molécula, suxerindo que as
Ultimas particulas de gases elementais (hidroxeno, osixeno, nitrdxeno) non son
atomos sendén agrupacions de atomos as que chamou moléculas. Ademais, para
xustificar o comportamento dos volumes dos gases nas reaccions quimicas introduce
a sua hipotese, que di asi:
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En volumes iguais de gases diferentes, medidos coas mesmas condiciéns de
presion e de temperatura, existe 0 mesmo nimero de moléculas.

Polo tanto, en tres litros de gas anhidrido carbénico (CO;) hai o mesmo numero de
moléculas que en tres litros de gas amoniaco (NH3), sempre que midamos estes
volumes nas mesmas condicions de presion e temperatura.

Se aplicamos a hip6tese de Avogadro a unha reaccién entre gases, podemos xustificar
a Lei dos volumes de combinacion, como por exemplo en 2 litros de hidroxeno e 1 litro
de osixeno para dar 2 litros de auga. Segundo Avogadro, ambos gases estan
formados por moléculas diatdmicas, que ao reaccionar chocan entre si, rompéndose e
liberandose os atomos, que se reordenan e combinan formando duas moléculas de
auga, compostas, cada unha, por dous atomos de hidroxeno e un de osixeno.

oo oo + 00| = |06 060

~ -
9 ()
N N

Hidréxeno Osixeno Auga

Figura 6: Comprobacion da Lei dos volumes de combinacion

Mais adiante, ao estudar o concepto de mol, veremos mais consecuencias da hipotese
de Avogadro.

6. Masas atomicas e moleculares

Como os atomos son extremadamente pequenos (unha mouta de po pode conter 10"
atomos), non se dispén de balanzas que midan a masa dun atomo e non son
apropiadas as unidades de masa habituais (g, Kg). O que se fai € comparar a masa
dun atomo coa masa doutro atomo (medir € comparar). Establécese como unidade de
medida das masas dos atomos a unidade de masa atomica (u.m.a.), que € a doceava
parte da masa dun atomo de carbono12.

Se dicimos que a masa atémica do sodio Na é 23 u.m.a., isto quere dicir que a masa
dun atomo de sodio é 23 veces a doceava parte da masa dun atomo de carbono12.

Na Taboa Periédica entregada no APENDICE tés as masas atdmicas de todos os
elementos.

No caso dos compostos deberemos calcular a sua masa molecular, sumando as
masas atémicas dos elementos que os forman e tendo en conta cantos atomos de
cada elemento forman unha molécula

P. ex. a masa molecular do nitrato aménico (NH4NO3) sera:
(Cada molécula estd formada por 4 atomos de hidroxeno, 2 atomos de
nitréxeno e 3 de osixeno; masas atémicas doH =1, do N =14 e do O = 16)
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H:1x4= 4
N: 14x2 = 28
O:16x3 =48
80 uma

7. Mol

Como os atomos e as moléculas son pequenos, no laboratorio nunca imos traballar
cun atomo ou unha molécula ou uns poucos atomos ou moléculas, senén que
traballaremos sempre con millons destas particulas, polo tanto, teremos que contar
cunha unidade especial para describir unha cantidade tan grande de particulas. Igual
que para contar cantidades de cousas pequenas manexamos conceptos como ducia
(unha ducia de ovos), cento (un cento de pementos)..., en quimica utilizaremos o mol.

Un mol é a cantidade de materia que contén 6,022:10% particulas.

Asi, un mol de electréns representa a 6,022:10?® electréns, 1 mol de ferro a 6,022:10%
atomos de Fe (porque os atomos son as particulas dun elemento como o ferro), 1 mol
de auga a 6,022:10%® moléculas de H,O (porque as moléculas son as particulas dun
composto como a auga).

O mol, como iras vendo, € unha unidade basica para realizar calculos en quimica,
ainda que serviria para medir calquera tipo de materia e asi 1 mol de persoas serian
6,022:10% persoas ou 1 mol de euros serian 6,022:10%° euros. Este nimero é tan
grande (602 200 000 000 000 000 000 000) que ainda non foi emitida esa cantidade
de euros.

O numero 6,022:10%, que indica as unidades que contén un mol, chamase Numero de
Avogadro e adéitase representar pola letra N.

7.1. Mol e masa

Non é un numero arbitrario posto que nos vai facilitar o noso traballo con masas no
laboratorio, xa que o numero que nos indica a masa dun atomo en u.m.a. vai coincidir
€O numero que nos indica a masa dun mol en gramos. Polo tanto, se a masa dun
atomo de calcio é 40 u.m.a., a masa dun mol de atomos de calcio é 40 gramos.

Un mol de calquera substancia pura ten unha masa en gramos
igual a sia masa atémica ou molecular.

6,022-10% atomos de Ca = 1 mol de Ca = 40 g de Ca
6,022:10% moléculas de NH4NO; = 1 mol de NH4NO; = 80 g de NH;NO;

Agora poderemos relacionar a masa dunha substancia pura co numero de moles da
mesma:

P.ex. ¢ Cantos moles son 200 g de auga?
1 mol de auga (H20) ten unha masa de 18 g (ver calculo masa molecular)
X mol de auga seran 200 g de auga. X =1x200/18 = 11,1 mol de auga.
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Fixate no calculo final: obtivemos o numero de moles dividindo a masa da auga (200)
entre a sua masa molecular (18). Entén podemos establecer como norma, que para
calcular o numero de moles dunha substancia pura, basta dividir a sia masa en
gramos pola masa molecular:

n =m/Mm [1]

P. ex.: A) ¢ Cantos moles son 500 g de nitrato amonico?. B) 4 Cantos gramos son
0,025 mol de nitrato amonico?.

(Xa temos calculada a masa molecular do nitrato aménico: 80 g/mol)

A) Dato: m =500 g

n=m/Mm = n=500/80 = 6,25 mol de nitrato amonico.

B) Dato: n = 0,025 mol

n=m/Mm = m=n.Mm = m=0,025x80 = 2 g de nitrato aménico.

7.2. Mol e volume de gases

No caso dos gases, como consecuencia da Hipotese de Avogadro, (volumes iguais de
gases tefien 0 mesmo numero de moléculas) un mol de calquera gas ten que ocupar
sempre o mesmo volume, pois un mol sempre ten 0 mesmo numero de moléculas.

Un mol de calquera gas, en condiciéns normais, ocupa 22,4 litros.

Fixanse como "condiciéns normais" para a temperatura o valor de 0 °C (= 273 K) e
para a presion 1 atmosfera (=760 mm Hg).

Entén, 1 mol de hidréxeno en condiciéns normais ocupa 22,4 I, un mol de helio ou de
butano, nas mesmas condicidons, tamén ocupan 22,4 |. Sen embargo 1 mol de ouro ou
de alcohol etilico, en condicidbns normais, non ocupan 22,4 | porque non son gases
nesas condicions.

Resumindo o visto ata agora:

6,022:10% atomos de helio = 1 mol de He = 4 g de He = 22,4 | en cond. nor.
6,022:10% atomos de aluminio = 1 mol de Al = 27 g de Al. # 22,4 | en condic. norm.
6,022:10%° moléculas de metano = 1 mol de CH, = 16 g de CH,= 22,4 | en cond. nor.
6,022-10%° moléculas de octano= 1 mol de CgH1s= 114 g de CgH1s# 22,4 | en cond. nor.

Se o0 gas non esta en condicidns normais, poderemos medir 0 volume que ocupan “n”
moles de gas, mediante a ecuacion de estado dos gases ideais:

PeV=n+RT [2]

onde “P” é a presion, medida en atmosferas, “V” o volume, medido en litros, “T” a
temperatura, medida en Kelvins, e R =0,082 atm‘l / K-mol, é unha constante que se
cofece como constante dos gases.

Un gas ideal é un gas hipotético no que as moléculas non exercen entre si ningunha
interaccion e o volume destas moléculas é desprezable fronte ao volume do recipiente.
Ainda que na natureza non existen gases ideais, 0 comportamento dos gases reais
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describese ben con esta ecuacion, sen apenas erro, para unhas marxes amplas de
temperatura e presion.

Exemplo: ¢ Que volume ocupan 25 moles de monoxido de carbono, a 27° C e 950 mm
de Hg?.

Datos: n= 25 mol; T=27° C=27+273 K= 300 K; P= 950 mm

Hg= 950/760 atm = 1,25 atm.

PV=T.Rn = V=T.R.n/P = V =300x0,082x25/1,25 = V =492 litros.

A modo de resumo, para o mol podemos establecer as seguintes equivalencias:

6,023.10% 4tomos ou moléculas = 1 mol = Masa atémica ou molecular en g
]
22,4 L (gas en condicidns normais)

Aplicaremos estas equivalencias no seguinte exercicio: ¢En que mostra hai mais
cantidade do gas dioxido de xofre (SO;): a) 8 g; b) 2 mol; ¢) 5,6 L en condiciéns
normais; d) 3,01.10% moléculas?.
Para poder comparar as cantidades pasarémolas a moles.
a) Dato: m= 8 g de SO.,.
Mm SO..: S: 32x1=32
0O: 16x2=32
64 g/mol
n=m/Mm = n=8/64 = 0,125 mol de SO,.
b) Este dato xa esta en mol: 2 mol de SO,.
c¢) Dato: V= 5,6 L en condic. normais.
1 mol equivale a 22,4 L en condic. hormais
X mol equivalen a 5,6 L en condic. normais
X=1x5,6/22,4 = 0,25 mol de SO,.
d) Dato: 3,01.10%° moléculas.
1 mol equivale a 6,023.10% moléculas
Y mol equivalen a 3,01.10% moléculas
Y= 1x3,01.10%/6,023.10*° moléculas = 49,97 mol de SO,.
Asi pois, comparando as mostras: d> b> ¢> a.

8. Disolucions

As mesturas homoxéneas produdcense a nivel microscopico, polo que non se
distinguen partes diferentes. Na auga do mar sabemos que hai sales pero non as
vemos. Son tan importantes estas mesturas en quimica que merecen un estudo detido
e tefien un nome especial, disolucions.

8.1. Compoiientes dunha disolucién

Un dos comporientes dunha disolucion, o que se atopa en maior proporciéon e que
conserva o seu estado fisico ao producirse a mestura, chamase disolvente. Os
demais compofientes que estan en menor proporcion chamanse solutos. P. ex. ao
disolver azucre en café, o disolvente é o café e o soluto o azucre.
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Posto que as disolucidons son mesturas, os seus compofientes podense atopar en
diferentes proporcions. A cantidade de soluto que admite unha determinada cantidade
de disolvente é limitada. Dise que unha disolucién esta saturada cando contén a
maxima cantidade posible de soluto. Por enriba deste limite, se engadimos mais
soluto, este non se disolve, non se mestura, queda separado do resto da disolucion.

8.2. Tipos de disolucions

Hai diferentes tipos de disoluciéons en funcién dos estados fisicos iniciais dos
compofientes da disolucion e do estado fisico da disolucidon. Aqui tes alguns exemplos:

Aliaxes. Son sdlidas (a temperatura ambiente) e os seus compofientes son
tamén solidos. O bronce é€ unha disolucion de estafio e cobre e o latén € unha
disolucién de cobre e cinc.

Aire. E un gas e os seus compofientes tamén son gases, nitréxeno, osixeno,
didxido de carbono...

Vifio. E liquido e os seus compofientes son liquidos e sélidos, como auga,
alcohol, sales...

As disolucions mais utilizadas son as disoluciéns acuosas nas que o disolvente é a
auga. A disolucidn é liquida e o soluto pode ser sélido, liquido ou gas. Se non se indica
o contrario, referirémonos sempre disoluciéns acuosas.

8.3. Concentracion das disolucions

As propiedades das disolucions dependen das propiedades dos seus compofientes e
da proporcibn en que estes se atopan. A concentracién dunha disolucién
indicanos a proporcion de soluto nunha disolucién. Chamase solubilidade a
concentracion dunha disolucién saturada.

A concentracion dunha disolucion pédese expresar utilizando unidades fisicas (masa e
volume) ou unidades quimicas (n° de moles e volume).

1. Porcentaxe en masa (%): Indica os gramos de soluto que hai en 100
gramos de disolucién. Unha disolucién de hidroxido sodico ao 40% en masa
terd 40 g de soluto -hidroxido sddico- en 100 g de disolucion (polo tanto de
auga’ tera 100-40= 60 g)

Exemplo: Canto cloruro sodico e auga necesitaremos para obter 2 kg de disolucion de
concentracion 15 % en masa?

Datos: m disolucion= 2 kg= 2000 g; C disolucion= 15% masa, logo:
100 g disolucién tefien 15 g de soluto (cloruro sodico)
2000 g disolucion necesitaran X g de soluto

Como non se indica o contrario, a disolucién & acuosa
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X=2000 x 15/ 100 = 300 g de cloruro sédico.
Para completar os 2000 g de disolucidn, necesitaremos: 2000 — 300 =
1700 g de auga.

2. Porcentaxe en volume (%): Indica os cm® de soluto que hai en 100 cm?® de
disolucion. Asi unha disolucién de alcohol etilico (ou etanol) ao 20% en
volume ten 20 cm® de soluto -etanol- en 100 cm® de disolucién (polo tanto de
auga tera 100-20= 80 cm?®)

Exemplo: Se mesturamos 30 ml de auga osixenada e 170 ml de auga, cal é a
concentraciéon en porcentaxe en volume?

Datos: V soluto= 30 ml; V disolvente= 170 ml, logo V disolucién= 30+170=
200 ml.

Se 200 ml de disolucién tefien 30 ml de soluto

100 ml de disolucion teran Y ml de soluto

Y= 100 x 30/ 200= 15% en volume.

3. Gramos por litro (g/l). Indica os gramos de soluto que hai nun litro de
disolucién. Unha disolucion de bicarbonato sodico de 12 g/L, tera 12 g de
bicarbonato sddico por cada litro de disolucion.

4. Molaridade (M ou mol/l). Indica o numero de moles de soluto que hai nun
litro de disolucién. Unha disoluciéon que contén 2,5 mol/l de NaCl dise que é
2,5 molar, que a sua molaridade é 2,5 ou simplemente escribese 2,5 M.

Para calcular a molaridade podemos utilizar a expresion:
M=ns/VD [3]

onde “n s” é o numero de moles de soluto e “V D” o volume en litros de disolucion.

Exemplo: Cal é a molaridade dunha disoluciéon que en 250 ml ten 5,26 g de bromuro
potasico (KBr)?

Datos: V D= 250 mL= 0,250 L; m soluto= 5,26 g KBr

Masa molecular do KBr: K: 39 x1=39
Br: 80 x 1= 80
119
O nUmero de moles de soluto serd”: n= m/Mm = n= 5,26/119 = 0,0442
mol de KBr

Logo a molaridade: M= n s/V D= 0,0442/0,250= 0,177 mol/l ou 0,177 M

Exemplo: Canto sulfato cuprico (CuSO,4) necesitaremos para preparar 500 cm® de
disoluciéon 0,125 M?

Datos: V D= 500 cm®= 0,500 L; M= 0,125 M
ComoM=ns/VD = ns=MxVD = ns=0,125x 0,500= 0,0625
mol de soluto

" Ver ecuacion [1] na paxina 10
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A masa molecular do CuSO, é:
Cu: 63,5x1=63,5
S: 32x1= 32
O:. 16 x4= _64
159,5
Xaque n=m/Mm = m=nxMm=0,0625x 159,5=19,97 g de CuSO,



