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MATERIA, CUERPO Y SUSTANCIA:

La materia: es todo aquello que tiene volumen y ocupa un lugar en el espacio; a partir de ella se da lugar a la formación de los cuerpos que para ser considerados como tal deben cumplir los siguientes requisitos: a- ocupan un lugar en el espacio, es decir, poseen volumen; b- impresionan los sentidos, por lo tanto se pueden ver, tocar y hasta oler o saborear; c- poseen masa, incluso el aire posee masa. 
Todos los cuerpos están formados por materia. Se puede entonces definir a un cuerpo como una porción limitada de materia.

Existen diferentes clases de materia que constituyen los cuerpos y se las denomina sustancias. Por ejemplo: si se toman tres anillos de igual forma y tamaño –uno de oro, otro de plata y otro de cobre- se observa que el color de los tres es diferente y puede comprobarse que su masa es diferente. Cada anillo está formado por una clase de materia diferente, es decir están formados por diferentes sustancias: la sustancia oro, la sustancia plata y la sustancia cobre.

Se puede entonces definir sustancia como la clase de materia que compone a un cuerpo. 

Sustancias simples y sustancias compuestas:
Muchas sustancias están formadas por partículas pequeñas llamadas moléculas. No todas las moléculas son iguales; las moléculas de agua son diferentes a las moléculas de alcohol. Se define molécula como la porción más pequeña de una sustancia que puede existir al estado libre.
Las moléculas están formadas por la unión de partículas aún más pequeñas llamadas átomos. Por ejemplo: una molécula de agua (H2O) está formada por la unión de dos átomos de hidrógeno y uno de oxígeno; una molécula de cloro (Cl2) está formada por la unión de dos átomos de cloro. Por lo tanto existen moléculas formadas por átomos iguales, como la del cloro y otras formadas por átomos diferentes, como la de agua. Esta característica hace que las sustancias puedan clasificarse en simples (iguales átomos) y compuestas (dos o más átomos diferentes)

ESTADOS DE AGREGACION
Estado Gaseoso.

Los gases difieren fundamentalmente de los líquidos y de los sólidos en que el volumen depende de su Temperatura y de la Presión aplicada.

Estado Líquido.

Para todo gas hay una temperatura en particular a la cual las fuerzas intermoleculares toman suficiente intensidad como para que las moléculas condensen, formando un nuevo estado: el líquido. En los gases las moléculas se mueven rápidamente y en forma desordenada. En los sólidos, se mantienen juntas y en posiciones ordenadas. En cambio en los líquidos, es una forma intermedia entre ambos, las moléculas se mueven más lentamente que en los gases; pero las fuerzas intermoleculares las mantiene juntas dentro de un volumen definido. No obstante, la velocidad con que se mueven éstas, les impide formar un retículo cristalino (que sí se da en los sólidos),es por ello que un líquido retiene su volumen pero no su forma, es decir, que adquieren la forma del recipiente que los contiene. Un cambio de Presión casi no altera a los líquidos, puesto que hay poco espacio entre sus moléculas; en cambio un aumento en la Temperatura, modifica ligeramente su volumen, por lo que la densidad del líquido disminuye.

Estado Sólido.

Aquí rigen las leyes de las estructuras cristalinas, con las cuales se interpreta las propiedades se los sistemas sólidos.
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Sistema Homogéneo y Heterogéneos:
En química un sistema homogéneo es aquel sistema que esta formado por una sola fase, es decir, que tiene igual valor de propiedades intensivas en todos sus puntos o de una mezcla de varias sustancias que da como resultado una sustancia de estructura y composición uniforme. Una forma de comprobarlo es mediante su visualización. Si no se pueden distinguir las distintas partes que lo forman, éste será homogéneo.

Un sistema homogéneo es, por ejemplo, la mezcla de sal común sobre agua. La sal se disuelve en el agua de tal forma que es imposible verla a simple vista. El sistema constará de una sola fase y será homogéneo.

Los sistemas homogéneos, sus componentes no se ven a simple vista, misma propiedades intensivas en distintas partes del sistema. Ejemplo: agua con sal.

Un sistema heterogéneo en química es aquel que está formado por dos o más fases. Es identificado por razones muy simples: se pueden apreciar las distintas partes que componen el sistema, y a su vez se divide en interfases.

El granito es un ejemplo de sistema heterogéneo, al estar constituido por unos gránulos duros y semitransparentes, el cuarzo, unas partes más blandas y con un ligero tono rojizo, el feldespato, y unas manchas oscuras y brillantes que se exfolian con mucha facilidad.

Algunos métodos de separación de fases: filtración, densidad diferente, solubilidad diferente

La composición de las disoluciones

La concentración de una disolución
La concentración de una disolución es la cantidad de soluto disuelta en una cantidad unidad de disolvente o de disolución.

Formas de expresar la concentración:
Existen diferentes formas dé expresar la concentración de una disolución. Las que se emplean con mayor frecuencia suponen el comparar la cantidad de soluto con la cantidad total de disolución, ya sea en términos de masas, ya sea en términos de masa a volumen o incluso de volumen a volumen, si todos los componentes son líquidos. En este grupo se incluyen las siguientes:

Molaridad.:

Es la forma más frecuente de expresar la concentración de las disoluciones en química. Indica el número de moles de soluto disueltos por cada litro de disolución; se representa por la letra M. Una disolución 1 M contendrá un mol de soluto por litro, una 0,5 M contendrá medio mol de soluto por litro, etc. El cálculo de la molaridad se efectúa determinando primero el número de moles y dividiendo por el volumen total en litros:

Molaridad = (n° g de soluto/n° g de su mol)/(volumen de la disolución en 1)

Gramos por litro: 
Indica la masa en gramos disuelta en cada litro de disolución. Tiene la ventaja de ser una concentración expresada en unidades directamente medibles para el tipo de disoluciones más frecuentes en química (las de sólidos en líquidos). La balanza expresa la medida de la masa de soluto en gramos y los recipientes de uso habitual en química indican el volumen de líquido contenido en litros o en sus submúltiplos. Su cálculo es, pues, inmediato:

g/l = n° de gramos de soluto/volumen de la disolución en litros

Tanto por ciento en peso o en volumen: 
Expresa la masa en gramos de soluto disuelta por cada cien gramos de disolución. Su cálculo requiere considerar separadamente la masa del soluto y la del disolvente:

% (peso) = masa de soluto/100g masa de disolución
% (volumen) = masa de soluto/100ml de disolución

siendo la masa o volumen de la disolución la suma de la del soluto y la del disolvente.

Para el estudio de ciertos fenómenos físico-químicos resulta de interés expresar la concentración en términos de proporción de cantidad de soluto a cantidad de disolvente. Se emplea entonces la molalidad:

Molalidad:

Indica el número de moles de soluto disuelto en cada kilogramo de disolvente:

molalidad = (n° gramo de soluto/n° gramo de su mol)/(n° gramo de disolvente/1000)

Ejemplo: cálculo de concentraciones:
Se mezclan 5,00 g de cloruro de hidrógeno (HCI) con 35,00 g de agua, formándose una disolución cuya densidad a 20 °C es de 1,060 g/cm ³. Calcúlese: a) El tanto por ciento en peso. b) La concentración en gramos por litro. c) La molaridad y d) La molalidad.

a) Tanto por ciento.

Se trata de calcular el número de gramos de soluto por cada cien gramos de disolución, es decir:

g de HCl.100/g de disolución = g de HCl.100/(g de HCl + g de H2O) = 5,00.100/(5,00 + 35,00) = 12,5 % de HCl

b) Gramos/litro.

Puesto que los datos están referidos a masas y no a volúmenes, es necesario recurrir al valor de la densidad y proceder del siguiente modo:

1. Se calcula la masa de un litro de disolución:

masa =volumen.densidad = 1000 cm ³.1,060 g/cm ³ = 1 060 g

2. A partir del valor del tanto por ciento en peso se determina la masa en gramos del soluto contenida en la disolución:

masa de HCl = 12,5.1060 g/100 = 132,5 g

La cantidad resultante representa la concentración en gramos de soluto (HCI) por litro de disolución.

c) Molaridad.

Dado que:

molaridad = (n° de gramos de soluto/n° de gramos de su mol)/volumen de la disolución en litros =

= (n° de gramos de soluto/litros de disolución)/n° de gramos de su mol =

Sustituyendo resulta:

molaridad = (132,5 g HCl/litro disolución)/(36,47 g HCl/mol de HCl) = 3,63 M

donde 36,47 es la masa molecular del HCI y, por tanto, la masa de su mol expresada en gramos.

De lo anterior se deduce que, cuando los datos del volumen de la disolución no son explícitos, el cálculo de la molaridad implica las etapas a y b como pasos intermedios.

d) Molalidad.

De acuerdo con su definición:

molalidad = (n° de gramos de soluto/n° de gramos de su mol)/(n° de gramos de disolvente/1000) =

sustituyendo se tiene:

molalidad = (5,00/36,47)/(35,00/1000) = 3,92 m
	Concepto de pH:
 El pH (potencial de hidrógeno) es una medida de la acidez o alcalinidad de una disolución. El valor del pH se puede medir de forma precisa mediante un potenciómetro, también conocido como pH-metro, un instrumento que mide la diferencia de potencial entre dos electrodos: un electrodo de referencia (generalmente de plata/cloruro de plata) y un electrodo de vidrio que es sensible al ión de hidrógeno.
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También se puede medir de forma aproximada el pH de una disolución empleando indicadores, ácidos o bases débiles que presentan diferente color según el pH. Generalmente se emplea papel indicador, que se trata de papel impregnado de una mezcla de indicadores cualitativos para la determinación del pH. El papel tornasol es el indicador mejor conocido Otros indicadores usuales son la fenolftaleína y el naranja de metilo. 
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Los valores de ph  van desde 1 hasta 14. Un pH igual a 7 es neutro, menor que 7 es ácido y mayor que 7 es básico 
Estequiometría.

En química, la estequiometría es el cálculo entre relaciones cuantitativas entre los reactantes y productos en el transcurso de una reacción química. La estequiometría es la ciencia que mide las proporciones cuantitativas o relaciones de masa de los elementos químicos que están implicados (en una reacción química). 


Una reacción química se produce cuando hay una modificación en la identidad química de las sustancias intervinientes; esto significa que no es posible identificar a las mismas sustancias antes y después de producirse la reacción química, los reactivos se consumen para dar lugar a los productos.

.Se cumple la ley de conservación de la masa, e implica los dos principios siguientes:

· El número total de átomos antes y después de la reacción química no cambia.

· El número de átomos de cada tipo es igual antes y después de la reacción.
· La suma total de cargas antes y después de la reacción química permanece constante.

Las relaciones entre las cantidades de reactivos consumidos y productos formados dependen directamente de estas leyes de conservación, y por lo tanto pueden ser determinadas por una ecuación (igualdad matemática) que las describa. A esta igualdad se le llama ecuación estequiométrica.

Ecuaciones químicas
Una ecuación química es una representación escrita de una reacción química. Se basa en el uso de símbolos químicos que identifican a los átomos que intervienen y como se encuentran agrupados antes y después de la reacción. Cada grupo de átomos se encuentra separado por símbolos (+) y representa a las moléculas que participan, cuenta además con una serie de números que indican la cantidad de átomos de cada tipo que las forman y la cantidad de moléculas que intervienen, y con una flecha que indica la situación inicial y la final de la reacción. Así por ejemplo en la reacción:
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Tenemos los grupos de átomos (moléculas) siguientes:

· O2
· H2
· H2O

Subíndices
Los subíndices indican la atomicidad, es decir la cantidad de átomos de cada tipo que forman cada agrupación de átomos (molécula). Así el primer grupo arriba representado, indica a una molécula que está formada por 2 átomos de oxígeno, el segundo a una molécula formada por 2 átomos de hidrógeno, y el tercero representa a un grupo de dos átomos de hidrógeno y uno de oxígeno, es decir a la molécula agua.

Coeficiente estequiométrico
Es un número que funciona en cierta forma como un multiplicador indicando el número de moléculas de un determinado tipo que participa en una ecuación química dada. En el ejemplo anterior:
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El coeficiente del metano es 1, el del oxígeno 2, el del dióxido de carbono 1 y el del agua 2. Los coeficientes estequiométricos son en principio números enteros, aunque para ajustar ciertas reacciones alguna vez se emplean números fraccionarios.

Cuando el coeficiente estequiométrico es igual a 1, no se escribe. Por eso, en el ejemplo CH4 y CO2 no llevan ningún coeficiente delante.

Así por ejemplo

· O2
Debe leerse como 1(O2) es decir, un grupo de moléculas de oxígeno. Y la expresión:

· 2H2O

Debe leerse como 2(H2O), es decir dos grupos o moléculas, cada uno de los cuales se encuentra formado por dos átomos de hidrógeno y uno de oxígeno.

 Balance de materia
Se dice que una ecuación química se encuentra ajustada, equilibrada o balanceada cuando respeta la ley de conservación de la materia, según la cual la cantidad de átomos de cada elemento debe ser igual del lado de los reactivos (antes de la flecha) y en lado de los productos de la reacción (después de la flecha).

Para balancear una ecuación, se deben ajustar los coeficientes, y no los subíndices. Esto es así porque cada tipo de molécula tiene siempre la misma composición, es decir se encuentra siempre formada por la misma cantidad de átomos, si modificamos los subíndices estamos nombrando a sustancias diferentes
Problemas Estequiométricos: 
1) En un alto horno, el mineral de hierro, Fe2O3, se convierte en hierro mediante la reacción: 
Fe2O3 (s)  +  3 CO (g)    ----->   2 Fe (l)  +  3 CO2 (g)

a)  ¿Cuántos moles de monóxido de carbono se necesitan para producir 20 moles de hierro? 

b)  ¿Cuántos moles de CO2 se desprenden por cada 10 moles de hierro formado? 
2) El Carbonato de calcio se descompone por la acción del calor originando óxido de calcio y dióxido de carbono. 
a) Fórmula la reacción que tiene lugar y ajustarla. 

b) Calcula qué cantidad de óxido de calcio se obtiene si se descompone totalmente una tonelada de carbonato de calcio. 

3)¿Qué cantidad de gas cloro se obtiene al tratar 80 g de dióxido de manganeso con exceso de HCl según la siguiente reacción? 


MnO2  +  4 HCl  --->  MnCl2  +  2 H2O  +  Cl2
4) La sosa cáustica, NaOH, se prepara comercialmente mediante reacción del NaCO3 con cal apagada, Ca(OH)2. ¿Cuántos gramos de NaOH pueden obtenerse tratando un kilogramo de Na2CO3 con Ca(OH)2? 
Nota: En la reacción química, además de NaOH, se forma CaCO3. 
5) Cuando se calienta dióxido de silicio mezclado con carbono, se forma carburo de silicio (SiC) y monóxido de carbono. La ecuación de la reacción es:

SiO2 (s)  +  3 C (s)   ----->   SiC (s)  +  2 CO (g)

Si se mezclan 150 g de dióxido de silicio con exceso de carbono, ¿cuántos gramos de SiC se formarán? 
6) Calcular la cantidad de cal viva (CaO) que puede prepararse calentando 200 g de caliza con una pureza del 95% de CaCO3.
CaCO3  --->  CaO  +  CO2
Problemas:
1. Expresar la concentración de 40 g de una solución acuosa que contiene 8 g de soluto y cuya densidad es de 1,15 g/cm ³,en:

a) gramos de soluto por 100 g de solución.

b). gramos de soluto por 100 g de disiolvente.

c) gramos de soluto por 100 cm ³ de solución.

2. Se disuelven 0,5 g de cloruro de sodio en una determinada cantidad de agua, de tal modo que resulten 300 cm ³ de solución. Expresar la concentración de la solución en gramos de soluto por litro de solución.

3. Hallar la normalidad de una solución de H2SO4 de 98 % P/P y densidad 1,84 g/cm 

4. Se tienen 250 cm ³ de solución 0,5 N de ácido sulfúrico, se desea saber:

a) ¿cuántos moles contiene?

b) ¿cuántos equivalentes hay?

5. ¿Qué volumen de solución 0,1 N de KOH se necesitan tomar para tener 2,8 g de base?.

6. Se desea preparar 500 cm ³ de solución 0,2 N de un ácido, partiendo de una solución 0,5 N del mismo. Calcular el volumen de solución que se necesita.

7. Una solución acuosa de ácido sulfúrico al 11 % P/P tiene una densidad de 1,08 g/cm ³. Expresar su concentración en:

a) Gramos de soluto/100 gramos de solución.

b) Gramos de soluto/100 gramos de disolvente.

c) % P/V.

d) N.

e) M.

