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Primera evaluación

Tema 0. La transformación en química. Leyes ponderales .Teoría de Dalton. Ley de Gay-Lussac. Hipótesis de Avogadro .Disoluciones y formas de expresar su concentración. Cálculos estequiométricos. Formulación inorgánica y formulación orgánica 

Este tema es básico en química y es de repaso de Física y Química de 1º de Bachillerato Se puede repasar en el libro de 1º de Mc Graw Hill  

Realizar las actividades y problemas propuestos.

Tema 1. Estructura de la materia. 

1.1 Introducción

1.2 Radiación electromagnética

1.3 Orígenes de la teoría cuántica

1.4 Espectros atómicos

1.5 Modelo atómico de Bohr

1.6 Introducción a la mecánica cuántica moderna

1.7 Breve descripción del modelo mecánico –cuántico

1.8 Orbitales atómicos

1.9 Estructura electrónica de los átomos

1.10 Clasificación periódica de los elementos: introducción histórica

1.11 Tabla periódica de Mendeleiev y Meyer. Predicciones y defectos

1.12 Ley de Moseley. Sistema Periódico actual

1.13 Estructura electrónica periódica

1.14 Variación periódica de las propiedades de los elementos

Realizar cuestiones y problemas propuestos 

Tema 2. El enlace Químico

2.1 Introducción

2.2 Enlace químico y estabilidad energética

2.3 El enlace de tipo iónico

2.4 Propiedades de las sustancias iónicas

2.5 El enlace de tipo covalente

2.6 Parámetros moleculares

2.7 Teoría de enlace de valencia

2.8 Propiedades de las sustancias covalentes

2.9 Fuerzas intermoleculares

2.10 Enlace de tipo metálico

2.11 Teoría del enlace metálico

2.12 Propiedades de las sustancias metálicas

Anexo

Realizar las cuestiones y ejercicios propuestos

Es necesario que repaséis el anexo de formulación de Química Inorgánica  del libro de 1º de bachillerato. Los ácidos y sales se recomiendan que se nombren de la forma tradicional. 

También en la copistería Gaes hay unos apuntes de formulación Orgánica.

En la copistería Gaes iré poniendo relaciones de problemas resueltos con forme se vayan dando los temas

Segunda Evaluación

Tema 3. Termoquímica

3.1 Introducción

3.2 Sistemas materiales. Clasificación

3.3 Variables termodinámicas

3.4 Trabajo en termodinámica. Procesos reversibles e irreversibles

3.5 Primer Principio de la Termodinámica

3.6 Aplicaciones del Primer Principio de la Termodinámica

3.7 Entalpía de formación

3.8 Entalpías de reacción. Diagramas entálpicos

3.9 Entalpías de combustión

3.10 Ley de Hess. Aditividad de las entalpias de reacción

3.11 Entalpías de enlace 

3.12 Transferencia de calor en procesos físicos

3.13 Segundo Principio de la Termodinámica. Concepto de entropía

3.14 Variación de entropía en una reacción química

3.15 Energía libre de Gibbs. Espontaneidad de una reacción química

Cuestiones y ejercicios 

Tema 4. Cinética química

4.1 Introducción

4.2 Aspecto dinámico de las reacciones químicas

4.3 Ecuaciones cinéticas

4.4 Teoría de las reacciones químicas

4.5 Factores de que depende la velocidad de reacción. Estudio cualitativo

4.6 Utilización de catalizadores en procesos industriales

Realizar las cuestiones y ejercicios propuestos

Tema  5. Equilibrio químico

5.1 Introducción

5.2 Relación entre las formas de expresar la constante de equilibrio

5.3 Relación entre las constantes de equilibrio y el grado de disociación

5.4 Factores que modifican el equilibrio. Ley de le Chatelier

Realizar las cuestiones y ejercicios referidos a estas preguntas

Tema 6. Reacciones de transferencia de protones

Ácidos y bases

6.1  Introducción

6.2. Revisión histórica del concepto de ácido y base

6.3 Teoría de Arrhenius de los electrolitos

6.4 Teoría ácido-base de Brösted-Lowry

6.5 Fortaleza relativa de los ácidos y las bases

6.6 Constantes de disociación de los ácidos y las bases débiles, Ka y Kb

6.7 Producto iónico del agua

6.8 Relación entre Ka y Kb

6.9 Concepto de pH

6.10  Estudio cualitativo de la hidrólisis

6.11  Resumen de la hidrólisis de sales

6.12  Neutralización

6.13  Estequiometría de la neutralización. Caracterización del punto de equivalencia

6.14  Estequiometría del punto de equivalencia.  pH del punto de equivalencia

6.15  Volumetrias de neutralización

6.16  Indicadores ácido-base

Realizar las cuestiones y ejercicios propuestos

Tercera evaluación

Tema 7. Reacciones de transferencia de electrones.

Oxidación – reducción

7.1 Introducción

7.2 Concepto tradicional de oxidación- reducción

7.3 Concepto electrónico de oxidación –reducción

7.4 Número de oxidación

7.5 Ajustes de reacciones de oxidación-reducción

7.6 Estequiometría de las reacciones redox

7.7 Electroquímica

7.8 Células galvánicas o pilas galvánicas

7.9 Un ejemplo concreto de pila galvánica: la pila Daniell

7.10 Representación simbólica de una pila galvánica

7.11 Otras celdas galvánicas de electrodos metálicos

7.12 Electrodos de gases

7.13 Potencial de electrodo

7.14 Tabla de potenciales estandar de reducción de los electrodos

7.15 Interpretación y uso de las tablas de potenciales estandar de reducción de electrodo

7.16 Espontaneidad de las reacciones redox

7.17 La ecuación de Nernst

7.18 Electrolisis

7.19 Aplicaciones de la electrolisis

7.20 Leyes de Faraday para la electrolisis

7.21 La corrosión de los metales.

Realizar las cuestiones y ejercicios propuestos

Tema 9. Química del carbono  

9.1 Introducción

9.2 Características de los compuestos del carbono

9.3 Reactividad de los compuestos orgánicos

9.4 Principales tipos de reacciones orgánicas

9.5 Otras reacciones orgánicas

Anexo.

Nomenclatura y formulación de los compuestos orgánicos

A.1 Hidrocarburos

A.2 Funciones oxigenadas

A.3 Funciones nitrogenadas

Tipo de controles de Química 

Examen de Química 1

1ª.Formule o nombre los compuestos siguientes: a)Sulfuro de hierro(III) b)Peróxido de sodio c) HClO3 d) HCl  e) Ni(OH)3 f) Na HCO3 g) H2SO4 h)HNO3

i) Hipoclorito sódico j)Alcohol etílico o etanol

2ªUn globo se llena con hidrógeno procedente de la reacción siguiente:

CaH2   +  H2O    Ca(OH)2  +  H2

a) Ajustar la reacción

b) ¿Cuántos gramos de hidruro de calcio harán falta para producir 2 litros de hidrógeno medido en condiciones normales para llenar el globo?

Datos: R= 0,082 atm·l k -1mol-1 H=1; O=16; Ca=40

3.En 300 ml de una disolución de ácido nítrico hay 200 g de este ácido .Calcular la molalidad, la molaridad, su normalidad y su concentración en ( g/L).Sabiendo que la densidad de la disolución es de 1,025 g/mL.

Datos: H=1; N=14; O=16

4.a)¿Qué entiende por orbitales híbridos?

Conteste de forma clara y breve.

b) Explicar, de forma razonada,la geometría de los siguientes  compuestos:

                                BeCl2          BH3      CH4 

5. Variación periódica  de las propiedades de los elementos.

Examen  de Química. 2

1. En un matraz de 1 litro en el que se ha hecho el  vacio , se introduce 0,0724 moles de N2O4 y se calienta a 35ºC. Parte de N204 se disocia en NO2 según: N204 2 NO2

Cuando se alcanza el equilibrio la presión total es 2,1718 atm. Calcula:

a) El grado de disociación 

b) La presión parcial del dióxido de nitrógeno en el equilibrio

c) El valor de Kc    

2. Concepto de Brösted –Lowry  de ácido –base.

3. Indica el pH de las siguientes disoluciónes :

HCl  0,1 mol·L-1 

Äcido acético  0,1 mol·L-1  

Datos: La  Ka del ácido acetico es 1,8·10-5

4. El carbonato cálcico ( CaCO3) reacciona con el ácido clorhídrico(HCl)  para dar cloruro de calcio (CaCl2) , dióxido de carbono (CO2) y agua (H2O)

a) Ajusta la reacción

b) Calcula con 25 g de carbonato de calcio cuantos gramos de dióxido de carbono se puede obtener si reacciona el carbonato totalmente con el ácido clorhídrico y el volumen que ocuparía ese CO2  a 1atm y 25ºC  

5. Dada la siguiente reacción , en fase gaseosa ( que es necesario ajustar):

            Amoniaco + oxigeno   monóxido de nitrógeno + agua

a) Calcule el calor de reacción estándar

b) Calcule el calor absorbido o desprendido (especifique) cuando se mezclan 5 g de amoniaco con 5 g de oxigeno.

Datos: Hº(amoniaco)=-46 Kj/mol  Hº(monóxido de nitrogeno)= 90Kj/mol

Hº(agua)=-242 Kj/mol

Masas atómicas: N=14; O=16; H=1

Examen  de Química.3 

1.Formule o nombre los compuestos siguientes: a) Pentasulfuro de diarsénico b)Hidrógeno carbonato de potasio c)Nitrito de cesio d) ZnO  e)HIO3  f)  HCl       

g) Ni(OH)3 , h)  H2SO4,  i)HNO3 , j) PbO2

2 .Las dos tablas siguientes corresponden a radios atómicos:

Elemento       Li
Be
B
C
N
O
F

R(Å)             1,23
0,89    0,8
0,77   0,7        0,66     0,64

Elemento
Li
Na
K
Rb
Cs

R(Å)             1,23       1,57      2,03    2,16      2,35

a) Justifique la variación del radio en el período  b) Justifique la variación del radio en el grupo.

3. Dado los potenciales normales de reducción Eº (Pb2+/Pb)=-0,13 V y Eº(Cu2+/Cu)=0,34V  a)Escriba las semirreacciones y la reacción ajustada de la pila formada. b) Calcule su fuerza electromotriz e indique qué electrodo actúa como ánodo y cúal como cátodo.

4. El sulfato de amonio, (NH4)2SO4, se utiliza como fertilizante en agricultura. Calcule:

a) El tanto por ciento en peso de nitrógeno en el compuesto .b) La cantidad de sulfato de amonio necesaria para aportar a la tierra 10 Kg de nitrógeno.

Datos: H=1; N=14; O=16; S=32 

5. Ajusta la siguiente reacción redox que transcurre en medio ácido:


I2    +     HNO3           NO    +    HIO3 +    H2O

Indique que sustancia se oxida y cual se reduce.

Examen  de Química.4

1.-Se hacen reaccionar 6,54 g de cinc con 10,7 mL de una disolución de ácido clorhídrico del 35% de riqueza en peso y de 1,18 g/mL de densidad. Calcular el volumen de hidrógeno ,medido a 25ºC y 1,2 atm de presión ,que se produce en la reacción anterior

Masas atomicas Zn=65,4 Cl=35,5 H=1   R=0,082atm·l/molºK

2.-Dada la reacción:

                    HNO3   +   S           H2SO4   +   NO

Ajustarla  por el método del ión-electrón  y calcular cuántos gramos de NO se pueden 

obtener haciendo reaccionar 6 gramos de azufre con ácido nítrico

Masas atómicas S=32; N=14;H=1;O=16  

3.-Durante 3 horas se hace pasar una corriente constante a través de una disolución de AgNO3, y se depositan en el cátodo 0,6 gramos de plata metálica, liberándose oxigeno gas en el ánodo. Se pide:

a)Describir los procesos que ocurren en el cátodo y en el  ánodo 

b)¿Cuántos  culombios han pasado a través de la disolución?.¿Qué intensidad de corriente ha circulado? 

c)¿Qué volumen  de oxigeno se produce en el ánodo , medido en condiciones normales? 

Datos  Ag=107,87 ; O=16

 4.Se prepara una mezcla con 20 g de Fe2O3 y un exceso de aluminio metálico. Cuando 

se inflama la mezcla se produce, con un gran desprendimiento de calor , la reacción siguiente:

                         Fe2O3(s)       +     2Al(s)     Al2O3    +   2Fe (s)

La entalpía de formación , en condiciones estandar, del Al2O3 (s) es de –1668 Kj/mol y la del Fe2O3(s) es de – 821 Kj/mol

Calcule la cantidad , gramos , de óxido de aluminio y de hierro que se pueden obtener tras la reacción

b)Calcule la cantidad de calor desprendida.

Datos: O=16; Al=27; Fe=56.

5.1).Ordenar razonadamente de mayor a menor peso:

   a)3,33·1024 moléculas de dihidrógeno fosfato sódico

   b)4,26·1023 átomos de helio.

   c)2,32·1023 moléculas de nitrógeno

   d)3 litros de oxigeno medidos en condiciones normales.

 5. 2)Formular o nombrar : 

    a) Peróxido de bario  b) Hidrogeno sulfito de plomo (IV)  c) Manganato potásico

    d) Nitrato amónico  e) H2S  f) HClO3  g) Cromato potásico h) sulfuro sódico

