TEORIA ATOMICO-
MOLECULAR

os contenidos de esta unidad pretenden que el alumno co-
nozca los pasos dados hasta el establecimiento de la teoria
atémico-molecular: importancia de las medidas de masas y
volumenes de las sustancias intervinientes en dichas reacciones,
leyes que se desprenden de los resultados obtenidos y justificaciéon
de las mismas en un todo tedrico. Contenidos que figuran en el
bloque 2 del curriculo oficial Aspectos cuantitativos de la quimica.

Por dltimo, en los epigrafes 5y 6, y recordando las definiciones de
masa atomica y molecular estudiadas en la ESO, se llega al con-
cepto de mol y masa molar. Es fundamental que se comprenda
bien la unidad de cantidad de sustancia, el mol, ya que la mayoria
de los célculos que se realizan en quimica estan basados en esta
unidad. Como aplicaciones al concepto de mol y de masa molar
se abordan calculos de composicion centesimal y determinacion
de férmulas empiricas y moleculares.

Objetivos

1. Clasificar los cuerpos materiales en mezclas (homogéneas y
heterogéneas) y sustancias puras (elementos y compuestos).

2. Comprender y aplicar correctamente las leyes ponderales y vo-
lumétricas.

3. Relacionar las leyes ponderales con el concepto de atomo y las
volumétricas con el de molécula.

4. Comprender como se pueden calcular las masas relativas de
los atomos.

5. Utilizar el concepto de mol como unidad de cantidad de sus-
tancia y aplicar dicho concepto de forma operativa en los cal-
culos quimicos y en la determinacién de férmulas quimicas.

Relacion de la unidad con las competencias
clave

Los seis proyectos de investigacion que se incluyen van a servir para
desarrollar la competencia linguistica (en su aspecto gramatical
y ortografico), la competencia digital, la basica en ciencia y
tecnologia y el sentido de iniciativa y espiritu emprendedor.

Unidades didacticas

La competencia matematica y la basica en ciencia y tecnolo-
gia el alumnado las puede conseguir trabajando y resolviendo las
multiples actividades y tareas propuestas a lo largo de la unidad
asi como aprehendiendo la informacion que contienen los distin-
tos epigrafes.

La inclusién de trece ejercicios resueltos (seis en el texto principal
y siete en la seccion Estrategias de resolucion), la realizacion de la
practica de laboratorio propuesta en la seccion Técnicas de trabajo
y experimentacion, asi como la seccion de Evaluacion del final de
la unidad, van a servir para que el alumno vaya examinando la
adecuacién de sus acciones y la aproximacion a la meta, que no es
otra que ser capaz de adquirir y asimilar nuevos conocimientos y
llegar a dominar capacidades y destrezas propias del ambito de las
ciencias (aplicables, no obstante, a otros ambitos). De esta forma
desarrollara la competencia aprender a aprender.

La unidad, al mostrar la evolucion del pensamiento cientifico, pro-
porciona al alumno un conocimiento y actitud sobre la sociedad
(en su concepcion dindmica, cambiante y compleja), con los que
podra interpretar fenémenos y problemas, elaborar respuestas y
tomar decisiones, asi como interactuar con otras personas y gru-
pos conforme a normas basadas en el respeto mutuo; en definiti-
va trabajar la competencia social y civica.

Por ultimo, la unidad, al mostrar la obra de cientificos de renom-
bre universal (Lavoisier, Proust, Dalton, Gay-Lussac, Avogadro,
etc.), contribuye a que el alumno conozca una manifestacion mas
de la herencia cultural europea (en este caso cientifica); por otra
parte, en la seccion Quimica, tecnologia y sociedad, al describir
el desarrollo de la energia de fusion, va a revelar al alumno la
interacciéon entre la ciencia, la técnica y la sociedad, acrecentan-
do sus conocimientos relacionados con el patrimonio tecnolégico
mundial, ambos conocimientos pertenecientes a la competencia
conciencia y expresiones culturales.

Temporalizacion

Se aconseja dedicar seis sesiones al estudio de la unidad.
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Relacion de actividades

Competencias

Contenidos Criterios de evaluacion Estandares de aprendizaje d
el LA clave
Clasificacion de la 1. Clasificar cualquier sistema 1.1. Saber clasificar los cuerpos AT 1-5 CMCCT
materia. material, bien como mezcla materiales en sustancias puras
I Sustancias puras (homogénea o heterogénea) o bien = (elementos y compuestos) y mezclas
I Mezclas como sustancia pura (elemento o (homogéneas y heterogéneas), asi
compuesto) como sus distintas propiedades, en
fisicas y quimicas.
Leyes ponderales. 2. Comprender las tres leyes 2.1. Saber interpretar A:1-5 CMCCT
I Ley de conservacion de la ponderales de la quimica: cuantitativamente las tres leyes ER: 1-2 CCEC
masa o de Lavoisier conservacion de la masa, ponderales: conservacion de la masa, AT: 6-8, 12-15, 23-26
I Ley de las proporciones proporciones definidas y proporciones definidas y proporciones
definidas o de Proust proporciones multiples. multiples.
I Ley de las proporciones
multiples o de Dalton
Teoria atémica de Dalton. | 3. Conocer la teoria atémica de 3.1. Justificar la teoria atémica A:6-9 CMCCT
I Dalton justifica las leyes Dalton asi como las leyes basicas de Dalton y la discontinuidad de AT:9,16-19 AA
ponderales asociadas a su establecimiento. la materia a partir de las leyes
I Enunciado de la teoria fundamentales de la Quimica
atémica ejemplificdndolo con reacciones.
I Limitaciones a la teoria
atomica
Leyes volumétricas. 4. Dominar las equivalencias entre ' 4.1. Realizar correctamente A:12-14 CMCCT
I Ley de los volimenes de moles, gramos y entidades quimicas = equivalencias entre moles, gramos ER:3
combinacion o de (moléculas, atomos o iones) y entidades quimicas (moléculas, AT: 10, 11, 20-22
Gay-Lussac existentes en una determinada atomos o iones) existentes en una
I La hipdtesis de Avogadro cantidad de sustancia. determinada cantidad de sustancia
I La masa de los atomos.
La masa de los atomos. 5. Comprender que para averiguar | 5.1. Calcular masas atomicas AT: 17,18, 27-39 CMCCT
B Formulas quimicas las masas atomicas relativas, es relativas y moleculares, a partir
I Masas atomicas y preciso conocer el nimero de del conocimiento del nimero de
moleculares atomos que integran la moléculay = atomos que integran la moléculay
la proporcion en masa de cada uno | la proporcién en masa de cada uno
de ellos. de ellos.
La unidad de cantidad de = 6. Determinar formulas empiricas (@ | 6.1. Calcular la composicion A: 15-16 cmccT
sustancia: el mol. partir de la composicion centesimal = centesimal de cada uno de los ER: 4-7
I Masa molar de una sustancia) y formulas elementos que integran un compuesto | AT: 40-46

I Composicion centesimal y

determinacion de la formula
empirica y molecular de un

compuesto

moleculares (conociendo la formula
empirica y la masa molecular de la
sustancia).

y saber determinar la formula empirica
y molecular de un compuesto a partir
de su composicion centesimal.

LA: libro del alumno; A: actividades; ER: estrategias de resolucion; AT: actividades y tareas;
CCL: comunicacion lingistica; CMCCT: competencia matematica y competencias basicas en ciencia y tecnologia; CD: competencia digital; CAA: Aprender a aprender;
CSC: Competencias sociales y civicas; CSIEE: Sentido de iniciativa y espiritu emprendedor; CCEC: Conciencia y expresiones culturales
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. Teoria atémico-molecular
MAPA DE CONTENIDOS DE LA UNIDAD

PARA EL ALUMNO

PARA EL PROFESOR

Unidades didacticas

Video: Atomos,
moléculas y cristales.

nidad 1: eoria atémica-molecular

Enlace web: Ley
de las proporciones
definidas.

Videos: 1. Ley de

Videos: 1. Mezclas

Enlaces web: 1. Ley de los
volimenes de combinacién o
de Gay-Lussac;

2. Determinacion experimental
del nimero de Avogadro;

3. Orden de magnitud del
nimero de Avogadro.

conservacion de la
masa; 2. Ley de las
proporciones multiples.

y sustancias puras;
2. Elementos y

i { compuestos. de Dalton.

Video: Teoria atomica

Video: Ley de los volimenes i Video: La masa
de combinacién e hipotesis de ¢ relativa de los

Avogadro. i atomos.

@
v hd

*1. Clasificacion de
la materia
1.1. Sustancias
puras
1.2. Mezclas

2. Leyes ponderales
2.1. Ley de conservacion
de lamasa o de
Lavoisier
2.2.Ley de las
proporciones

Dalton

definidas o de Proust
2.3.Ley de las

proporciones

multiples o de Dalton

Py ®

3. Teoria atomica de

3.1. Dalton justifica
las leyes
ponderales

3.2. Enunciado de la
teoria atomica

3.3. Limitaciones a la
teoria atomica

V'Y M o
o e o

5. La masa de los
atomos
5.1. Formulas
quimicas
5.2. Masas atdmicas
y moleculares

4. Leyes
volumétricas
4.1. Ley de los

volimenes de
combinacion o
de Gay-Lussac
4.2.La hipétesis de
Avogadro

® o

Documento: Los Presentacion: Leyes generales que
patos flotan sin nadar. rigen las combinaciones quimicas.

Presentacion: Documento: 1. Biografia de Antoine
Clasificacion de la Laurent Lavoisier. El padre de la
materia. quimica; 2. El exilio espafiol de Proust.

Documento:
i Biografia de
¢ John Dalton.

i Documento: Para
i avanzar es necesario
i organizarse.

BIBLIOGRAFIA

C B.yS )
Quimica elemental basica (dos voltumenes). Barcelona: Reverté, 1978.
Texto adecuado para introducirse en los conceptos quimicos basicos.

F, M.R.yF L JOA.

Quimica general. Ledn: Everest, 1992.

Un libro muy completo de quimica general, valido para Bachillerato,
asi como para los primeros afos universitarios.

F

3000 cuestiones y problemas de fisica y quimica. Leon: Everest, 1996.
Una amplia coleccién de cuestiones y problemas, explicados y resuel-
tos, presentados en orden de dificultad creciente.

GP ,A.etal

Quimica Basica. Universidad Nacional de Educacion a Distancia. Ma-
drid, 2013.

Libro asequible para estudiantes que se inician en el estudio de la qui-
mica.

GQ
Experimentos de quimica. Madrid: Akal, 1990.
\Uﬂ pequefio manual de practicas de quimica muy bien explicadas.

LP , S.

Quimica para la prueba de acceso a la Universidad para mayores de 25
anos. Cultiva libros, 2009.

Otra forma de enfocar un libro de quimica: facilitar al alumno exclu-
sivamente los conocimientos necesarios para superar la prueba de
acceso, sin perderse en aspectos que le pueden resultar dificiles de
comprender.

OCetal.

Quimica: experimentos y teorias. Barcelona: Reverté, 1977.

La obra, adecuada para Bachillerato, utiliza el trabajo de laboratorio
como base para la explicacién y desarrollo de las teorias.

R

Teoria y 611 problemas resueltos de quimica general. Madrid: Mc-
Graw-Hill, 1989 (Serie Shaum).

Buena coleccién de cuestiones y problemas de quimica.

Wy

Quimica general. Madrid: McGraw-Hill, 1996.

Un buen texto de consulta accesible para el alumnado de Bachillerato
con desarrollos claros y abundantes datos y tablas.

J
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Teoria atomico-molecular .

Enlaces web: 1. Mol y

ndmero de Avogadro; 2. Masa
molecular y mol; 3. Composicién
centesimal; 4. Determinacion de
la formula molecular.

Videos: 1. Composicion
centesimal; 2. Determinacién de
la formula empirica y molecular.

&

Animacion: La
i diversidad de
i la materia.

T

N

6. La unidad
de cantidad
desustancia: el mol
6.1. Masa molar

6.2. Composicion
centesimal y
determinacion de
la formula empirica
y molecular de un
compuesto

Quimica, tecnologia
y sociedad

Los reactores de fusion:
la interaccion
ciencia-técnica

P

Técnicas de trabajo
y experimentacion
Determinacion de la
formula de una sal
hidratada

®

&
L

Documento: La historia
y por fin el mol.

Presentacion:
Formas de expresar la
concentracion de una
disolucion.

WEBGRAFIA

ed@d

avanzado.
Fisquiweb

http:/Amvww.rtve.es

G

°

Documento:
Purificacion de
sustancias.
Presentaciones:

1. Separacion de
mezclas heterogéneas;
2. Separacion de
mezclas homogéneas.

Practicas de
laboratorio:

1.ElH,0 es un
compuesto. 2. Ley de
conservacion de la
masa. 3. Obtencion de
H, y de O, gaseosos.

http://recursostic.educacion.es/secundaria/edad/
Pagina del proyecto ed@d (Ensefianza Digital a Distancia) del Ministerio de Educacion,
Cultura y Deporte para mejorar el aprendizaje auténomo en un entorno tecnolégico

http://web.educastur.princast.es/proyectos/fisquiweb/
Espacio web dedicado a la ensefianza de la Fisica y la Quimica del portal de Educastur.

Radio Television Espafiola

Incluye programa sobre Proust y la ley de proporciones definidas.

Unidades didacticas

Estrategias
de resolucion y
Actividades y tareas

i Tests de
¢ autoevalucion
i interactivos

M

Sintesis de la unidad
y Autoevaluacion

P

Pruebas de
evaluacion
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SUGERENCIAS DIDACTICAS

TEORIA ATOMICA-MOLECULAR

A modo resumen se introduce la unidad con un texto que puede
ser comentado en clase.

Serfa interesante proponer a los alumnos que visualicen el video
introductorio sobre dtomos, cristales y moléculas cuyo objetivo
seria comprobar que recuerdan los alumnos sobre los mismos.

Video: ATOMOS, CRISTALES Y MOLECULAS

Video sencillo pero muy didactico sobre los dtomos y las uniones
entre ellos para formar cristales y moléculas.

PRESENTACION

Presentacion en forma de diapositivas de recorrido de la unidad.
El profesor la puede utilizar tanto al principio de la unidad como
al final.

En el apartado Conocimientos previos seria importante preguntar
a los alumnos si los recuerdan y que hagan las actividades pro-
puestas en Comprueba lo que sabes, para asi saber los conoci-
mientos de partida.

1. Clasificacion de la materia (pagina 29)

Debemos comenzar la unidad clasificando la materia en dos
grandes grupos: sustancias puras y mezclas. Esta clasificacion pue-
de plantearse mediante una serie de ejemplos cuya resolucion su-
ponga la aplicacion de ambos conceptos y de algunas de las técni-
cas de separacion de los integrantes (si los hubiera) de los mismos
(estudiadas en cursos anteriores). Asi, por ejemplo, si se plantea
averiguar la composicion de un liquido contenido en un recipiente
(puede ser una disolucién acuosa de sulfato de cobre (Il) en agua),
la respuesta al problema conduce a comenzar emitiendo hipotesis
(sustancia pura o mezcla) y a una posterior toma de decisiones
sobre los pasos que deben seguirse para su comprobacion (aqui
es necesario aplicar los conocimientos sobre las caracteristicas de
las sustancias puras y de las mezclas, asi como las técnicas usuales
de separacion de estas en sustancias puras).

1.1. Sustancias puras

Conviene recordar al alumnado la diferencia entre sustancia pura
y mezcla homogénea, ya vista en cursos anteriores.

Cuando se tengan aisladas las sustancias puras, hay que tratar de
diferenciar entre elemento y compuesto; este es un buen momen-
to para comentar que el agua fue una de las primeras sustancias
consideradas, erroneamente, como elemento.

1.2. Mezclas

Al tratar las mezclas se repasara, brevemente, las técnicas de se-
paracion de sus componentes, diferenciando si se trata de una
mezcla heterogénea u homogénea.

Video: MEZCLAS Y SUSTANCIAS PURAS

Video en espafiol que muestra la diferencia entre mezclas y sus-
tancias puras.

Unidades didacticas

Video: ELEMENTOS Y COMPUESTOS

Video en espafiol que muestra la diferencia entre elementos y
compuestos.

Enlace web: ESTRUCTURA DEL ATOMO

Pagina web muy completa sobre la estructura de la materia. In-
cluye animaciones.

2. Leyes ponderales (psginas 30/32)

Los epigrafes 2, 3 y 4 son idéneos para que el alumnado com-
pruebe que la ciencia es producto de la labor de las distintas apor-
taciones que a lo largo de la historia se van produciendo, y que
en su desarrollo pueden generarse ideas erréneas, experiencias
geniales, discusiones apasionantes, etc., lo que permite ofrecer
una imagen viva de la ciencia. Por ello, el mejor hilo conductor
para el desarrollo de estos tres epigrafes es el histérico.

2.1. Ley de conservacion de la masa
o de Lavoisier

Después de comentar los descubrimientos de los quimicos con-
temporaneos de Lavoisier (ademas de Scheele, una pléyade de
quimicos suecos colocaron a su pais en el siglo a la vanguardia
de la quimica: en 1730, Brandt descubrié el cobalto; en 1751,
Cronsted descubrio el niquel e introdujo el soplete en los labora-
torios, lo que permitio realizar andlisis de pequefnas muestras; en
1774, Gahn aislé el manganeso, y en 1782, Hjelm aislé el molib-
deno), se debe explicar cémo Lavoisier dedujo la ley de conser-
vacién de la masa y echd por tierra la idea imperante en la épo-
ca: los objetos combustibles, ricos en «flogisto», cuando ardian
perdian dicha sustancia, que pasaba al aire, y la combustion se
detenia cuando el flogisto se agotaba. Con la terminologia qui-
mica actual, podemos comprender los experimentos de Lavoisier:

Hg+ %2 O,—HgO
HgO + calor -Hg + %2 O,

Un breve comentario sobre la vida de Lavoisier atraeré la atencion
del alumnado.

Video: LEY DE CONSERVACION DE LA MASA

Video en espafol que demuestra que, para la reaccion entre el
vinagre (4cido acético) y el carbonato de sodio, se cumple la ley
de conservacién de la masa.

2.2. Ley de las proporciones definidas
o de Proust

Se abordan la ley de las proporciones definidas y la de las pro-
porciones multiples. Es aconsejable proponer a los alumnos que
disefien alguna experiencia encaminada a demostrar la veracidad
de ambas leyes y preguntarles sobre los datos que serian necesa-
rios para confirmarlas. Se introducird la idea de reactivo limitante,
tan necesaria para abordar problemas estequiométricos.

Fisica y Quimica 1.° Bachillerato
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Enlace web: LEY DE PROUST

Tutorial en esparol sobre la ley de Proust.

2.3.

Es importante sefalar que la ley de las proporciones definidas no
esta en contradiccion con la ley de las proporciones multiples:
si bien es verdad que en la primera se afirma que dos elementos
deben combinarse en una Unica proporcién fija, y en la segunda,
gue pueden combinarse en distintas proporciones (cantidades va-
riables de un elemento con una cantidad fija del otro), hay que
aclarar que de la primera combinacién resulta un Unico compues-
to, mientras que la ley de las proporciones multiples explica la
formacién de diferentes compuestos (uno por cada posible com-
binacion).

Video: LEY DE LAS PROPORCIONES MULTIPLES

Video en espafiol que muestra como realizar un ejercicio de com-
probacién de la ley de las proporciones multiples (entre el azufre
y el oxigeno).

3. (pagina 33)

Este epigrafe resulta muy util para explicar al alumnado que el
método inductivo (trabajar de lo especifico a lo general), a veces,
resulta muy Util en ciencia. Efectivamente, a partir de las leyes
ponderales, Dalton concluyd que la materia debfa estar formada
por atomos.

3.1.

Antes de presentar la teoria atémica de Dalton, es preciso pre-
guntarse por la posible relacién entre los resultados de las leyes
ponderales y la estructura intima de la materia. Esta cuestion se la
planteé Dalton, quien, con ayuda del modelo corpuscular de los
gases, pudo justificar las mencionadas leyes elaborando lo que
conocemos como primera teorfa atomica.

3.2.

En este epigrafe debe intentarse que sea el alumnado, ayudado
de su memoria, quien enuncie los postulados de la teoria de Dal-
ton, ya que fueron expuestos en la ESO. Al mencionar los postu-
lados de la teoria atémica de Dalton, se debe preguntar al alum-
nado acerca de la veracidad de algunos de ellos: sson los atomos
indivisibles e inalterables?, ;son iguales todos los atomos de un
mismo elemento?

Video: TEORIA ATOMICA DE DALTON

Video en espafiol sobre el modelo atémico de John Dalton.

3.3.

Debe resaltarse que en la época en la que Dalton elabor6 su teoria
era inimaginable llegar a conocer la masa absoluta de los 4tomos,
y por esta razén se pensd en la manera de averiguar sus masas
relativas, es decir, de comparar las masas de todos con la de un
Unico 4tomo cuya masa se elige como unidad. Para ello, es preciso
aplicar la ley de las proporciones definidas y conocer la formula de
los compuestos.

Unidades didacticas

<]

Esto hizo que Dalton emitiese otra hipdtesis, que se ha llamado
de la méaxima simplicidad, pues afirmaba que la férmula mas pro-
bable de los compuestos binarios era la que tenia la relaciéon mas
sencilla: 1:1.

Hay que convencer a los estudiantes de que el conocimiento de
las masas relativas de los atomos es igual de Util (para el calculo
estequiométrico) que el de sus masas absolutas (conocidas hoy
en dia), e informarles de que las masas atomicas reflejadas en el
sistema periddico son relativas. Por ultimo, aclararemos que en
quimica los términos masa y peso se utilizan indistintamente, ya
gue, aunque ambos son conceptos fisicos diferentes, entre ellos
existe la misma relacién numérica.

Documento: BIOGRAFIA DE JOHN DALTON

Datos biograficos sobre John Dalton.

4. (pagina 34)

Continuando con el hilo historico, el analisis de los resultados en-
contrados por Gay-Lussac en el estudio sobre las relaciones volu-
métricas entre gases condujo a la hipotesis de Avogadro. Este
hecho permite comprobar la evoluciéon de las teorias: la correcta
interpretacion de estos resultados llevo a modificar alguna de las
hipotesis de Dalton, a rectificar férmulas y, consecuentemente,
a corregir la tabla de masas atémicas calculadas a partir de ellas.

4.1.

Una vez expuesta la ley de los volumenes de combinacién, se pro-
pondra al alumnado que intente explicar, con la teoria de Dalton,
el hecho experimental de que un volumen de cloro reacciona con
un volumen de hidrégeno, en las mismas condiciones de presion
y temperatura, para formar dos volumenes de producto.

La imposibilidad de tal explicaciéon sugiere dos cosas, o que la ley
no se cumple siempre o que el atomo no es la parte mas pequena
que forma los elementos manteniendo las mismas propiedades
que el propio elemento.

Enlace web: LEY DE LOS VOLUMENES DE COMBINACION
O DE GAY-LUSSAC

Pagina web con datos biogréficos de Gay-Lussac asi como la ex-
plicacion de la ley, experimentos y actividades.

4.2.

A continuacién, puede proponerse que intenten explicar el pro-
ceso anterior, pero ahora con ayuda de la hipdtesis de Avogadro,
gue previamente habré sido enunciada por el profesor.

La solucién del proceso anterior permite introducir el concepto
de molécula diatémica y el de molécula en general. Se puede
comentar el hecho de que las ideas de Avogadro no se aceptaron
hasta medio siglo después, ya que Dalton y otros sostenian que
los 4tomos semejantes debian repelerse y no podian combinarse
formando moléculas.

El término molécula significa «pequeno mol» (pequena masa)
y algunos elementos existen en mas de una forma; el oxigeno
puede constituir moléculas de O, (oxigeno) y de O, (ozono); el
carbono puede presentarse en dos formas cristalinas diferentes,
diamante y grafito, etc. A las formas distintas del mismo elemento
se les llama alétropos.
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Enlace web: DETERMINACION EXPERIMENTAL
DEL NUMERO DE AVOGADRO

Pagina web, en espafiol, que muestra la determinacién experi-
mental del nimero de Avogadro.

Enlace web: ORDEN DE MAGNITUD DEL NUMERO
DE AVOGADRO

Pagina web interactiva y en espafnol, que muestra el orden de
magnitud del nimero de Avogadro.

\V/ideo: LEY DE LOS VOLUMENES DE COMBINACION
E HIPOTESIS DE AVOGADRO

Video en espafiol que muestra la ley de los volumenes de combi-
nacién y la hipétesis de Avogadro.

5. La masa de los atomos (pagina 35)

Continuando con el hilo historico, informaremos a los alumnos
gue incluso el propio Dalton se atrevid a calcular la masa de los
atomos, naturalmente no sus masas absolutas expresadas en gra-
mos, sino las relativas, las que surgen de comparar unos atomos
con otros. Para ello solo se necesita saber la proporcion en masa
en la que se combinan (ley de Proust) y el nimero de dtomos de
un tipo que se unen a otro de distinto tipo (ley de Gay- Lussac).

Video: LA MASA RELATIVA DE LOS ATOMOS

Video en espafiol que explica de forma clara cuél es la mejor ma-
nera de medir la masa relativa de un 4tomo.

5.1. Formulas quimicas

El epigrafe 5.1 comienza exponiendo la evolucion de los simbo-
los de los elementos quimicos y la definicion de férmula quimica.

5.2. Masas atomicas y moleculares

A continuacion, se explican los diferentes 4tomos que se han ido
eligiendo como patrones para el cdlculo de masas atomicas,
hasta llegar en 1961 a la eleccion del carbono-12 (base de la ac-
tual tabla de masas atomicas), al que se le asignd una masa de
12,0000. El célculo de la masa de una molécula ya lo conocen
de la etapa anterior, pero conviene ponerlo en practica con algu-
nos ejemplos para afianzarlo.

6. La unidad de cantidad de sustancia:
el mol (paginas 36/37)

Este epigrafe debemos comenzarlo convenciendo al alumnado de
la necesidad de definir una unidad de cantidad de sustancia liga-
da a la cantidad de particulas que contenga y, como la cantidad
minima de sustancia que se puede medir sin demasiado error en
una balanza contiene ya un nimero muy elevado de a4tomos o
moléculas, es preciso que esa unidad abarque un alto nimero de
esas particulas.

Unidades didacticas

A continuacion recordaremos que esa unidad es el mol.

Enlace web: MOL Y NUMERO DE AVOGADRO

Pagina web interactiva y en espafiol, sobre el concepto de mol 'y
el nimero de Avogadro.

6.1. Masa molar

Hay que aclarar que mol no es ni un numero ni una masa (hace
referencia a una cantidad de sustancia ligada a un determinado
numero de particulas) y sera la masa molar la que represente la
masa de un mol de esas particulas.

Uno de los errores mas frecuentes es asegurar que la masa de un
mol coincide con la masa atémica del elemento (o con la mole-
cular del compuesto). Hay que explicarles que la coincidencia es
solo numérica.

Enlace web: MASA MOLAR Y MOL

Pagina web, en espafiol, sobre el concepto de masa molar y mol.

6.2. Composicion centesimal y determinacion
de la formula empirica y molecular de un
compuesto

En este epigrafe se afrontara el célculo de la composicion cente-
simal y la determinacién de la formula empirica y molecular de
un compuesto (para muchas moléculas, la formula empirica y la
molecular coinciden; por ejemplo: H,0, CO,, CO, NH,, etc). En
los ejercicios que se desarrollen para el calculo de la férmula mole-
cular, se les dara directamente la masa molecular del compuesto,
avisando que en la siguiente unidad (y cuando el compuesto sea
un gas ideal) se les explicard una ecuacion mediante la cual se
podra averiguar dicha masa molecular.

Video: COMPOSICION CENTESIMAL

Video en espafol que muestra como se lleva a cabo un ejercicio
de composicién centesimal (glucosa).

Enlace web: DETERMINACION DE LA FORMULA
MOLECULAR

Tutorial en espafol que explica como determina la férmula mole-
cular de un compuesto.

Video: DETERMINACION DE LA FORMULA EMPIRICA
Y MOLECULAR DE UN COMPUESTO

Video en espafol que muestra el modo de resolver un ejercicio
de determinacion de la férmula empirica y molecular de un com-
puesto (butano).
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SOLUCIONES DE LAS ACTIVIDADES (paginas 28/37)

Comprueba lo que sabes

1.

Indica si las siguientes porciones de materia son sustan-
cias puras, mezclas homogéneas o mezclas heterogé-
neas: hierro, vino, bronce, agua, leche y aire.

Las sustancias puras son el hierro y el agua.

Las mezclas homogéneas son el vino, el bronce y el aire.
La Unica mezcla heterogénea es la leche.

¢Qué son los &tomos? ¢Y un mol?

Los atomos son particulas muy pequenas constituyentes de
los diferentes elementos quimicos.

El mol es la cantidad de sustancia tal que contiene tantas
particulas, &tomos, moléculas, etc., como las que contienen
12 g de carbono-12.

A. L. Lavoisier demostré en 1774 que la masa se con-
serva en cualquier combinaciéon quimica. Sin embargo,
si combinas 40 g de dihidrégeno con 40 g de oxigeno,
solo se forman 45 g de agua. ; Qué explicacién encuen-
tras para este hecho?

Ocurre que, ademas de la ley de Lavoisier, se debe cumplir la
ley de Proust: «cuando se combinan varios elementos para
dar un determinado compuesto, siempre lo hacen en una
proporcion fija». Y las cantidades de la cuestion no corres-
ponden a esa relacion fija, ya que hay exceso de uno de los
reactivos. En el supuesto de que la ley de Lavoisier se cum-
pliera: se forman 45 g de agua y queda un exceso de 35 g de
hidrégeno.

Actividades

Hacemos reaccionar 20 g de reactivos y solo obtenemos
18 g de productos. ;Se cumple la ley de conservacién de
la masa? ¢Por qué no coinciden la masa de las sustan-
cias de partida y las de las finales? Explica tu respuesta.

En toda reaccion quimica, la ley de conservacion de la masa
siempre ha de cumplirse. Si ocurriera lo que dice el enuncia-
do, es porque los otros dos gramos que faltan a los 18 g para
sumar 20 g existen en forma de reactivo en exceso, es decir,
no se han utilizado cantidades estequiométricas de reactivo y
ha sobrado 2 g de uno de ellos.

El hidrégeno y el oxigeno se combinan en una propor-
cién de 1:8 para formar agua. Indica lo que ocurrira si
combinamos 14 g de hidrégeno con 50 g de oxigeno.

Se observa que hay exceso de hidrégeno (14 es una cantidad
superior a 50/8); entonces establecemos la relacion con el
oxigeno (reactivo limitante):

1 g de hidrégeno  x g de hidrégeno

8 g de oxigeno 50 g de oxigeno

X=6,2 g de hidrégeno

Es decir: 6,2 g de hidrégeno se combinan con 50 g de oxige-
no para dar 56,2 g de agua y quedan sin reaccionar

14 g — 6,2 g=7,8 g de hidrégeno.

Unidades didacticas

=)

ED ;Se cumple la ley de las proporciones multiples en el

caso de la tabla 1.1?

Compuesto Masa de A Masa de B
1 209 159
2 35¢ 52,59
3 50 g 112,59

La respuesta es si. Dado que el compuesto A estd en una
cantidad fija de 20 g, para hallar las cantidades variables del
elemento B que se combina con esta cantidad fija de A de-
bemos conocer la proporcion en la que reaccionan Ay B, es
decir: masa B/masa A.

I Compuesto 1:E= 0,75
20

I Compuesto 2: 52,5 =15
35

I Compuesto 3: 12,5

=225

Dividiendo todas las relaciones entre la menor, obtenemos
otras de nimeros enteros 1, 2y 3.

Podemos hacerlo de otra manera: manteniendo la masa de
A fija (20 g), calculamos las cantidades de B mediante las
siguientes proporciones:

ﬂzzog;)(:309
52,59 «xg
50_9:20_9;)(_459
112,59 xg

Cuando una de las masas se mantiene constante, la del otro
varia seguin una relacién de nimeros enteros sencillos:

15:30:45=1:2:3

§Como es posible que dos elementos puedan combinar-
se en mas de una proporcion si la ley de Proust afirma
que la proporcién es Unica?

La ley de Proust afirma que la proporcion en la que se com-
binan dos elementos es Unica cuando de ella resulta un solo
compuesto.

Por tanto, no excluye que dos elementos se puedan combi-
nar en mas de una proporcion si como resultado se obtienen
varios compuestos distintos.

El carbono se combina con oxigeno en dos proporcio-
nes en masa, 3:4 y 3:8. Con la primera forma monoxido
de carbono (CO), y con la segunda, didxido de carbono
(CO,). Razona qué afirmaciones son correctas:

a) 12 g de carbono reaccionan con 48 g de oxigeno
para dar CO.

b) 12 g de carbono reaccionan con 16 g de oxigeno
para dar CO.

¢) 12 g de carbono reaccionan con 32 g de oxigeno
para dar CO,.
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d) 12 g de carbono reaccionan con 36 g de oxigeno
para dar CO,.

Son correctas la b) y la c), pues E = E E = E

16 4° 32 8
Dalton sabia que la proporcion en la que el hidrégeno
se combina con el oxigeno es de 1:8, y creia que el agua
se formaba por la combinacién de un 4tomo de cada
clase. Asi que dedujo que el &tomo de oxigeno era 8
veces mas pesado que el de hidrégeno. ;Qué masa le
corresponderia al &tomo de oxigeno si Dalton hubiera
supuesto que el agua es una combinacion de dos ato-
mos de hidréogeno y uno de oxigeno?

Si se combinan dos dtomos de hidrégeno con uno de oxige-
no para formar agua y, al mismo tiempo, ha de mantenerse
la proporcién de combinacién 1:8, la Unica solucién posible
es pensar en otra proporcion equivalente: 2:16, donde 2 co-
rresponderia a la masa de los dos d&tomos de hidrégeno y 16
a la masa del Unico 4tomo de oxigeno.

Por tanto, la masa atémica del oxigeno seria 16 (como real-
mente corresponde).

Cuando 1 L de dinitrégeno reacciona con 3 L de dihi-
drégeno, {qué volumen de amoniaco se obtiene?:

a) a)1L. c) 4L
b) 2 L. d) 3,15 L.
Justifica tu respuesta.

La respuesta correcta es la b). Se llega a esta conclusion te-
niendo en cuenta las dos leyes volumétricas y que el proceso
es el siguiente:

N, +3H, — 2 NH,

Teniendo en cuenta la ley de los volumenes de combi-
nacion, la hipotesis de Avogadro y el concepto de molé-
cula, justifica que la molécula de agua esté formada por
dos atomos de hidrogeno y uno de oxigeno.

1. Las moléculas de hidrégeno y de oxigeno son diatémicas.

2. Envolumenes iguales de gases, en las mismas condiciones
de presion y temperatura, hay el mismo nimero de molé-
culas.

3. Dos volumenes de hidrégeno reaccionan con un volumen
de oxigeno para formar dos volimenes de agua.

La Unica solucién que explica estos tres hechos a la vez es que
la molécula de agua sea H,0.

Indica siete sustancias formadas por moléculas homo-
nucleares diatdbmicas que conozcas.
Por ejemplo: O,, H,, N, F,, CL, Br,, I

20 2

Comenta la siguiente frase: La masa atdmica del oxige-
noes16g.

La frase es incorrecta. Las masas atémicas son nimeros adi-
mensionales ya que resultan de relacionar dos masas y, siem-
pre que se dividen dos magnitudes del mismo tipo, el resul-
tado carece de dimensiones. Por otro lado, el gramo es una
unidad extraordinariamente grande como para usarla como
referencia para algo tan pequefo como los 4tomos.

Unidades didacticas

Qalcula las masas moleculares de las siguientes sustan-
cias:

a) N,

b) CH,O,

o) AL(SO,),

a) N,:14.2=28

b) CHO,12-9+1.8+16-4=180

c) Al(SO,),:27-2+32-3+16-12=342

Calcula la masa en gramos de un atomo de carbono-12.

12 u

_ -23
—23—1,99~10 g
6,022-10%u/g

¢Cudntos 4tomos de H, Sy O hay en 200 g de acidos
sulfarico, H,SO,?

Establecemos la relacion:

98 g de H,SO, 200 g de H,SO,

6,022 -10”° moléculas de H,SO, ~ x moléculas de H,SO,

x=1,23 - 10**moléculas

La cantidad de &tomos de H seréa el doble que la de molécu-
las: 2,46- 10%. La cantidad de d&tomos de S serd la misma que
la de moléculas: 1,23 - 10%. La cantidad de &tomos de O sera
el cuddruple que la de moléculas: 4,92 - 10%*. Esto se debe a
que tienen que guardar la relacion 2 &omos de H:1 &tomo
de S:4 dtomos de O, tal y como indica la férmula.

Tenemos 18 g de glucosa, CH,,0,. Calcula:

a) La cantidad, en mol, de CH,,0,, de C, de Hy de O.

6
b) Elnumero de particulas de CH,,0,, de C, de Hy de O.
Tmol  x mol
180 g 18 g

:x=0,Tmolde C.H,_.O

6 1276

En la formula se aprecia que en 1 mol de glucosa hay
6 mol de C, 12 mol de H'y 6 mol de O. Por tanto:

6-0,1 mol=0,6 mol de C
12-0,1mol=1,2 mol de H
6-0,1mol=0,6 mol de O

1 mol 0,17 moal
6,022-10% moléculas  x moléculas

b)

X=6,022 - 10?2 moléculas de C_.H,.O

6 1276

Como cada molécula de C .H, O, contiene 6 dtomos de C,

12 de Hy 6 de O, tendremos:

66,022 - 102=3,613 - 10?3 4tomos de C
12 -6,022 - 102 =7,226 - 10 4tomos de H
66,022 -102=3,613 - 10% dtomos de O

Calcula la composicién centesimal del carbonato de sodio,
Na,CO,. Datos: masas atomicas: Na=23; C=12; O = 16.

Hallamos la masa molar del Na,CO;:
239-2+12g+16g-3=106¢g

Establecemos las siguientes relaciones:
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46gdeNa x g de Na
106 g de Na,CO, 100 g de Na,CO
x =43,4% de Na
12gdeC 3 xgdeC
106 g de Na,CO, 100 g de Na,CO
X=11,3% de C
48 gde C : xgdeO
106 g de Na,CO, 100 g de Na,CO,
X =145,3% de O

3

3

La composicion centesimal de cierto azucar es: 40 % de
C, 6,67 % de Hy 53,33 % de O. Si tiene una masa molar
de 180 g/mol, ¢cudl es su fébrmula molecular?

Hallamos los moles de dtomos:

w: 3,33 mol de carbono

12 g/mol

6,67 g de hidrégeno = 6,67 mol de carbono

1g/mol
53,33 g de oxigeno

= 3,33 mol de oxigeno
16 g/ mol

Relaciones idénticas a las anteriores, pero de nimeros ente-
ros, son 1 mol de C, 2 mol de Hy 1 mol de O. Por tanto, la
formula empirica sera CH,0, cuya masa molar es:

12g9+2g+16 g=30g/mol

Dividiendo las dos masas molares, encontraremos cuantas
veces son mayores los coeficientes de la formula molecular
con respecto a la férmula empirica:

180 g/ mol _5
30 g/ mol

La férmula molecular es C H, 0,

SOLUCION DE LAS ACTIVIDADES

QUIMICA, TECNOLOGIA Y SOCIEDAD (pagina 38)

LOS REACTORES DE FUSION:
INTERACCION CIENCIA Y TECNICA

Analisis
"> ¢Cudl es la diferencia entre las reacciones de fusion y las
de fision nuclear?

Las reacciones de fusién nuclear corresponden a la union de
dos nucleos atémicos ligeros para formar otro mas pesado,
mientras que la fision nuclear es lo contrario, la escisién de
un nucleo pesado en otros dos de masas parecidas. Las re-
acciones de fusién nuclear liberan mucha mas energia por
unidad de masa de atomos reaccionantes que las reacciones
de fisién, y ademas no generan residuos radiactivos de vida
larga.

B ;Qué es el plasma?

Es aquel estado en el que se encuentra la materia a muy
elevadas temperaturas, caracterizado porque los dtomos es-
tan totalmente ionizados (una mezcla de iones positivos y
electrones moviéndose a altas velocidades) y no pueden ser
confinados en ningun tipo de recipiente de material conoci-
do, por lo que hay que recurrir a otro tipo de confinamiento.

Unidades didacticas

" Indica los dos problemas principales a los que se enfren-

ta la fusidon nuclear.

Uno de los problemas lo representa el confinamiento del
plasma, actualmente se estan ensayando dos tipos de con-
finamiento: magnético e inercial (utilizando la presion de
la radiacion); el otro problema son los neutrones liberados
(*H +3H — *He + n + ), ya que si no se controlan pueden ser
absorbidos por las paredes del reactor y llegar a debilitarlas y
producir fisuras a través de las cuales podrian escapar junto
a la radiacion gamma, lo que harfa de la fusion nuclear una
energia no tan limpia.

Propuesta de investigacion
> Prepara una presentacion sobre la fusién nuclear para

exponerla en clase incluyendo: cémo se genera, qué
problemas tiene, la posible contaminacion que produce
asi como alguna imagen.

PURIFICACION DE SUSTANCIAS

Como alternativa se puede proponer esta lectura.
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_ SOLUCION DE LAS ACTIVIDADES
TECNICAS DE TRABAJO Y EXPERIMENTACION (pagina 39)

Cuestiones
Calcula la férmula de la sal hidratada y némbrala.
El nombre de la sal es sulfato de cobre(ll) pentahidratado

¢A qué se debe el cambio de color que experimenta la
sal cuando se calienta? ;Por qué llega un momento en
que la masa ya no disminuye mas? 3

El cambio de color se debe a la pérdida del agua de cristaliza-
cion, que es la que da el intenso color azul a la sal hidratada.

La masa no disminuye mas cuando ya ha perdido toda el
agua de cristalizacion.

Elabora un informe de la practica que explique la dife-
rencia entre sales anhidras e hidratadas, si las moléculas
de agua son incorporadas o no a la estructura cristalina
de la sal hidratada y el método para deshidratarlas.

Practica de laboratorio: DETERMINACION
DE LA FORMULA DE UNA SAL HIDRATADA

El objetivo de esta practica es determinar el agua de cristali-
zaciéon de una sal.

Enlace web: EL H,0 ES UN COMPUESTO

Como alternativa a la practica del libro se puede proponer la
de la comprobacion de que el agua es una sustancia pura.

Practica de laboratorio: LEY DE CONSERVACION
DE LA MASA

Como alternativa a la préactica del libro se puede proponer
este experimento para comprobar la ley de Lavoisier.

SOLUCIONES DE ACTIVIDADES Y TAREAS (paginas 42/43)

Sustancias puras y mezclas
Indica la diferencia entre mezcla y sustancia pura.

Una sustancia pura es toda clase de materia que presenta la
misma composicion y las mismas propiedades en cualquier
punto de la misma, sea cual sea su procedencia. Las mezclas
son combinaciones de dos o mas sustancias puras en las que
cada una mantiene su propia composicion y propiedades.

Define el concepto de elemento quimico.

Un elemento quimico es toda sustancia pura que no puede
descomponerse en otras sustancias mas simples utilizando
los métodos quimicos habituales. Por ejemplo: Na, O,, Cl,,
etcétera.

Al calentar una sustancia de color rojo, se obtienen un
gas incoloro y un sélido de color amarillo. ; Es la sustan-
cia un elemento quimico?

No, ya que un elemento quimico no puede descomponerse
en sustancias mas simples utilizando los medios quimicos ha-
bituales, y aqui, al realizar un cambio quimico se ha descom-
puesto en otras sustancias mas simples; se trata, por tanto,
de un compuesto.

I’ Razona si la siguiente afirmacion es verdadera o falsa:
«Todas las disoluciones son sistemas homogéneos, pero
no todos los sistemas homogéneos son disoluciones».

Es verdadera. Las sustancias puras son sistemas homogéneos
(tienen composicion constante) y, sin embargo, no son diso-
luciones.

De estas transformaciones, indica cuales son fisicas y
cuales quimicas:

a) Combustiéon de una cerilla.

Unidades didacticas

b) Fermentacion del mosto.

¢) Evaporacion del agua.

d) Disolucién de una sal en agua.
e) Fusion del hielo.

Transformaciones fisicas son ¢), d) y ), pues no hay altera-
ciéon en la composicion de la sustancia que sufre el proceso.
Transformaciones quimicas son a) y b), ya que las sustancias
de partida no coincidiran con las que se obtengan al final del
proceso.

Primeras leyes de la quimica

Indica la diferencia entre el método experimental se-
guido por Lavoisier y el empleado por sus predecesores.

La realizacion de medidas precisas en procesos quimicos es la
diferencia fundamental entre el método experimental segui-
do por Lavoisier y el de los quimicos que le precedieron.

Si 3,2 g de azufre se combinan totalmente con 20 g de
mercurio para dar sulfuro de mercurio, ¢ podrian combi-
narse también totalmente 4 g de S con 20 g de Hg para
formar el mismo compuesto? ; Por qué?

No, porgue existe una Unica proporciéon en la que se combi-
nan dos elementos para formar un determinado compuesto.
En este caso es 3,2 g de azufre con 20 g de mercurio.

La ley de Proust asegura que «cuando dos elementos se
combinan, lo hacen en una proporcién fija», mientras
que la de las proporciones multiples de Dalton afirma
que «dos elementos pueden combinarse entre si en
mas de una proporcion». ;Se contradicen las dos leyes?
Razona tu respuesta.
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No, la proporcion fija de la ley de Proust se da cuando forman
un Unico compuesto, y en el caso de la ley de Dalton, las di-
ferentes proporciones son para formar compuestos distintos
(de forma que en cada uno de esos compuestos la propor-
cién es Unica).

{Como se llegd al concepto de atomo?

A través de la ley de Proust y la de Dalton: si los elementos
se combinan Unicamente en determinadas proporciones, y
con numeros enteros y sencillos, deben existir unas unidades
materiales de combinacién: los atomos.

¢Qué dos soluciones aportadas por Avogadro contribu-
yeron a explicar la ley de los volimenes de combina-
cion?

La hipdtesis «volumenes iguales de gases diferentes, en las
mismas condiciones de presion y temperatura, contienen
el mismo numero de particulas (moléculas)» y el concepto
de molécula, segun el cual «las particulas fundamentales de
nitrégeno, oxigeno y otros gases no son atomos, sino agru-
paciones de varios atomos del elemento». Avogadro llamé
moléculas a estas agrupaciones de dtomos.

Explica las diferencias entre atomo y molécula.

Atomo es la parte méas pequefa de un elemento que, man-
teniendo su identidad, toma parte en las combinaciones qui-
micas. Molécula es la parte mas pequena de un elemento o
compuesto que tiene existencia estable e independiente.

La combustion de una hoja de papel es un proceso qui-
mico. Disefla un experimento para comprobar que se
cumple la ley de conservacion de la masa.

Pesamos el papel y el aire del recipiente (herméticamente ce-
rrado) donde se va a realizar la combustion. Finalizada esta,
volvemos a pesar. Si las medidas han sido bien tomadas, los
resultados seran iguales.

Si calientas lana de hierro, la masa de la lana aumenta.
Se cumple la ley de conservacion de la masa?

Si, debido a que el hierro al calentarlo se ha combinado con
el oxigeno del aire, formandose &éxido de hierro. Por tanto,
esta masa de oxigeno hay que tenerla en cuenta.

Se analizan dos muestras con estas composiciones:

I Muestra A: 39,563 g de Sny 5,333 g de O.

I Muestra B: 29,673 g de Sn y 4,000 g de O.

Indica si se trata del mismo o de distintos compuestos.
Se trata del mismo éxido, pues:

A 39,563 g de Sn

=7,418
5,333gdeO

B: 29,673 gde Sn

=7,418
4,000 gde O

Es un ejemplo de la ley de las proporciones definidas. Se pue-
de comprobar que es el 6xido de estafo(ll), SnO.

Se analizan dos muestras con estas composiciones:

I Muestra X: 19,782 g de Sny 2,667 g de O.

I Muestra Y: 23,738 g de Sny 6,400 g de O.

Indica si se trata del mismo o de distintos compuestos.

Son distintos compuestos, pues:

Unidades didacticas

)

X: 19,782 g de Sn

: =7,417
2,667 g de O

1y 23,738 gde Sn ~ 3,709
6,400 gde O

Si el primer ¢xido es SnO, el segundo debe ser SnO,, ya que
la segunda relacion es la mitad que la primera.

El estaio puede formar con el oxigeno dos tipos de 6xi-
dos: en el 6xido A, la proporciéon en masa entre el esta-
Aoy el oxigeno es 7,42:1, y en el 6xido B, 3,71:1.

a) ¢Se cumple la ley de las proporciones multiples?

Si, pues si multiplicamos por 2 la relacion 3,71:1, obtene-
mos 7,42:2, y sigue siendo la misma relacion. Pero aho-
ra puede apreciarse mejor, comparandola con la primera
(7,42:1), que, mientras la cantidad de uno permanece
constante (7,42), la del otro varia con nimeros enteros
(1y2).

b) Si el 6xido A se compone de un 4tomo de Sn y otro
de O, indica la composicién del éxido B.

Si tenemos en cuenta que la combinacion de atomos,
para formar el oxido A, es 1 de Sn con 1 de O, y como
la relacién en masa es 7,42:1, debemos concluir que un
atomo de Sn es 7,42 veces mas pesado que un dtomo de
O. Por otra parte, si la segunda relacion es 7,42:2, y un
atomo de Sn es 7,42 veces mas pesado que un dtomo de
O, deducimos que deben existir dos &tomos de oxigeno,
es dedir, SnO,.

Un &tomo de azufre se combina con dos 4tomos de hi-
drégeno segun una proporcion en masa de 16:1. Indica
la masa atomica relativa del S con respecto al H.

Si un atomo de S se combina con dos de H en una relacion
de16 g:1 g, podemos deducir que un &omo de S es 16 veces
mas pesado que dos &tomos de H, es decir, un dtomo de S sera
32 veces mas pesado que un dtomo de H. Por tanto, la masa
atomica del azufre con respecto a la de hidrégeno sera 32.

Ademas de la proporciéon en masa, en la que intervienen
varios elementos para formar un compuesto, ;qué otra
combinacién es imprescindible conocer para averiguar
las masas relativas de los atomos de esos elementos?

El nimero de atomos de cada uno de los elementos que es
necesario combinar para formar el compuesto.

En la actualidad se sabe que el compuesto sulfuro de
hidrégeno resulta de la unién de dos &tomos de Hy de
un atomo de S. Con esta informacion, y considerando
que la proporcién en masa de Hy S para formar sulfuro
de hidrégeno es de 1:16, calcula la masa relativa del
azufre.

Buscamos una proporcion semejante a la 1:16, pero que con-
tenga un 2 en primer lugar (ya que son dos atomos de H
los que se combinan). Dicha proporcién es: 2:32. Por tanto,
como el 2 equivale a la masa de los dos atomos de H, el 32
equivaldra a la masa de 1 atomo de azufre.

Un volumen de dinitrégeno (gas) se combina quimica-
mente con tres volumenes de dihidrégeno (gas), para
formar dos volimenes de amoniaco (gas). Si las condi-
ciones de p y T son idénticas para todos ellos, deduce,
aplicando las sugerencias de Avogadro, la composicion
de la molécula de amoniaco.
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Sugerencias de Avogadro:

1. Volumenes iguales de gases diferentes (en las mismas
condiciones de p y T) contienen el mismo nimero de par-
ticulas.

2. Las particulas fundamentales de dinitrégeno, oxigeno y
otros gases no son atomos, sino agrupaciones de varios
atomos del elemento.

Entonces, la composicién molecular de cada gas compatible
con el numero de volumenes hallados es:

N, + 3H, — 2NH,

¢Es la relacién que se da entre los voliumenes de los ga-
ses reaccionantes y los de los gases formados igual a la
relacion con la que se combinan sus moléculas?

Si, por la hipotesis de Avogadro.

El dinitrégeno y el oxigeno son gases formados por mo-
léculas diatomicas. Si las posibilidades de combinaciéon
de sus volumenes son 2:1, 1:1y 1:2:

a) Determina los volumenes del gas formado en cada
uno de los casos.

b) Establece la férmula mas sencilla de cada uno de los
gases formados.

¢) Escribe las tres combinaciones utilizando la simbolo-
gia tradicional.

Teniendo en cuenta las posibilidades de combinacién de los
voltimenes de dinitrégeno y oxigeno, y que ambos gases es-
tan formados por moléculas diatomicas, podemos escribir:

2N, +10,-2N,0

TN,+10,—-2NO

TN,+20,—=2NO,
Entonces:

a) En todos los casos la cantidad de gas formado son dos
volumenes.

b) Laformula mas sencilla para cada uno de los gases forma-
dos es N,O, NOy NO,.

¢) Los tres procesos son los descritos anteriormente.

Se ha comprobado experimentalmente que 4,7 g del
elemento A reaccionan por completo con 12,8 g del ele-
mento B para dar 17,5 g de un compuesto. ; Qué canti-
dad de compuesto se formara si reaccionan 4,7 g de A
con 11,5 g de B?

El reactivo limitante es el B, y el que esta en exceso es el A.
Establecemos la proporcion con el reactivo limitante:

4,7gdeA  xgdeA
12,8gdeB 11,5gdeB

x=4,2gdeA
Entonces, segun el principio de conservaciéon de la masa
4,2 g+ 11,5g=15,7 g de compuesto y sobraria:
479—-4,29g=05gdeA

El azufre y el cinc se combinan en la relaciéon 16 g de
azufrey 32,7 g de cinc. ; Qué cantidad de sulfuro de cinc
se obtendra al combinar quimicamente 20 g de azufre
con 20 g de cinc?

Unidades didacticas

Establecemos la proporcion con el reactivo limitante, el Zn:
16gdeS  xgdeS

= ;x=9,8gdeS
32,7gdeZn 20gdeZn

Entonces, segun el principio de conservacién de la masa
9,8 g+ 20 g=29,8 gde compuesto y sobraria:
20g—-9,8g=10,2gdeS

Si la proporcion en masa en la que se combinan car-
bono y oxigeno para dar mondxido de carbono es 3:4,
¢qué cantidad de oxigeno reaccionara totalmente con
12 g de carbono? ;Qué ocurrira si deseamos combinar
12 g de carbono con 17 g de oxigeno?

Aplicamos la relacion:

3 gde carbono 12 g de carbono

4 g de oxigeno X g de oxigeno

x =16 g de oxigeno

Si combinamos 12 g de carbono con 17 g de oxigeno, se
formaran: 12 + 16 = 28 g de CO, y quedara sin reaccionar
1 g de oxigeno.

Supongamos que reaccionan dos elementos (X e Y) y
que las relaciones de sus masas combinadas son:

Experimento X Y
Reaccion 1 2,50 1,20
Reaccion 2 2,50 0,60
Reaccion 3 5,00 2,40
Reaccion 4 2,50 0,40

A la vista de estos datos, di si las siguientes afirmaciones
son verdaderas:

a) Los datos de las reacciones 1y 3 justifican la ley de
Proust.

b) Los datos de las reacciones 1, 2 y 4 justifican la ley de
las proporciones multiples.

¢) Los compuestos formados en las reacciones 1y 2 son
iguales.

d) Los compuestos formados en las reacciones 1y 3 son
iguales.

a) Verdadera, ya que las relaciones son idénticas.

b) Verdadera, ya que mientras la cantidad de uno de los
elementos (X) permanece constante, la del otro (Y) varia
siguiendo una relacion de nimeros enteros sencillos:

1,20 1,20 0,60 3
20 _ 50 12050 060

0,60 0,40 0,40 2

¢) Falsa. El que se ha formado en la reaccion 2 tiene la mitad
de &tomos de Y que el formado en la reaccion 1.

d) Verdadera, ya que las relaciones son idénticas.

Cantidad de materia

¢Qué queremos decir al afirmar que «la masa atémica
del azufre es 32,06»?

Que la masa promedio de un dtomo del elemento azufre es
32,06/12 veces superior a la masa de un dtomo de carbo-
no-12.
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Calcula los atomos de azufre que hay en 32,06 g de la
sustancia de la actividad anterior.

Como 32,06 g de azufre corresponden a la masa molar del
azufre, entonces habra 6,022 - 102 4tomos de azufre.

Define mol de una sustancia pura.

Es la cantidad de sustancia que contiene tantas particulas
(dtomos o moléculas) como las existentes en 12 g de carbo-
no-12, es decir, 6,022 102 particulas.

¢{Qué se entiende por composicion centesimal de un
compuesto?

Es la expresion del tanto por ciento en masa de cada uno de
los elementos que integran el compuesto.

¢Cual de las siguientes muestras contiene mayor nime-
ro de dtomos?

a) 10gdeNa
b) 10 gde CO,
) 2 mol de NH,
Establecemos las siguientes relaciones:
23 gde Na 10 gdeNa
6,022 -10” 4tomos de Na  x tomos de Na
Xx=2,62 - 10% 4tomos de Na
) 44 g de CO, _ 10 g de CO,
3.6,022-10” atomosde Cyde O  x atomosde Cyde O

a)

x=4,1-10% atomos
1T mol de NH, B 2 mol de NH,
4.6,022-10% 4tomosde Nyde H  x 4tomos de Ny de H

o)

x=4,8-10* atomos
Por tanto: ¢) > b) > a).

Un atomo de un determinado elemento tiene una masa
de 3,819 - 102 g. ;Cuanto vale su masa atémica?

Dividiendo la masa del 4tomo (en gramos) entre el numero
de gramos que corresponde a una unidad de masa atdémica,
tendremos la respuesta:

3,819.10 2 ¢
1,6 -107* g/u

=23u

Sabiendo que la masa molecular relativa del dihidrége-
no es 2y la del oxigeno 32, contesta razonadamente las
siguientes cuestiones:

a) ¢Qué tendra mas masa: un mol de dihidrégeno o un
mol de oxigeno?

b) ¢Dénde habra mas moléculas: en un mol de dihidré-
geno o en un mol de oxigeno?

a) Un mol de oxigeno (32 g).

b) En ambas porciones de materia existird el mismo ndme-
ro de moléculas: 6,022 - 10%.

Sabiendo que la densidad del H,0 es 1 g/cm’, indica
cuantos moles son:

a) 3,42 gdeH,O.
b) 10 cm® de H,O.
c) 1,82 - 102 moléculas de H,0.

Unidades didacticas

Tmoldeagua _ x mol de agua

a) =
18 gde agua 3,42 gde agua
x=0,19 mol
b) 1 mol de agua _ x mol de agua

18 gdeagua 10 g de agua
x=0,56 mol
1 mol de agua 3
6,022 -10% moléculas 1,82 -10% moléculas
x=0,3 mol

x mol de agua

¢Do6nde hay mayor nimero de moléculas, en 30 gde SO,
oen25gdeCO,?

Transformamos los gramos en moles:

30 gde SO

P9de-n, | 0,47 mol de SO,
64 g/ mol

25 gde CO

22 9% "% 0,57 mol de CO,
44 g/ mol

Por tanto, hay mas moléculas en los 25 g de CO,,.

Calcula las moléculas que hay en una gota de H,O. Da-
tos: 20 gotasde H,O=1cm?y Pagua = 1 g/cm3,

Establecemos la siguiente proporcion:

20 gotasde agua 1 gota de agua

1 cm? x cm®
x=0,05cm?

Como la densidad del H,0 es 1 g/cm?, la masa de una gota
de agua sera 0,05 g.

Establecemos la relacion:

6,022 -10” moléculas de agua _ x moléculas de agua

18 g de agua / mol 0,05 g de agua

x=1,67 - 10" moléculas de agua
En una muestra de fosforo hay 10?* atomos. Calcula:

a) La cantidad, en mol, de atomos de fosforo que hay
en la muestra.

b) La cantidad, en mol, de moléculas de fosforo que
hay en la muestra (la molécula de fésforo es P,).

a) Establecemos la relacion:

6,022 -10% dtomos de fosforo
1 mol de atomos de fosforo

10%* 4tomos de fosforo

~ x mol de &tomos de fésforo
Xx= 1,66 mol de 4tomos de fésforo
b) Hallamos el nimero de moléculas de P,:

10%* 4tomos

- - = 2,5-10% moléculas
4 dtomos / molécula

Establecemos la relacion:

6,022-10” moléculas 2,5 -10* moléculas

1 mol de moléculas x mol de moléculas

x= 0,415 mol de moléculas de P,
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¢ Cuantas moléculas y &tomos hay en 10 g de oxigeno?
Para calcular las moléculas existentes en 10 g de oxigeno,
establecemos la relacion:
6,022-10” moléculas _ x moléculas

32 g de oxigeno 10 g de oxigeno

x=1,88 - 10> moléculas de oxigeno

Como cada molécula de oxigeno esta formada por dos ato-
mos, entonces los atomos que hay en los 10 g seran:

1,88 - 1022 moléculas - 2 dtomos/molécula =
= 3,76 - 102 4tomos de oxigeno
Calcula:

a) ¢Cudntos moles de &tomos de oxigeno hay en 200 g
de nitrato de bario, Ba(NO,),?

b) ¢Cudntos atomos de fésforo hay en 0,15 mol de pen-
toxido de difésforo, P,O,?

¢) ¢Cuantos gramos de oxigeno hay en 0,15 mol de
triéxido de difésforo, P,0,?

d) ¢Cuantos 4tomos de oxigeno hay en 5,22 g de nitra-
to de bario, Ba(NO,),?

a) La masa molar del nitrato es 261,3 g/mol; en esta masa
hay 96 g de oxigeno (16 g/mol - 6).

Entonces:
96 g de oxigeno _ x g de oxigeno
261,3 gdenitrato 200 g de nitrato

x =73,48 g de oxigeno

m = 4,59 mol de 4tomos de O
16 g/ mol
1 mol de P,0, 0,15 mol de P,O,

2.6,022-10% stomosde P x atomos de P
x=1,807 - 10% &tomos de P
1 mol de P,0, _015 mol de P,0,
48 g de oxigeno x g de oxigeno
7,2
x=7,2gde oxigeno;’ig
16 g/ mol
261,3 g de nitrato de bario 5,22 g de nitrato de bario
6-6,022-10% 4tomos de O
x = 7,21-10% 4tomos de O

= 0,45 mol

Xx &tomos de O

El azufre, el oxigeno y el cinc forman el sulfato de cinc
en la siguiente relacién S:0:Zn; 1:1,99:2,04. Calcula la
composicidon centesimal.

La suma de las tres relaciones es:
141,99 +2,04=5,03
Establecemos las siguientes proporciones:

ﬂ:l ' x=19,9% de S
100% x

>,03 = 199 ;¥ =39,6%deO
100% y

Unidades didacticas

5,03 2,04
100%  z

;1 2=40,5% de Zn

Tenemos 25 kg de un abono nitrogenado de una ri-
queza en nitrato de potasio, KNO,, del 60 %. Calcula la
cantidad de nitrégeno, en kg, que contiene el abono.

Establecemos la relacion:

60 kg de KNO,  xkgde KNO,
100 kg de abono 25 kg de abono

Despejamos x:
x=15 kg de NKO, que contienen los 25 kg de abono
Como 1 mol de KNO, es 101 g, tenemos:
14 kg de nitrogeno  y kg de nitrégeno
101kg de KNO, B 15 kg de KNO,

Despejamos y:
L 15 o
y =14 kg de nitrégeno - m; y = 2,1 kg de nitrégeno

Calcula la composicidon centesimal del sulfato de alumi-
nio, AL(SO,)..

Hallamos la masa molar del AL(SO,).:
27g/mol Al - 2 +32 g/mol S - 3+ 16 g/mol O - 12 =342 g/mol
Establecemos las relaciones:
342 g/mol de compuesto 100 % de compuesto
54 g/mol de Al B X % de Al
x=15,8% de Al

342 g/mol de compuesto  100% de compuesto
96 g/mol de S Yy % deS
y=28,1%deS

342 g/mol de compuesto 100 % de compuesto
192 g/mol de O B Z % deO
7z=56,1% de O
Calcula la composicion centesimal del KNO,.

Hallamos la masa molar del KNO;:

39 g/mol de K+ 14 g/mol de N+ 16 g/mol de O - 3 =
=101 g/mol

Establecemos las relaciones:
101 g/mol de compuesto  100% de compuesto
39 g/mol de K - X % de K
x=38,6% de K

101 g/mol de compuesto 100 % de compuesto
14 g/mol de N X % de N

x=139%deN

101 g/mol de compuesto  100% de compuesto
48 g/mol de O X % de O
x=47,5% de O
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Comprobamos que la suma de los tres es el 100 %:
38,6% + 13,9% +47,5% =100 %

Determinacion de formulas

Indica la diferencia entre férmula empirica y férmula
molecular.

La formula empirica expresa la relacién mas sencilla en que
estan combinados los d&tomos de los diferentes elementos
gue integran un compuesto.

En cambio, la férmula molecular refleja el nimero total de
atomos de cada elemento que forman la molécula del com-
puesto.

Un 6xido de vanadio que pesa 3,53 g se redujo con dihi-
drégeno, y se obtuvo agua y otro 6xido de vanadio que
pesaba 2,909 g. Este segundo 6xido se volvié a reducir
hasta obtener 1,979 g de metal.

a) ¢Cuales son las férmulas empiricas de ambos 6xidos?

b) ¢Cudl es la cantidad total de agua formada en las
dos reacciones?

a) Hallamos la composicion centesimal del segundo éxido
de vanadio:

2,909 gde dxido  100% de oxido
1,979 g de vanadio X % de vanadio
X =68,03 % de vanadio
y =100 — 68,03 =31,97 % de oxigeno
Calculamos los moles de atomos:
68,03 g de vanadio
51 g/mol

= 1,33 mol de vanadio

31,97 g de oxigeno = 1,99 mol de oxigen

16 g/mol

Dividimos entre el menor de ellos, y el resultado lo multi-
plicamos por 2:

1,33

=1 mol de vanadio; 1-2 = 2 mol de vanadio

1,99

133 =1,5 mol de oxigeno; 1,52 = 3 mol de oxigeno

La férmula empirica del 6xido es V,0..

Determinamos la composicion centesimal del primer &xi-
do de vanadio:

3,53 gde dxido  100% de oxido
1,979 g de vanadio X % de vanadio
X =56,06% de vanadio
y =100 — 56,06 = 43,94 % de oxigeno
Hallamos los moles de dtomos:
56,06 g de vanadio
51 g/mol

=1,10 mol de vanadio

Unidades didacticas

43,94 g de oxigeno

= 2,75 mol de oxigeno
16 g/mol

Dividimos entre el menor de ellos, y el resultado lo multi-
plicamos por 2:

m =1 mol de vanadio; 1-2 = 2 mol de vanadio

2,75
1,10

= 2,5 mol de oxigeno; 2,5-2 = 5 mol de oxigeno

La férmula empirica del 6xido es V,0,

b) La cantidad total de oxigeno que contenia el V,0, antes
de reducirse era:

3,53 g de 6xido — 1,979 g de metal = 1,55 g de oxigeno

Como todo este oxigeno ha pasado a formar parte de las
moléculas de agua, una sencilla proporcion nos dara la
cantidad total de agua formada:

18 gdeagua 16 g de oxigeno

xgdeagua 1,55 g de oxigeno
x=1,74 g de agua

El analisis de un compuesto de carbono dio los siguien-
tes porcentajes: 30,45 % de C, 3,83 % de H, 45,69 % de
Cly 20,23 % de O. Se sabe que la masa molar del com-
puesto es 157 g/mol. ;Cual es la férmula molecular del
compuesto de carbono?

30,45 g de carbono
12 g/mol

= 2,537 mol de carbono

3,83 g de hidrégeno

= 3,83 mol de hidrégeno
1 g/mol

45,69 g de cloro

= 1,287 mol de cloro
35,5 g/mol

20,23 g de oxigeno = 1,264 mol de oxigeno

16 g/mol

Relaciones idénticas, pero de nimeros enteros, son:
2 mol de C, 3 mol de H, 1 molde Cly 1 mol de O

Por tanto, la formula empirica sera H,C,OCl, cuya masa mo-
lar es:

3g+249g+16g+355g=78,5g/mol

Dividiendo las dos masas molares, encontraremos cuantas
veces son mayores los coeficientes de la formula molecular
con respecto a la empirica:

157 g/mol 5
78,5 g/mol

Por tanto, la férmula molecular es C,H.O,Cl..

Fisica y Quimica 1.° Bachillerato



SOLUCIONES DE LA EVALUACION (pagina 45) ‘

Si en una reaccion quimica ponemos 10 g de reactivos
y solo obtenemos 8 g de producto, ;se cumple la ley de
conservaciéon de la masa? ;Han desaparecido atomos?
Explicalo.

En toda reaccion quimica, la ley de conservacion de la masa
siempre ha de cumplirse. Si ocurriera lo que dice el enuncia-
do, es porque los otros dos gramos que faltan a los 18 g para
sumar 20 g existen en forma de reactivo en exceso, es decir,
no se han utilizado cantidades estequiométricas de reactivo y
ha sobrado 2 g de uno de ellos.

Enuncia la ley de Proust de las proporciones definidas y
la de Dalton de las proporciones multiples e indica por
qué conducen a la idea de discontinuidad de la materia.

Ley de las proporciones definidas: cuando se combinan qui-
micamente dos 0 mas elementos para dar un determinado
compuesto, siempre lo hacen en una proporcion fija, con
independencia de su estado fisico y forma de obtencién.

Ley de las proporciones multiples: dos elementos pueden
combinarse entre si en mas de una proporcién para dar com-
puestos distintos. En ese caso, determinada cantidad fija de
uno de ellos se combina con cantidades variables del otro, de
modo que las cantidades variables de este Ultimo guardan
entre si una relacion de nimeros enteros sencillos.

La consecuencia que se deriva de las leyes de las proporciones
definidas y de las proporciones multiples es que la materia es
discontinua, es decir, estd formada por particulas pequefisi-
mas, indivisibles e inalterables (4tomos).

Efectivamente, si solo existe una proporcion posible de com-
binacién entre dos o mas elementos para dar un determi-
nado compuesto, es porque, para formarse el compuesto,
deben unirse &tomos de dichos elementos, aportando cada
uno su propia masa para formar la masa total del compues-
to. Por ejemplo, si la Unica combinacién posible entre el cloro
y el sodio para formar cloruro de sodio es 35,5:23, y supo-
nemos que la unién es un atomo de cloro con un dtomo de
sodio, es porgue la relacién entre las masas de los atomos de
cloro y sodio es 35,5:23.

La ley de las proporciones multiples nos informa de que los
4tomos se unen unos con otros solo si estan enteros, de ahi
que se extraiga la conclusién de su indivisibilidad.

Un 6xido de cobre contiene un porcentaje de cobre del
79,87 % de cobre (el resto es oxigeno). Calcula:

a) La masa de cobre que se combina con 8 g de oxigeno.
Si tiene 79,87 % de cobre, tendra de oxigeno:
100% — 79,87 % =20,13%
Entonces:
79,87 gde cobre
20,13 g de oxigeno 8 g de oxigeno

X g de cobre

x=31,74 g de cobre.
b) La masa de 6xido que se obtendra.

Aplicamos la ley de conservacion de la masa para hallar la
masa que se obtiene de éxido:

31,74 g+ 8 g= 39,74 g de 6xido

Unidades didacticas

4,

Proust demostré que cualquier carbonato de cobre(ll)
contiene 5,3 partes de cobre, 1 parte de carbono y
4 partes de oxigeno. Si convencionalmente diéramos al
atomo de carbono una masa de 12 (unidades arbitra-
rias) y al de oxigeno le correspondiera una de 16y al de
cobre otra de 63,6, {cuantos atomos de cobre y cuantos
de oxigeno se unirian a uno de carbono para formar el
carbonato de cobre(ll)? ;Tiene esto algo que ver con la
férmula del compuesto?

Dividimos las «partes» de cada elemento entre la masa de su
respectivo 4tomo para averiguar la relacién entre el nimero
de ellos:

5,3

—— = 10,0833 4tomos de Cu.
63,6

i = 0,0833 4tomos de C.

% = 0,25 atomos de O.

Buscamos otra relacion, idéntica a la anterior, basada en nu-
meros enteros, para lo cual dividimos los tres valores entre el
menor de ellos:

0,0833 =1 4tomo de Cu
0,0833

0,0833 =1 &tomo de C
0,0833

0.25 = 3 4tomos de O
0,0833

Todo esto tiene que ver con la férmula del compuesto, que
sera CuCO,.

Halla la composicion centesimal del carbonato de
cobre(ll). Utiliza los datos del ejercicio anterior.

I Transformamos las «partes» a porcentaje en masa:

I 5,3 partes de Cu equivalen a 5,3 - 100/10,3 =51,46 % de
Cu.

I 1 parte de C equivale a 1-100/10,3=9,71% de C.
I 4 partes de O equivalen a 4 - 100/10,3 = 38,83 % de O.
Enuncia los postulados de la teoria atémica de Dalton.

1. Los elementos quimicos estan formados por particulas
pequenisimas, llamadas atomos, que son indivisibles e in-
alterables.

2. Todos los atomos de un mismo elemento son iguales y,
por tanto, tienen la misma masa y propiedades, mientras
que los &tomos de diferentes elementos tienen distinta
masa y propiedades.

3. Los compuestos quimicos estan formados por la unién
de 4tomos de diferentes elementos, y estos atomos se
combinan entre si en una relacion de nimeros enteros
sencillos.
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4. Los 4tomos no se crean ni se destruyen en una reaccion
quimica, solo se redistribuyen.

Si la relacién en la que se combinan el carbono y el oxi-
geno para dar diéxido de carbono es 3:8, indica:

a) La cantidad de diéxido de carbono que se formara
cuando pretendamos hacer reaccionar 20 g de car-
bono con 30 g de oxigeno.

Hallamos la cantidad de C que reacciona con 30 g de O:

3deC xgdeC
8deO 30gdeO

x=11,25gde C

Por tanto, si reacciona 11,25 g de C con 30 g de O se
formara 41,25 g de diéxido de carbono.

b) Si se cumple o no la ley de conservacion de la masa.
Explicalo.

Si se cumple la ley de conservacion de la masa ya que la
masa de reactivos fue de 50 g y hemos obtenido:

41,25 g de didxido de carbono + 8,75 g de carbono que
han quedado sin reaccionar = 50 g.

¢) Larelacion entre ambos elementos cuando se forme
monoxido de carbono.

Como el mondxido de carbono tiene un oxigeno menos
que el didxido de carbono, la relacion sera: 3:(8/2) = 3:4.

d) Si se cumple o no la ley de las proporciones multi-
ples. Explicalo.

Sise cumple, ya que cuando la cantidad de uno de los ele-
mentos permanece constante (3 para el C), la del otro (4 y
8 para el O) varia segiin unos nimeros enteros y sencillos.

Si 2 volimenes de dihidrégeno reaccionan con 1 vo-
lumen de oxigeno para dar 2 volumenes de vapor de
agua, ¢se cumple la ley de conservacion de la masa?
¢No deberian dar 3 volumenes de vapor de agua? Ra-
zona la respuesta.

La ley de conservacion de la masa dice que la masa de toda
reaccién quimica se conserva, es decir, que la masa de re-
activos coincide con la masa de productos, y en la reaccion
entre el dihidrégeno y el oxigeno para dar agua también ha
de conservarse dicha ley, de lo cual se deduce que la masa
de un volumen de dihidrégeno no es la misma que la de un
volumen de oxigeno, o dicho de otra manera, la masa de una
molécula de dihidrégeno no es la misma que la masa de una
molécula de oxigeno

Define mol y halla el nUmero de mol que equivale a:
a) 10 g de oxigeno (O,).

b) 8,751 - 10?* moléculas de didéxido de carbono.
Datos: masas atémicas: O = 16; C=12.

El mol es la cantidad de sustancia que contiene tantas par-
ticulas (dtomos, moléculas, iones, etc.) como las que hay en
0,012 kg (12 g) de carbono-12.

Unidades didacticas
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329gdeO, 10gdedeQ,
1 mol de O,

x mol de O,
x=0,31mol de O,

6,022 -10” moléculas de CO, ~
1 mol de CO,

_8,751-1 0** moléculas de CO,
x mol de CO,

x=14,5 mol de CO,

Determina la férmula empirica y molecular de la urea
sabiendo que tiene la siguiente composicién centesi-
mal: 20,00 % de C; 26,67 % de O; 46,66 % de Ny 6,67 %
de H, y que su masa molecular es 60.

Datos: masas atomicas: O =16; N=14; H=1.

Hallamos los moles de cada uno de los elementos:

20,00 g

=1,67 mol de C
12 g/mol
M =1,67 mol de O
16 g/mol
46,669 _ 333 molde N
14 g/mol
0,679 _ 6 67 mol de H
1 g/mol

Hallamos una relaciéon de nimeros enteros dividiendo todos
ellos entre el menor:

E =1molde C
1,67

£=1 mol de O
1,67

3,33 =2 moldeN
1,67
6,67 =4mol de H
1,67

Por tanto, la férmula empirica de la urea es (CON,H,)_

La masa molecular de la formula anterior (para n = 1) es 60.
Entonces, para hallar la férmula molecular, aplicamos la si-
guiente ecuacion:

60-n=60;n=1.

Por tanto, la formula molecular de la urea es CON,H,

Fisica y Quimica 1.° Bachillerato



o

L]

w
J
<
N
(a]
Z
w
o
Q
<
w
(o]
0
w
o
<
(a]
Z
et
N
w
w
(a]
<
v
o
©
-
&

"apuodsai
OU O B3UQLID S1UBW|PI0}
eJauew ap spuodsay

"apuodsal
OU O BAUQLID 9}UBWI[PI0}
eJaueW dp apuodsay

‘apuodsal
OU O B3UQLID }USW|PI0}
eJaUPW 9p apuodsay

‘apuodsal
OU O B3UQLID USWIPIO}
eJaueW ap apuodsay

"apuodsal
OU O BAUQLID 91USWI[PI0}
eJauewW ap apuodsay

"apuodsai
OU O BAUQLID 9}USUI[RIO}
eJauewW ap apuodsay

0

sojun
Bt opeuboj oN

‘Se||9 ap saueIseq
ua so||e} auai} oJad
SOPEPIAIIE Se| IA[PNSAY

'Se||@ ap saurISeq
Ud soj|e} auan olad
SOPEPIAIDE SB| SA|NSAY

'Se||@ ap sa1urISeq
Us soj|e} auan olad
SOPEPIAIDE Se| dA|NSAY

sauope|al
sns A sayuepodwl
SO1UBWa)d SO dp sodod
OpUBDIIUSPI ‘SDI0LID
u0d 503}dadUOD SO| BIjdxT

Sauope|al
sns A sayuepodull
SOjuUaWa)3 so| ap sodod
OpUBDIIUSPI ‘SDU0LID
u0d 503}dadUOD SO| BdljdxT

Sauoldejal
sns A soyuepodull
SOUBWYS SO ap sodod
OpUBDIJIUSPI ‘SBI0LD
u0od s03dadu0d So| ed1|dx3

l
osaxoud u3j

‘se||9 ap seunbje

US SOJ|BJ UOD ‘SIpepIAIDE
se| op eloAew e
9)UBWIR)D31I0D SA[INSY

‘sej|o op seunbje

U9 SO|[e} UOD ‘SopepIAIDe
se| ap elokew e|
91USWE]DS1I0D DABNSAY

'se||@ ap seunbje

U9 SO||B} UOD 'SIPEPIAIIR
se| ap eloAew |
9]UBLILIIDII0D SADINSDY

"Sauoeal

sns A sayuepodull
SO}URWII SO| 3P
S9UBLSE] OPURDIIIUSPI
‘epljen anbune
‘e19|dwodul Obje elsuew
9p so03dsduod soj edidx3

"Sauomeal

sns A sayuepodull
SOUBWII SO| 3P
S91URLSE( OPURDIIUSPI
‘epljen anbune
‘e}9|dwodul obje eiauew
9p s03dsduod so| edidx3

"Sauomeal

sns A sapuepodwl
SOIURWIAS SO| 3P
S9}UBISE] OPUBDIIIUSPI
‘epijeA anbune
‘e19|dwodul Obje elsuew
9p S01dedu0) SO| edjdx3

[4
oLio)dejsijes

‘S9PEPIAIDE Se| Sepo}
91UBWILIDAIIOD BA[PNSDY

"SaPEPIAIIE Se| Sepo}
91UBWILIIAII0D SA|PNSAY

‘SOPEPIAIDE Se| Sepo}
9JUBWIEIIAII0D SA|PNSAY

"SaUOPe|aI SNS A
sajuepodul SOpUBWRIR
SO| SOPO} OPUEDIYUIPI

's01dadu0d so| ependape
eJauew ap edljdx3

‘sauoeal sns A
sajuepodul SO3UBWRIR
SO| SOPO} OPUEBDIIIUBPI

'50}dadU0d SO| ependape
eJauew ap edljdx3

‘sauoide|al sns A
sajuepodw] SO}UBWIR
SO| SOPO} OPUBDIHIUSPI

's01dau0d so| ependape
eJauew ap edjdx3

€
SIIETER €|

'Seale} A SOPePIAIDE 1Y ‘UQIDN|OS3) 3P SeIB1elSa (YT ‘SOPepIAlDe [/

-0 -1V
VAR
91-G1 'V

6E-LT'8L"LL LV

zz-0z'LL ‘ol v
€Y1
vl-Cl v

6L-91 '6 1V
6-9 'V

9z-€7 'S1-Tl '8-9 1V
[4laR-E!
SV

-1 iV
(v119p
SOPEPIAIIE) UODEN[BAD
9p sejudIWeLISH

‘lewisa1uad ugidIsodwod
ns ap Jixed e 03sandwod un ap
Jendajow A eouidws ejnwioy e

Jeuiwia1ap Jages A oysendwod
un uelbajul anb sojusWS|D

SO| 9P OUN BPED 3P |BWISSIUDD
uopIsodwod e| Jeinded 19

"SO||9 ap oun
eped ap esew ua uonlodold e| A
e|ndg|jow e| uelbajul anb sowoe
9P 0JBWINU [9P OIUSILIIDOUOD [9p
Jied e ‘salejndsjow A seaneal
Sedjwole sesew Jejnded "|°g

BIDURISNS 8P peplued
BPEUILLLISISP BUN U3 S91USISIX
(SauOI O SOW01e ‘sejnd9 o)
sediwinb sspepiua A souwelb
'S9|OW 3J1UD SeIdUd(eAINbS
31UBWILIIALIOD Jezieay | 't

‘S9UOI2ea) U0D ojopuediyjdwale
eJIWINY €| 9P S9|eluaWepuUny
s2/9)| se| 9p Jied e elsiew g

9P PepINUIIUODSIP | A uoljeq ap

eDIWQIe BLI0S]) B JBDIISN[ “|'E

"sa|diynw ssuoiiodoud A
sepiulyap ssuoniodold ‘esewl
B[ 9P UQIDBAISSUOD :S3jesapuod
S9A9| ol Se| djusWeAIe}IueNd
Jeyaidiaiul U9qeS “1°Z

‘seojwinb A

sedisly ud ‘sapepardold seyunsip
SNS OWod Jse ‘(seaugbolsisy A
seaugbowoy) sepzaw A
(so3sandwiod A sojuawdd)
sednd seipUeISNS Us sajeliarew
sodJand soj Jediyisepd Jages ‘||

a|genjens
afezipuaide ap Jepuels]

Fisica y Quimica 1.° Bachillerato

Unidades didacticas



PRUEBA DE EVALUACION A

Indica la diferencia entre las propiedades fisicas y qui-
micas de una sustancia. Pon un ejemplo de cada una de
ellas.

Son propiedades fisicas aquellas que muestran los cuerpos
materiales cuando no se altera su composicion. Por ejemplo,
el color, la densidad, etcétera.

Son propiedades quimicas aquellas que solo se ponen de
manifiesto cuando unas sustancias se transforman en otras.
Por ejemplo, la facilidad o dificultad de sufrir oxidacion, de
ser atacadas por los acidos, etcétera.

Define sustancia pura y explica las clases de sustancias
puras que hay. Pon un ejemplo de cada una de ellas.

Una sustancia pura es cualquier clase de materia que pre-
sente una composicion y unas propiedades fijas en una
porciéon cualquiera de la misma, con independencia de su
procedencia. Las sustancias puras se dividen en elementos o
compuestos:

I Un elemento es cualquier sustancia pura que no se des-
compone en otras sustancias mas simples, ni siquiera utili-
zando los métodos quimicos habituales. Son ejemplos de
elementos cualesquiera de los que vienen recogidos en el
sistema periédico: H, Na, Fe, etcétera.

I Un compuesto es cualquier sustancia pura formada por
dos o mas elementos siempre combinados en una pro-
porcion fija y separables Unicamente por métodos quimi-
cos. Son ejemplos de compuestos el agua (H,0), el acido
sulfarico (H,SO,), el cloruro de sodio (NaCl), la glucosa
(CH,,0,), el dxido de nitrégeno(l) (N,O) y el agua oxigena-
da (H,0,),entre otros.

Explica la ley de las proporciones definidas y realiza el
siguiente ejercicio de aplicacion:

El dihidrégeno y el oxigeno reaccionan en una propor-
cion de 1:8 para formar agua. Calcula la cantidad de
agua que se formara cuando se hagan reaccionar 2 g de
dihidrégeno con 8 g de oxigeno.

Ley de las proporciones definidas: cuando se combinan
guimicamente dos o mas elementos para dar un determina-
do compuesto, siempre lo hacen en una proporcion fija, con
independencia de su estado fisico y forma de obtencién.

En este ejercicio hay exceso de dihidrégeno; por tanto, los 8 g
de oxigeno solo podran reaccionar con 1 g de dihidrégeno
para formar 9 g de agua. Queda 1 g de dihidrogeno sin reac-
cionar.

Enuncia la hipotesis de Avogadro y realiza el siguiente
ejercicio de aplicacion:

Teniendo en cuenta que las particulas mas pequefas de
dioxido de azufre gaseoso son moléculas triatdbmicas de
férmula SO, y que las mas pequefias de oxigeno gaseo-
so son moléculas diatémicas (O,), razona el nimero de
volumenes de oxigeno que deberd reaccionar con un
volumen de dioxido de azufre para originar un volu-
men de triéxido de azufre (SO,) gaseoso, suponiendo
que todos ellos se encuentran en las mismas condicio-
nes de presion y temperatura.
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Hipotesis de Avogadro: volimenes iguales de gases dife-
rentes, en las mismas condiciones de presion y temperatura,
contienen el mismo numero de particulas.

En el gjercicio de aplicacion, como las condiciones de presion
y temperatura son las mismas, si en un volumen de diéxido
de azufre gaseoso hay n moléculas de SO,, en un volumen de
trioxido de azufre también habra n moléculas de SO,. Tenien-
do en cuenta que en el proceso se ha agregado un atomo
de oxigeno a cada molécula de SO, y que hay dos 4tomos de
oxigeno por molécula de oxigeno, seré necesario tan solo 1/2

volumen de oxigeno gaseoso:
SO, +1/2 0, = SO,

En una muestra formada por 100 g de butano (CH,),
indica:

a) La cantidad de butano en mol.

La masa molecular del C,H, es 12 -4 +1 - 10 = 58. Por
tanto, su masa molar es 58 g/mol.

Establecemos la proporcion:
58 gde C,H, 100gdeC,H,
1 mol de C,H x de C,H

4710 4710

x=17molde CH,
b) El nimero de moléculas de C H, alli existentes.
Establecemos la proporcion:
58 gde C,H,, B
6,022-10% moléculas de C,H.,

_ 100 gde C,H,,
x moléculas de C,H,,

x=1,04 - 10*moléculas de C H

4" 710

¢) El nimero de atomos de carbono y de hidréogeno
que contiene.

Como en cada molécula hay 4 &tomos de Cy 10 de H, en
las 1,04 - 10%*moléculas habra 4 -1,04 - 10%=4,16 - 10*
dtomosde Cy 10 - 1,04 - 10%*= 1,04 - 10%> dtomos de H.

Calcula la composicion centesimal del H,SO,.
Datos: masas atbmicas: H=1;5S=32, 0O=16
La masa molecular del H,SO, es 98. Por tanto:

1gdeH _ xgdeH X —1.02% de H
98 gde H,SO, 100 de H,SO,

Ahora bien, como en la molécula hay dos 4tomos de H, el
porcentaje de H sera 2,04 % de H.

32 gdeS  xgdeS
98 gde H,50, 100 de H,SO,

X =32,65% deS

16 gdeO  xgdeO
98 gde H,50, 100 de H,SO,

:x=16,33% de O
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Como en la molécula hay cuatro atomos de O, el porcentaje
de O serd 65,32 % de O.

Comprobamos la suma de porcentajes:
2,04+ 32,65+ 65,32 =100

Halla la férmula empirica de un compuesto que contie-
ne un 82,76 % de Cy un 17,24 % de H.

Datos: masas atémicas: C=12; H =1

Dividiendo los porcentajes entre las masas atomicas, tene-
mos:

M:6190 mol de C
12 g/mol de C

17,24 909eH _ 1754 mol de H
1 g/mol de H

Unidades didacticas

Dividiendo entre el menor de los resultados:

6,90 _1 17,24 _25
6,90 6,90

Multiplicamos por 2 para obtener nimeros enteros: 2 &tomos
de Cy 5 4tomos de H.

Por tanto, la formula empirica es C,H..

Si la masa molecular del compuesto quimico anterior es
58, ¢cual es su férmula molecular?

La formula molecular del compuesto quimico sera del tipo
(CH)),.
Para hallar el factor n, hacemos:
_ masa molecular real 58 )
masa molecular empirica 29

Por tanto, la formula molecular del compuesto quimico es:
(C2H5>2 = C4H10
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PRUEBA DE EVALUACION B

Sefala la respuesta correcta en cada uno de los ejercicios:
1. El'hidrégeno, el amoniaco, el cloruro de hidrégeno y el agua son ejemplos de:
a) Elementos quimicos.
b) Sustancias puras.
¢) Sustancias puras y mezclas.
2. La mas importante aportacién de Lavoisier a la quimica fue:
a) El descubrimiento del hidrégeno.
b) La ley de las proporciones definidas.
¢) Sumétodo de trabajo, basado en la precision de las mediciones.
3. Si queremos combinar quimicamente 28 g de nitrégeno con 28 g de hidrégeno, lo mas probable es:
a) Que se formen 56 g de amoniaco.
b) Que se formen 34 g de amoniaco y sobren 22 g de nitrégeno.
¢) Que se formen 34 g de amoniaco y sobren 22 g de hidrégeno.
4. Democrito especuld con la idea de &tomo; sin embargo, para Dalton, el &tomo:
a) Estan pequefio que su masa es despreciable.
b) Es un modelo que permite explicar los resultados experimentales.
¢) De un elemento puede combinarse con otro &tomo del mismo elemento.
5. En 5L de oxigenoy en 5 L de diéxido de carbono, medidos en las mismas condicionesde py T:
a) Hay el mismo ndmero de 4tomos.
b) Hay el mismo nimero de moléculas.
¢) Hay la misma masa.
6. Un mol es:
a) 6,022 - 10 g de carbono-12.
b) La minima cantidad de sustancia que se puede obtener.
¢) Una cantidad de sustancia con tantas particulas como las que hay en 18 g de agua.
7. Dos moles de oxigeno son:
a) 64 g de oxigeno.
b) 32 g de oxigeno.
c) 16 g de oxigeno.
8. En 3,51 g de SO, existen:
a) 3,30 - 102 moléculas de SO,.
b) 6,02 - 102 moléculas de SO,.
c) 3,51 - 102 moléculas de SO,.
9. La composicion centesimal del nitrato de sodio (NaNO,) es:
a) 27,06 % de Na, 16,47 % de Ny 56,47 % de O.
b) 28,92 % de Na, 17,52 % de Ny 53,56 % de O.
c) 26,76 % de Na, 15,47 % de Ny 57,77 % de O.

10. La composicion centesimal de una sustancia que tiene una masa molar de 78 g/mol es 58,97 % de Na y 41,03 % de O. Por
tanto, su férmula molecular es:

a) Na,o.
b) NaO,.
c) Na,0,.
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