SOLUCIONES DE LHAS HRHCTIVIDADES DEL LIBRO DEL ALUMNO

Cuestiones previas (pagina 23)

1.

Indica si las siguientes porciones de materia son sustancias
puras, mezclas homogéneas o mezclas heterogéneas: 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 atomos?

Particulas muy pequenas constituyentes de los diferentes
elementos quimicos.

Lavoisier demostré en 1774 que la masa se conserva en
cualquier combinacién quimica. Sin embargo, si combinas
40 g de hidrégeno con 40 g de oxigeno, solo se forman 45 g
de agua. ;Qué explicacion encuentras 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 relacién 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
hidrogeno.

;Qué es el mol?

El mol es la cantidad de sustancia tal que contiene tantas par-
ticulas, atomos, moléculas, etc.,, como las que contienen 12 g
de carbono-12.

Actividades (paginas 24/34)

il Dos porciones de materia, hierro y agua, tienen la misma

masa, pero distinto volumen. ;Qué material es mas denso?

La densidad es la relacién m/V: a igualdad de masa, un cuerpo
presentara mayor densidad cuanto menor volumen ocupe. En
la tabla 1.1 puede observarse que ese cuerpo es el hierro.

Pl Queremos conocer la masa de un cilindro de aluminio de

radio 3 cm y de altura 20 cm y no disponemos de una
balanza. Calctlala con ayuda de la tabla 1.1.

Primero hallamos el volumen del cilindro:

V=S5,,.h=mnrh=n3*cm?:20 cm=565,2 cm’ =
=5652-10°m =56-10"m’

Aplicando la ecuacion de la densidad:

="
Despejamos la masa:
m=pV=2700kg/m*-56-10 " m’=1,5kg

iPor qué crees que es importante especificar la presion
y la temperatura al dar los valores de densidad?

Porque el volumen de los cuerpos varia con la temperatura y,
ademads, con la presion si se trata de un gas; y si varia el volu-
men (y no la masa), también varia la densidad.

Explica por qué las temperaturas de cambio de estado son
propiedades fisicas y no quimicas.

Porque al producirse el cambio de estado de una sustancia
no se altera la composicién quimica de dicha sustancia, lo
unico que sucede es una variacion en el movimiento de sus
particulas.

Quimica

Il Lee atentamente el siguiente texto e indica las propieda-

des fisicas y quimicas que presenta la sustancia de la que
se habla:

«El yodo es un soélido cristalino, negro, con cierto brillo meta-
lico. A pesar de que funde a 114°C y hierve a 183 °C, a tempe-
ratura ambiente tiene una apreciable presion de vapor.
Es muy poco soluble en agua, a la que da color pardo. Es mas
soluble en tetracloruro de carbono y da color violeta a la diso-
lucion. Su escasa reactividad hace que se combine con el
hidrégeno muy lentamente. No se combina con el oxigeno,
pero si lo hace con otros halégenos y con muchos metales,
dando entonces los yoduros correspondientes.»

Propiedades fisicas: sélido cristalino, color negro, brillo metali-
co, punto de fusiéon, punto de ebullicion, sublima facilmente.
Propiedades quimicas: poco soluble en agua y soluble en te-
tracloruro de carbono, alta reactividad con fltior, cloro, bromo y
con metales, y escasa reactividad con el hidrégeno y nula con
el oxigeno.

{Como separarias una mezcla de agua y gasolina?

Por decantacion. Se echaria la mezcla en un embudo de decan-
tacion y enseguida observariamos cémo se forman dos capas
(ya que se trata de liquidos inmiscibles).

{Como separarias una mezcla de limaduras de hierro, limadu-
ras de cobre y sal comn?

Con un iman separamos el hierro. A continuacién se anade
agua a la mezcla de cobre y sal coman. Al filtrar la mezcla
anterior sobre papel de filtro, recogemos las limaduras de cobre
en el papel, y la sal, junto al agua, forma el filtrado. Dejamos
evaporar el agua del filtrado y obtenemos la sal cristalizada.

El hidrégeno y el oxigeno se combinan en una proporcion
de 1:8 para formar agua. Indica lo que ocurrird si combina-
mos 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 relacién con el
oxigeno (reactivo limitante):

1 g de hidrégeno  x g de hidrégeno

8 gde oxigeno 50 gde oxigeno

Es decir: 6,2 g de hidrégeno se combinan con 50 g de oxi-

geno para dar 56,2 g de agua y quedarian sin reaccionar
14g—6,29=728gde hidrégeno.

' X=6,2gdeH,

(Se cumple la ley de las proporciones muiltiples en el caso
de la tabla 1.27

Experimento Compuesto Masa de A Masa de B
1 1 20g 15¢g
2 2 35¢ 52,5 ¢
3 3 50 g 112,5¢

La respuesta es si. Dado que el compuesto A estd en una can-
tidad fija de 20 g, para hallar las cantidades variables del ele-
mento B que se combina con esta cantidad fija de A debe-
mos conocer la proporcién en la que reaccionan A y B, es
decir: masa B/masa A.

Compuesto 1'—1'—51—075
p *20_' !

32,5
Compuesto 2: 35 - 1,5

112,5

Compuesto 3: = 2,25



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

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

35 20
2 _ g;x=309
525¢g X
50 20
J_ g;x=459
112,59 X

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

15:30:45=1:2:3

iComo es posible que dos elementos puedan combinarse
en mas de una proporcion si la ley de Proust afirma que la
proporcion es unica?

La ley de Proust afirma que la proporcién en la que se combi-
nan dos elementos es Ginica 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 proporciones
en masa, 3:4 y 3:8. Con la primera forma monéxido de
carbono (CO), y con la segunda, diéxido de carbono (CO,).
Razona cuales de las siguientes 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.,.

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

12 3 12 3

Son correctas la &} y la ¢), pues TR AT

Dalton sabia que la proporcion en la que se combina el
hidrégeno con el oxigeno es de 1:8, y creia que el agua se
formaba mediante la combinacion de un dtomo de cada
clase, por lo que dedujo que el atomo de oxigeno era 8 veces
mas pesado que el de hidrégeno. ;Qué masa le correspon-
deria al atomo de oxigeno si hubiera supuesto que el agua
se formaba mediante la combinacion de dos atomos de
hidrogeno y uno de oxigeno?

Si se combinan dos atomos de hidrégeno con uno de oxigeno
para formar agua y, al mismo tiempo, ha de mantenerse la
proporcion de combinacién 1:8, la tinica solucion posible
es pensar en otra proporcion equivalente: 2:16, donde 2
corresponderia a la masa de los dos atomos de hidrégeno y
16 a la masa del Gnico 4tomo de oxigeno.

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

Cuando 1 L de nitrégeno reacciona con 3 L de hidréogeno,
se obtiene el siguiente volumen de amoniaco:

a) 1L c) 4L

b) 2L d) 3,15L

Justifica tu respuesta.

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

N, +3 H,— 2 NH,

iE} Teniendo en cuenta la ley de los voliimenes de combi-

nacion, la hipotesis de Avogadro y el concepto de molécula,
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 nidmero de
moléculas.

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

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

A partir de las leyes volumétricas, y sabiendo que 2 voli-
menes de hidrogeno reaccionan con 1 volumen de oxigeno
para dar 2 volimenes de agua, razona como son estas tres
moléculas.

La Unica solucion posible para que las moléculas de hidrégeno,
oxigeno y agua cumplan la relacion de volimenes que indica
el proceso quimico de la actividad, es que las dos primeras
sean diatomicas, y la molécula de agua esté formada por un
atomo de oxigeno y dos de hidrégeno:

2H,+0,— 2H,0
Comenta la siguiente frase: La masa atomica del oxigeno es
16 g.
La frase es incorrecta. Las masas atomicas son numeros
adimensionales ya que resultan de relacionar dos masas v,
siempre que se dividen dos magnitudes del mismo tipo, el
resultado carece de dimensiones. Por otro lado, el gramo es
una unidad extraordinariamente grande como para usarla
como referencia para algo tan pequefio como los atomos.
Calcula las masas moleculares de las siguientes sustancias:
a) N,
b) C,H,0,
¢) Al,(S0,),
aj N,:14-2 =28
b) CHgO04:12:9+1:-8+16:4=180
¢) AL(SO,)5:272+32-3+16-12=342

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

12 u
6,023 - 10” u/g

;Cuantas moléculas de acido sulfarico (H,S0,) hay en
200 g de H,50,? ;Y cuantos atomos de H, Sy O?

Establecemos la relacion:

98 g de H,SO, 200 gdeH,S0,
6,022 - 10 moléculas de H,S0,  x moléculas de H,SO,

=1,9910 *¢g

x =1,23-10% moléculas

La cantidad de atomos de H sera el doble que la de moléculas:
2,46 - 10%*, La cantidad de 4tomos de S serd la misma que la
de moléculas: 1,23 - 10*. La cantidad de atomos de O ser4 el
cuadruple que la de moléculas: 4,92 - 10*. Esto se debe a que
tienen que guardar la relacién 2 atomos de H:1 dtomo de
S:4 atomos de O, tal y como indica la férmula.

Una muestra de glucosa (C;H,,0,) tiene una masa de

18 g. Calcula:

a) La cantidad, en mol, de C;H,,0,, de C, de H y de O.

b) El nimero de particulas de C,H,,0,, de C, de Hy de O.
Tmol xmol

a) 180g 18

; x=0,1 mol de C,H,,0;

i. La teoria atdmico-molecular




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

6 - 0,1 mol=0,6 mol de C

12 - 0,1 mol= 1,2 mol de H

60,1 mol=0,6 molde O
1T mol 0,1 mol

) TR = ,
6,022 - 107 moléculas  x moléculas

X = 6,022 - 10** moléculas de CH,,0,

Como cada molécula de C,H,,04 contiene 6 dtomos de C,
12 de Hy 6 de O, tendremos:

66,022 -10% = 3,613 - 10”2 dtomos de C
12+ 6,022 -10** = 7,226 -10% 4tomos de H
66,022 -10%=3,613 -102 4tomos de O

il Calcula la composicion centesimal del carbonato de sodio
(Na,CO,). Datos: masas atomicas: Na=23;C=12; 0 = 16

Hallamos la masa molar del Na,CO,:
239-2+12g+169g-3=106¢
Establecemos las siguientes relaciones:
46gdeNa xgdeNa
106 g de Na,CO, 100 g de Na,CO,
x=43,4% de Na
12gdeC xgdeC
106 g de Na,CO, 100 g de Na,CO,
x=11,3%de C
48gdeO0  xgdeO
106 g de Na,CO, 100 g de Na,CO,
X=453%de O

22| Cierto aztcar tiene por composicién centesimal la si-
guiente: 40 % de carbono, 6,67 % de hidrégeno y 53,33 %
de oxigeno. Si tiene una masa molar de 180 g/mol, ;cual es
su formula molecular?

Hallamos los moles de atomos:

4
s = 3,33 mol de carbono
12 g/mol
6,67 g de hidrd¢ e
g96 Nidrogerio = 6,67 mol de hidrégeno
1 g/mol
53.33 i ,
U8 /0% gens = 3,33 mol de oxigeno
16 g/mol

Relaciones idénticas a las anteriores, pero de néimeros ente-
ros, son 1 mol de C, 2 mol de H y 1 mol de O. Por tanto, la
formula empirica serd CH,O, cuya masa molar es 12 g +
+2g+16 g=30 g/mol.

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

180 g/mol
30 g/mol
La férmula molecular es C, H,,0,.

Cuestiones y problemas (paginas 38/39)

Sustancias puras y mezclas

lill 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 mds sustancias puras en las que
cada una mantiene su propia composicién y propiedades.

1) Quimica

Al 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...

Edl Al calentar una sustancia de color rojo se obtiene un gas
incoloro y un sélido de color amarillo. ;Es la sustancia un
elemento quimico?

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

£l Indica si la siguiente afirmacién es verdadera o falsa:
«todas las disoluciones son sistemas homogéneos, pero no
todos los sistemas homogéneos son disoluciones».

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

Bl De estas transformaciones, indica cuéles son fisicas y cuéles
quimicas:

a) Combustién de una cerilla.

b) Fermentacion del mosto.

¢) Evaporacion del agua.

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

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

Primeras leyes de la quimica

Il Indica la diferencia entre el método experimental seguido
por Lavoisier y el empleado por sus predecesores.

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

[l Si3,2 g de azufre se combinan totalmente con 20 g de mer-
curio para dar sulfuro de mercurio, ;podrian combinarse
también totalmente 4 g de azufre con 20 g de mercurio para
formar el mismo compuesto? ;Por qué?

No, porque existe una Unica proporcién 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 ley 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.

No, la proporcién fija de la ley de Proust se da cuando forman
un Gnico compuesto, y en el caso de la ley de Dalton, las dife-
rentes proporciones son para formar compuestos distintos
(de forma que en cada uno de esos compuestos la propor-
cion es Unica),

Bl ;Cémo se llegé 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
nimeros enteros y sencillos, deben existir unas unidades
materiales de combinacién: los &tomos.



[l] Enuncia los postulados de la teoria atémica de Dalton.

1. Los elementos quimicos estan formados por pequenisimas
particulas, llamadas dtomos, que son indivisibles e inaltera-
bles. 2. Todos los 4tomos de un mismo elemento son iguales
y, por tanto, tienen la misma masa y propiedades, mientras
que los atomos de diferentes elementos tienen distinta masa
y propiedades. 3. Los compuestos quimicos estan formados
por la unién de atomos de diferentes elementos, y estos ato-
mos se combinan entre si segin una relacién de nimeros
enteros sencillos. 4. Los &tomos no se crean ni se destruyen en
una reaccion quimica, solo se redistribuyen.

;Qué dos soluciones aportadas por Avogadro contribuyeron
a explicar la ley de los voliimenes de combinaciéon?

La hipotesis «voliumenes iguales de gases diferentes, en las
mismas condiciones de presion y temperatura, contienen
el mismo numero de particulas (moléculas)» y el concepto de
molécula, seguin el cual «las particulas fundamentales de nitré-
geno, oxigeno y otros gases no son atomos, sino agrupaciones
de varios atomos del elemento». Avogadro llamé moléculas a
estas agrupaciones de atomos.

Explica las diferencias que existen entre atomo y molécula.

Atomo es la parte mas pequefia de un elemento que, mante-
niendo su identidad, toma parte en las combinaciones quimi-
cas. Molécula es la parte mas pequernia de un elemento o
compuesto que tiene existencia estable e independiente.

;Qué es una formula quimica?

La manera de representar la composicion de un compuesto,
es decir, los elementos que contiene y la relacién existente
entre los atomos de esos elementos.

La combustion de una hoja de papel es un proceso quimico.
Diseftia un experimento para comprobar que el proceso
cumple la ley de conservacion de la masa.

Pesamos el papel y el aire del recipiente (herméticamente
cerrado) 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 d6xido de hierro. Por tanto, esta
masa de oxigeno hay que tenerla en cuenta.

Se analizaron dos muestras con estas composiciones:

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

® Muesira B: 29,673 g de Sny 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 2418
3 1 =/,
) 5,333 g de O
29,673
B: — gide an = 7.418
4,000 gde O

Es'un ejemplo de la ley de las proporciones definidas. Se puede
comprobar que es el 6xido de estano(ll), SnO.

Se analizaron dos muestras con estas composiciones:

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

© MuestraY: 23,738 g de Sny 6,400 g de O.

Indica si se trata del mismo o de distintos compuestos.

Son distintos compuestos, pues:
19,782 g de Sn 23,738 g de Sn
2,667 gde O 6,400 gde O

=7417y — 3,709
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Si el primer oxido es SnO, el sequndo debe ser Sn0,, ya que la
segunda relacion es la mitad que la primera.

El estaiio puede formar con el oxigeno dos tipos de éxidos:
en el oxido A, la proporcion en masa entre el estaiio y el
oxigeno es 7,42:1,y en el 6xido B, 3,71:1.

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

b) Si el 6xido A se compone de un atomo de Sn y otro de O,
indica la composicion del 6xido B.

a} Si, pues si multiplicamos por 2 la relacion 3,71:1, obtenemos
7/42:2, y sigue siendo la misma relacion. Pero ahora 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 (1y 2).

&} Sitenemos en cuenta que la combinacién de atomos, para
formar el 6xido A, es 1 de Sn con 1 de O, y como la rela-
cion en masa es 7,42:1, debemos concluir que un atomo
de Sn es 7,42 veces mas pesado que un atomo de O.

Por otra parte, si la segunda relacién es 7,42:2, y un atomo
de Sn es 7,42 veces mas pesado que un atomo de O, dedu-
cimos que deben existir dos atomos de oxigeno, es decir,
Sn0O,.

[E] Un atomo de azufre se combina con dos dtomos de hidré-

geno segun una proporcion en masa de 16:1. Indica la masa
atomica relativa del azufre con respecto al hidrégeno.

Si un dtomo de S se combina con dos de H en una relacién de
16 g:1 g, podemos deducir que un atomo de S es 16 veces mas
pesado que dos atomos de H, es decir, un atomo de S serd 32
veces mas pesado que un atomo de H.

Por tanto, la masa atémica del azufre con respecto a la de
hidrogeno sera 32.

Ademas de la proporcion en masa en la que intervienen
varios elementos para formar un compuesto, ;qué otra
combinaciéon 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 hidroé-
geno resulta de la uniéon de dos atomos de H y de un atomo
de S. Con esta informacion, y considerando que la proporcion
en masa de H y 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 nitrégeno (gas) se combina quimicamente
con tres volumenes de hidrégeno (gas), para formar dos
volimenes de amoniaco (gas). Si las condicionesde py T
son idénticas para todos ellos, deduce, aplicando las suge-
rencias de Avogadro, la composicion de la molécula de
amoniaco.

Sugerencias de Avogadro:

1. Volumenes iguales de gases diferentes (en las mismas con-
diciones de p y T) contienen el mismo nimero de particulas.

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

Entonces, la composicion molecular de cada gas compatible
con el nimero de volimenes hallados es:

N, + 3 H,— 2 NH,

i. La teoria atOmico-molecular
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¢Es la relacion que se da entre los volimenes de los gases
reaccionantes y los de los gases formados igual a la rela-
cion con la que se combinan sus moléculas?

Si, por la hipdtesis de Avogadro.

El nitrégeno y el oxigeno son gases formados por molécu-
las diatomicas. Si las posibilidades de combinacién de sus
volimenes son 2:1, 1:1y 1:2:

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

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

¢) Escribe las tres combinaciones utilizando la simbologia
tradicional.

Teniendo en cuenta las posibilidades de combinacién de los
volumenes de nitrégeno y oxigeno, y que ambos gases estan
formados por moléculas diatémicas, podemos escribir:

2N, +10,— 2N,0

TN, +10,— 2NO

1TN,+20,— 2NO,
Entonces:

@) En todos los casos la cantidad de gas formado son dos
volimenes.

b} La férmula mas sencilla para cada uno de los gases forma-
dos es N,O, NO y NO,,

¢} Los tres procesos son los descritos anteriormente.

Se ha comprobado experimentalmente que 4,7 g del ele-
mento A reaccionan por completo con 12,8 g del elemento B
para originar 17,5 g de cierto compuesto. ;Qué cantidad de
compuesto se formara si hacemos reaccionar 4,7 g de A con
11,5 g de B?

El reactivo limitante es el B, y el que est4 en exceso es el A,
Establecemos la proporcién con el reactivo limitante:
47gdeA  xgdeA
128gdeB 11,5gdeB
Xx=42qgdeA
Entonces, segun el principio de conservacién de la masa
4,29+ 11,59 =15,7 g de compuesto y sobraria:
479—42g=05gdeA

El azufre y el cinc se combinan en la relacién 16 g de azufre
y 32,7 g de cinc. ;Qué cantidad de sulfuro de cinc se obten-
dra al combinar quimicamente 20 g de azufre con 20 g
de cinc?

Establecemos la proporcion con el reactivo limitante, el Zn:
16gdeS  xgdeS
32,7gdeZn 20gdeZn

Entonces, segun el principio de conservacion de la masa
9,89+ 20 g = 29,8 g de compuesto y sobraria:

209—-989g=102gdeS

;X=98gdeS

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

Aplicamos la relacion:
3 gdecarbono 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 for-
maran: 12 + 16 = 28 g de CO, y quedara sin reaccionar 1 g de
oxigeno.

Quimica

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

Experimento X Y

Primera reaccion 2,50 1,20
Segunda reaccion 2,50 0,60
Tercera reaccion 5,00 2,40
Cuarta reaccion 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 miuiltiples.

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

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

a) Verdadera, ya que las relaciones son idénticas.

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

120 120 . 060 3

060 040 040 2

¢} Falsa. El formado en la reaccién 2 tiene la mitad de atomos
de Y que el formado en la reaccién 1.

¢} Verdadera, ya que las relaciones son idénticas.

Cantidad de materia

PE :Qué se quiere decir al afirmar que «la masa atémica del
azufre es 32,06»7

Que la masa promedio de un dtomo del elemento azufre es
32,06/12 veces superior a la masa de un d&tomo de carbono-12.

I Calcula los 4tomos de S que hay en 32,06 g de dicha sus-
tancia.

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

Hil Define mol de una sustancia pura.

Es la cantidad de sustancia que contiene tantas particulas
(@tomos o moléculas) como las existentes en 12 g de carbo-
no-12, es decir, 6,022 - 10 particulas.

B ;Qué se entiende por composicion centesimal de un com-
puesto?

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

EE] ;Cudl de las siguientes muestras contiene mayor nimero
de atomos?

a) 10 g de Na
b) 10 g de CO,
¢) 2 mol de NH,
Establecemos las siguientes relaciones:
23 gde Na 10 g de Na
6,022 - 102 dtomos de Na _ x atomos de Na
X = 2,62 - 10” d&tomos de Na
44 g de CO,
3:6,022 - 10” 4tomos de C y de O B
10 g de CO,

= — ;X =4,1-10% dtomos
xatomosde Cyde O

aj

b)




1 mol de NH, B
4.6,022- 10" dtomosde Ny deH
B 2 mol de NH,
~ xé&tomos de Ny de H

o
¢)

x = 4,8-10* dtomos
Por tanto, ¢} > &} > a).

Un atomo de un elemento tiene una masa de 3,819- 107 g;
;cuanto vale su masa atomica?

Dividiendo la masa del &tomo (en gramos) entre el niimero

de gramos que corresponde a una unidad de masa atomica,

tendremos la respuesta:
3,819:-10 %¢g
1,66 - 10"* g/u

=23 U

Sabiendo que la masa molecular relativa del hidrogeno es 2
y la del oxigeno 32, contesta razonadamente las siguientes
cuestiones:

a) ;Qué tendra mas masa: un mol de hidrégeno o un mol
de oxigeno? |

b) ;Donde habra mas moléculas: en un mol de hidrégeno
o en un mol de oxigeno?

«} Un mol de oxigeno (32 g).

£} En ambas porciones de materia existira el mismo nimero
de moléculas: 6,022 - 107,

Indica cuantos moles de H,0 son:

a) 3,42 g de H,0

b) 10 cm® de H,0

¢) 1,82-10” moléculas de H,0

. ITmoldeagua  xmol de agua

a 18gdeagua 3,42 g de agua
x =0,19 mol
b) 1 mol de agua _X mol de agua
18 g de agua 10 g de agua
x = 0,56 mol
| 1 mol de agua
o 6,022 - 10 moléculas de agua -
- x mol de agua
1,82 - 10% moléculas de agua
x =0,3 mol
;Donde hay mayor niimero de moléculas, en 30 g de SO,

o en 25 g de CO,?
Transformamos los gramos en moles:

30
gdest; 0,47 mol de SO,
64 g/1 mol
25 g de CO,
= 0,57 |
24 g/1 mol ,57 mol de CO,

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

Calcula las moléculas que hay en una gota de H,0 (se sabe
que 20 gotas de agua ocupan un volumen de 1 cm?).

Establecemos la siguiente proporcién:
20 gotas de agua 1 gota de agua
1 cm’ B xcm’
x = 0,05 cm’

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 ~ 0,05gdeagua

x =1,67 - 10*' moléculas de agua

EE] En una muestra de fésforo hay 10** dtomos. Calcula:

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

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

@) Establecemos la relacion:
6,022 - 10°° dtomos de fosforo
1 mol de a&tomos de fdsforo
10* &tomos de fésforo
x mol de atomos de fosforo

x = 1,66 mol de atomos de P

i} Hallamos el nimero de moléculas de P,;

10** 4tomos _
= 2,510 moléculas

4 atomos (1 molécula)
Establecemos la relacion:

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

1 mol de moléculas

X mol
x = 0,415 mol de moléculas de P,

[f] ;Cuantas moléculas hay en 10 g de oxigeno? ;Y cuantos
atomos?

Para calcular las moléculas existentes en 10 g de oxigeno,
establecemos la relacién:
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 estd formada por dos atomos,
entonces los atomos que hay en los 10 g seran:

1,88 - 10 moléculas - 2 &tomos (1 molécula) =
= 3,76 - 10” 4tomos de oxigeno

41 Calcula:

a) ;Cuantos moles de atomos de oxigeno hay en 200 g de
nitrato de bario, Ba(NO,),?

b) ;Cuantos atomos de fésforo hay en 0,15 mol de pentéxido
de difésforo (P,0,)?

¢) ;Cuantos gramos de oxigeno hay en 0,15 mol de trioxido
de difésforo (P,0,)?

d) ;Cuantos atomos de oxigeno hay en 5,22 g de nitrato de
bario, Ba(NO,),?

@} 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 g de nitrato 200 g de nitrato
x=73,48 g de oxigeno

7348 g
16 g/mol
1 mol de P,Ox 0,15 mol de P,0O.

2-6,022-10% tomosde P x 4tomos de P

x = 1,807 - 10”2 4tomos de P
1 molde P,O; 0,15 mol de P,0,

= 4,59 mol de atomos de O

b)

)

48 g de oxigeno  x g de oxigeno
7,2 g de oxigeno /29 0,45 mol
X = ' ; = U,
J J 16 g/mol

d) 261,3 g de nitrato de bario
66,022 - 10” dtomos de O

5,22 g de nitrato de bario
Bl x atomos de O

:x=7,21+10? 4tomos de O

i. La teoria atomico-molecular



[¥] El azufre, el oxigeno y el cinc forman el sulfato de cinc, en la
siguiente relacion $:0:Zn; 1:1,99:2,04. Calcula la composicién
centesimal.

La suma de las tres relaciones es 1 + 1,99 + 2,04 = 5,03,

Establecemos las siguientes proporciones:

5,03 1
=—x=199%deS
100% x
5,03 1,99
= ;¥=396%deO
100 % y
5,03 2,04
= :7=40,5 % de Zn
100 % Z

[¥] Tenemos 25 kg de un abono nitrogenado de una riqueza
en nitrato de potasio (KNO;) del 60 %. Calcula la cantidad de
nitrégeno, en kilogramos, que contiene el abono.

Establecemos la relacién:
60 kg de KNO;  x kg de KNO,
100 kg de abono 25 kg de abono

Despejamos x:

x =60 kg de KNO; - 0,25
x =15 kg de KNO,; que contienen los 25 kg de abono
Como 1 mol de KNO,; es 101 g, tenemos:
14 kg de nitrégeno  y kg de nitrégeno
101kgde KNO; 15 kg de KNO,

Despejamos y:

y = 14 kg de nitrégeno - 15/101; y = 2,1 kg de nitrégeno
kX Calcula la composicion centesimal del sulfato de aluminio,
Al,(SO,);. Datos: masas atémicas: Al =27,5=32,0 =16

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:

100 % del compuesto
x de Al

342 g/mol del compuesto
54 g/mol de Al

x=15,8 % de Al
342 g/mol del compuesto 100 % del compuesto
96 g/mol de S B ydeS
y=28,1%deS
342 g/mol del compuesto 100 % del compuesto
192 g/mol de O B zde O

z=156,1%deO

[H Calcula la composicion centesimal del nitrato de potasio
(KNO,). Datos: masas atomicas: K=39,N=14,0=16

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:
100 % del compuesto
X% de K

101 g/mol del compuesto
39 g/mol de K
x=38,6% de K

_—

101 g/mol del compuesto 100 % del compuesto
14 g/mol de N x%deN
x=13,9%deN

100 % del compuesto
X% de O

101 g/mol del compuesto
48 g/mol de O

x=47,5%deO
Comprobamos que la suma de los tres es el 100 %:
386%+ 13,9% +47,5% = 100%

) Quimica

Determinacion de formulas

[f Indica la diferencia entre férmula empirica y molecular.

La férmula empirica expresa la relacién mas sencilla en que
estan combinados los dtomos de los diferentes elementos
que 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 pesaba 3,53 g se redujo con hidro-
geno, con lo que 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 formulas empiricas de ambos oxidos?

b) ;Cual es la cantidad total de agua formada en las dos
reacciones?

@) Hallamos la composicion centesimal del sequndo éxido

de vanadio:
2,909 g de 6xido 100 % de dxido
1,979 g devanadio  x de vanadio
x = 68,03 % de vanadio
y =100 — 68,03 = 31,97 % de oxigeno

Calculamos los moles de dtomos:

68,03 gd '
gaevanado = 1,33 mol de vanadio
51 g/mol
31,97 g de oxigen
'é gf:olg 2 —1,99 mol de oxigeno

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

1,33 . .
33 = 1 mol de vanadio; 1 -2 = 2 mol de vanadio
1,99 ) ,
133 1,5 mol de oxigeno; 1,5 - 2 = 3 mol de oxigeno

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

Determinamos la composicion centesimal del primer 6xido
de vanadio:

3,53gdedxido 100 % de dxido
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 4tomos:

56,06 g de vanadio ,
J = 1,10 mol de vanadio
51 g/mol
43,94 g de oxigeno
J J = 2,75 mol de oxigeno
16 g/mol

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

1,10

1,10

2,75
1,10

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

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

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

) La cantidad total de oxigeno que contenia el V,O. antes de
reducirse era:

3,53 g de d6xido — 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 proporcién nos dara la
cantidad total de agua formada:

18gdeagua 16 g de oxigeno
xgdeagua 1,55 g de oxigeno

i x=1,74 g de agua



48 El analisis de un compuesto de carbono dio los si-
guientes porcentajes: 30,45 % de carbono, 3,83 % de hidré-
geno, 45,69 % de cloro y 20,23 % de oxigeno. Se sabe que
la masa molar del compuesto es 157 g/mol. ;Cuél es la
formula molecular del compuesto de carbono?

Hallamos los moles de atomos:
30,45 g de carbono

12 g/mol
3,83 g de hidrégeno

1 g/mol
45,69 g de cloro
35,5 g/mol

20,23 g de oxigeno

16 g/mol

= 2,537 mol de carbono

= 3,83 mol de hidrégeno

= 1,287 mol de cloro

= 1,264 mol de oxigeno

Evaluacion (pagina 40)

Senala en cada caso la respuesta que consideres correcta:

1. El hidrogeno, el amoniaco, el cloruro de hidrégeno y el
agua son ejemplos de:
a) Elementos quimicos.

P> b) Sustancias puras.
¢) Sustancias puras y mezclas.

2. La masimportante aportacion de Lavoisier a la quimica fue:
a) El descubrimiento del hidrégeno.
b) La ley de las proporciones definidas.

P ¢) Sumétodo de trabajo, basado en la precisién de las

mediciones.

3. Si queremos combinar quimicamente 28 g de nitrégeno
con 28 g de hidrogeno, lo mas probable es:
a) Que se formen 56 g de amoniaco.

b) Que se formen 34 g de amoniaco y sobren 22 de nitré-
geno.

B> ¢) Que se formen 34 g de amoniaco y sobren 22 g de hi-
drégeno.
4. Demdcrito especuld con la idea de atomo; sin embargo,
para Dalton, el atomo:
a) Es tan pequeno que su masa es despreciable.

P> b) Es un modelo que permite explicar los resultados expe-
rimentales.

¢) De un elemento puede combinarse con otro atomo del
mismo elemento.
5. En 5L de oxigenoyen5 L de diéxido de carbono, medidos
en las mismas condicionesdepy T:
a) Hay el mismo nimero de atomos.
P b) Hay el mismo nimero de moléculas.
¢) Hay la misma masa.

Relaciones idénticas, pero de niimeros enteros, son:
© 2moldeC
» 3 moldeH
@ 1 mol de C|
» 1TmoldeO

Por tanto, la formula empirica sera H,C,0Cl, cuya masa molar
es3g+24g+16g+ 3559g=78,5g/mol.

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

157 g/mol
78,5 g/mol
Por tanto, la férmula molecular es C,H,0,Cl,.

6. Un mol es:

a) 6,022 - 10 g de carbono-12.
b) La minima cantidad de sustancia que se puede obtener.

P> ¢) Una cantidad de sustancia con tantas particulas como

las que hay en 18 g de agua.

7. Dos moles de datomos de oxigeno son:

a) 64 g de oxigeno.

B b) 32 g de oxigeno.

¢) 16 g de oxigeno.

» En 3,51 g de SO, existen:
B a) 3,30 10” moléculas de SO,

b) 6,02 - 10> moléculas de SO,
¢) 3,51 10* moléculas de SO,

9. La composicion centesimal del nitrato de sodio (NaNO,)

es:

B 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 un gas que tiene una masa

molar de 78 g/mol es 58,97 % de Na y 41,03 % de O. Por
tanto, su formula molecular es:

a) Na,O
b) NaO,

B ¢) Na,O,

i. La teoria atomico-molecular ¢





