(olegio (oop: Alcazar

TEMA 1:
LA MATERIA Y LA TEORIA
ATOMICO-MOLECULAR

“La Quimica es la ciencia que estudia la constitucion, propiedades y transformaciones que sufre la

materia. Es una ciencia experimental y, por tanto, esta sometida a medidas y leyes cuantitativas”

1.- LEYES PONDERALES DE LA QUIMICA

La revolucién de la Quimica tuvo lugar a finales del siglo XVI11, con mas de un siglo de retraso con
respecto a la Fisica. La causa de esto hay que buscarla en la dificultad de estudiar los complejos sistemas
guimicos, que requerian nuevas técnicas de trabajo experimental y una mejora en la precision en las
medidas de las masas y los volimenes que aparecen en las reacciones. En el siglo XVII11 mejoraron las
técnicas y se concedi6 la debida importancia a la medida lo cual permitié descubrir y enunciar leyes.

Las Leyes ponderales, que estudiaremos a continuacién, son las leyes generales que rigen las
combinaciones quimicas. Se basan en la experimentacion y miden cuantitativamente la cantidad de materia

que interviene en las reacciones quimicas.

1.1- LEY DE CONSERVACION DE LA MASA (1783)

También conocida como Ley de Lavoisier por ser el cientifico que la enuncié en 1783, constituye el
inicio de la Quimica como disciplina cientifica y establece que:

“En cualquier reacciéon quimica gue ocurra en un sistema cerrado, la masa total de las sustancias

existentes se conserva. O lo que es lo mismo, en una reaccion quimica la masa de los reactivos

(sustancias de partida) es la misma que la masa de los productos (sustancias finales)”

o - o]
a Mmasa de los reactivos = g masa de los productos

\/ LaLey de conservacion de la masa no es valida para reacciones nucleares, ya que la materia se convierte en

energia a través de la ecuacién de Einstein E =m>c?. Para estas reacciones deberiamos hablar de conservacién
de la materia y de la energia.

1.2- LEY DE LAS PROPORCIONES CONSTANTES O DEFINIDAS (1799)

¢Se pueden combinar las sustancias simples en cualquier proporcion para formar un determinado
compuesto?
La respuesta a esta pregunta dio lugar a intensas discusiones acerca de las sustancias que reaccionan para
formar nuevos compuestos. Por una parte el prestigioso quimico Berthollet afirmaba que la composicion de

las sustancias compuestas podia variar segin las condiciones en que hubiesen sido obtenidas, y por otra



parte, el quimico Proust postulaba que la composicion de un compuesto era siempre la misma
independientemente del método y las condiciones de obtencion. Tras el analisis de numerosos
resultados experimentales la concepcion de Proust fue aceptada por la comunidad cientifica estableciendo

la Ley de las proporciones definidas:

“Cuando dos o mas sustancias simples reaccionan para formar un solo compuesto lo hacen en una

proporcion de masas constante, por lo cual la composicion del compuesto es constante e invariable

independientemente del proceso sequido en su formacién”

A esta conclusion llegd Proust después de realizar multiples experimentos. Por ejemplo, cuando hizo

reaccionar hierro con azufre comprobd que se combinaban siempre para formar sulfuro de hierro (11) en

la misma proporcion, y si ponia un
exceso de hierro o de azufre, éstos
guedaban sin reaccionar al final del

proceso. Este comportamiento le hizo

pensar que cuando dos elementos se combinaban lo hacian en una proporcion de masas constante y el valor

de la constante lo obtuvo a partir de la pendiente de la recta obtenida con los resultados experimentales

Masa de S Masa de Fe
0,18 g 0,30 g mFe()
0,23 g 0,40g 125 - Y
1’0 e
0294g 0,50 g 075 1 !
! |
0,34 g 0,60 g 0,50 -+ |
025 + mS (9)
0,404 0,704 e ! B o Y ey e I
] 1 1 : B | + | 1 1
046¢g 0,80¢g 010203040506 070809
0,50 g 0,90 g
0,574¢g 1,009

Para comprobarla, tomamos dos puntos cualquiera , por ejemplo, Py( 0,55; 0,98) y P,( 0,26; 0,47),y

calculamos la pendiente: pendiente = g = M =175.
Dx 0,55- 0,26

Este resultado llevé a Proust a concluir que cuando el azufre y el hierro se combinaban lo hacian en una

. masadeFe _ _ :
proporciéon: ——— =1,75. Es decir, 1,75 g de Fe se combinaban aproximadamente con 1 g de S.

masadeS

V En la actualidad sabemos que la proporcién exacta de combinacion del hierro y el azufre para formar Fe S es:

gramos de Fe _ 55,85
gramosde S 32,07

=1,74




1.3- LEY DE LAS PROPORCIONES MULTIPLES (1803)

Esta ley fue enunciada por John Dalton en 1803. Tras numerosos experimentos descubrid que algunos
elementos se combinaban con una cantidad fija de otro elemento en diferentes proporciones, dependiendo
de las condiciones de reaccion. ¢Queria esto decir que fallaba la Ley de Proust? En realidad no,
demostré que esto sucedia cuando podian formarse compuestos diferentes. Enseguida se percaté de una
regularidad que enuncié como Ley de las proporciones multiples:

“Dos elementos pueden combinarse entre si en mas de una proporcion para dar compuestos distintos.

En este caso, determinada cantidad fija de uno de ellos se combina con cantidades variables del

otro elemento, de modo que las cantidades variables del segundo elemento guardan entre si una

relacién de ndmeros sencillos y enteros” Vamos a verlo con un ejemplo:

\V/ El azufre y el oxigeno pueden formar tres compuestos distintos (SO, SO,, SO3) y para formar cada uno de ellos lo

hara en unas proporciones fijas (tal y como establece la ley de Proust):

masaS _ 329
’ Para formar SO ==Y
O 16gdeaiggy ———> D: 494e50 ? masaO 169
O R2gdeaigey — 64gde 50,
U329de&uh s I:B Para formar SO, p &as = 3279
[T 43qde axigene ————> [ﬁ §0qdeso masa© 329
‘ : Para formar SO; b M = 3279
masa O 48g
L ) . . 32gdeO _ .
a proporcion de O entre el segundo y el primer compuesto es:  —=—— =2 (numero entero sencillo)
16g deO
La proporcion entre el terceroy el primero es: M =3 (numero entero sencillo)
169 deO
La proporcion entre el segundo y el tercer compuesto: M = 2 (relacion de numeros enteros sencillos)
48gdeO 3
Moles

Las leyes que acabamos de ver fueron obtenidas de forma empirica mediante cuidadosos
experimentos, pero detras de ellas no existia ninguna teoria que las explicara de forma ldgica. Lo
Unico que permitieron poner en claro fue que la materia se comportaba en determinados casos de

forma regular. Era, por tanto, necesario que algin cientifico postulara una nueva teoria



2.- TEORIA ATOMICA DE DALTON

Las leyes ponderales de las transformaciones quimicas encontraron su justificacion adecuada por parte de

Dalton con la teoria atomica publicada en 1808. Las hipdtesis fundamentales de dicha teoria las podemos

enunciar de la siguiente forma:

a)

b)

f

Los elementos estan formada por &tomos (particulas muy pequefias, indivisibles e
indestructibles)

Todos los 4tomos de un mismo elemento son iguales y, por tanto, poseen la misma masa,
volumen e idénticas propiedades

Los 4tomos de distintos elementos tienen diferente masa y propiedades

Los 4tomos son inmutables, no pueden transformarse unos en otros

Distintos tipos de &tomos se pueden unir, en relaciones numéricas sencillas, formando
agrupaciones estables (compuesto)

En una reaccion quimica, los atomos no se crean ni se destruyen, solo se redistribuyen.

La teoria expuesta por Dalton fue recibida con poca oposicién por la mayoria de los cientificos de la época

a pesar de ser revolucionaria. Considerar la materia como discontinua era algo sumamente novedoso

para la época. Estas ideas de Dalton suponen el primer modelo teérico para explicar la Quimica moderna y

el principal argumento para aceptar su validez era que permitian interpretar de forma ldgica todas las

leyes ponderales

2.1.— JUSTIFICACION DE LAS LEYES PONDERALES

U Justificar la Ley de conservacién de la masa es obvio, ya que si en una reaccién quimica los atomos

s6lo se redistribuyen, es evidente que no puede haber variacién de masa, por lo que ésta debe

permanecer constante

€00 .

Supongamos que el elemento X se combina con el elemento Y para formar un compuesto Z (formado por

un atomo de X con dos atomos de Y)

Si la masa de un atomo X es my y la de un atomo Y es my, la masa de cada compuesto formado Z seréa

M,= (myx+2 my ), por tanto, la masa se conserva :

[¢] - o
a masa de los reactivos = g masa de los productos

3 my+6my=3 (Mmy+2 my)



U La Ley de las proporciones constantes se explica facilmente, ya que si la materia estd formada por
atomos, y dado que el cloruro de sodio, por ejemplo, resulta de la combinacion de un 4tomo de sodio y

uno de cloro, ambos de diferentes masas, entonces hay una Unica proporcion posible:

masa de un atomo de sodio

y variar la proporcién en masa implica que uno de los dos elementos esté
masa de un atomo de cloro

en exceso.

71 g de cloro 46 g de sodio

71 g de cloro 92 g de sodio 117 g de cloruro de sodio 46 g de sodio

U La Ley de las proporciones mdltiples también encajaba con las ideas atomistas: para formar el
monoxido de azufre se necesita un atomo de Sy

otro de O, para formar el diéxido de azufre uno 21 O = Q ey

de azufre y dos de OXigenO y para formar eI 1 dtomo de azufre 1 dtomo de oxigeno monaxido de azufre
trioxido uno de azufre y tres de oxigeno. Por HO

tanto, la relacion de las masas de oxigeno que

1 dtomo de azufre 2 atomos de oxigeno

reaccionan con una misma cantidad de azufre @
. . 23
para formar los tres compuestos citados sera O + @ el

de nimeros sencillos y enteros.

1 dtomo de azufre 3 atomos de oxigeno trigxido de azufre

3.- LEY DE LOS VOLUMENES DE COMBINACION O DE GAY-LUSSAC

Todas las leyes estudiadas hasta ahora tenian en cuenta solamente la cantidad de materia puesta
en juego en las combinaciones quimicas. En 1808, Gay- Lussac realizaron una serie de experiencias con
reacciones en las que estaban implicadas sustancias gaseosas. Hicieron reaccionar una mezcla de oxigeno
e hidrogeno con la finalidad de formar agua y se encontraron con la sorpresa de que estos gases siempre

reaccionaban en la misma proporcién: doble volumen de hidrogeno que de oxigeno .Posteriormente

realizaron méas experimentos con otros gases y las regularidades observadas les llevaron a proponer lo

que se denomina ley de los volimenes de combinacidn, que se enuncia como sigue:

e e

1 litro de 1 litro de 2liros de elorure | Cuando los gases se combinan para formar compuestos gaseosos,
hidrégeno  cloro de hidrégeno
— ] los volumenes de los gases que reaccionan y los volumenes de los
"
2 litros de 1 litro de 2 litros de gases que se forman, medidos ambos en las mismas condiciones
hidrdgeno  oxigeno vapor de agua
e f -5-
.0~
3 litros de 1litrode 2 litros de

hidrégeno nitrégeno  amoniaco




de presion y temperatura, mantienen una relacion de nimeros sencillos y enteros.

Su Ley no podia ser interpretada con la Teoria atdmica de Dalton, por lo que supuso un serio reveés.
¢Como podian interpretarse todos estos datos experimentales desde el punto de vista de la teoria

atomica? La clave la dio en 1811 Avogadro

4 .- HIPOTESIS DE AVOGADRO. CONCEPTO DE MOLECULA

En 1811, Avogadro formuld su hipdtesis que permitia explicar la Ley de los volimenes de combinacion
siempre que se aceptase que las sustancias que reaccionan no eran 4tomos, sino agrupaciones de atomos, a
las que dio el nombre de moléculas.
La Hipotesis de Avogadro, hoy convertida en ley al haber sido comprobada experimentalmente, dice:
a Voluimenes iguales de gases diferentes, en las mismas condiciones de presién y temperatura,
contienen el mismo nimero de particulas.
U Los elementos gaseosos pueden tener como entidades mas pequefias, “moléculas” en vez de
atomos.
Esta hipdtesis lleva asociada la idea de que los gases elementales (H,, O, ,N, ,Cl,, etc) son moléculas
diatomicas y no monoatdmicas, como hasta ese momento se habia pensado por la teoria de Dalton

a) Experiencia de Gay - Lussac y explicacion segun la Teoria atémica de Dalton

Hidrégeno Cloro Cloruro de hidrdgeno
(1v) (1v) (2v)
S ®— O
Experiencia de Gay-Lussac
-0 — @
Teor(3 de Dalfon

b) Explicacion segin Avogadro

QP L O®

4 molécule 1 molécula 2 moléculas
deH,(1V) deCL(1V) deHCl(2V)

Vv La combinacién de la Teoria atémica de Dalton, la ley de Gay-Lussac y la Hipotesis de Avogadro

constituye la teoria atémico-molecular




5.- LA CANTIDAD DE SUSTANCIA. EL MOL

5.1.- MASAS ATOMICAS Y MOLECULARES

Una vez aceptada la Teoria atémica, surgié el problema de representar atomos y moléculas mediante
simbolos. La formula quimica de una sustancia representa los elementos que contiene y la relacién en
gue se encuentran los atomos de dichos elementos (su composicién quimica).

Una de las caracteristicas mas importantes de la teoria atémica de Dalton fue la de sefialar la masa
atomica como la propiedad caracteristica y diferenciadora de los distintos tipos de atomos (elementos
quimicos). Pero, ¢{como medir la masa de un atomo? El valor absoluto de la masa de un a&tomo era imposible
de medir, pero si se podia medir su masa relativa, tomando la masa de un a4&tomo como referencia y
comparandola con la masa los restantes atomos, lo que permiti6 elaborar una tabla de masas relativas.
Dalton elabord la primera tabla de masas atdmicas relativas al Hidrogeno. Mas tarde se eligié como patrén
al oxigeno. Este patrdon se mantuvo hasta 1961, afio en el que la Unién Internacional de Quimica pura y
aplicada (IUPAC) acordé establecer una escala de masas atdmicas relativas que tenia como patron de
referencia un atomo de un tipo particular de Carbono, el carbono-12.

La masa atomica relativa de un elemento es la masa que le corresponde a un atomo de ese

elemento cuando se le compara con un 4tomo patron, el is6topo Carbono-12

La unidad de masa atémica (u) o (uma) se define como 1/12 de la masa del is6topo carbono-12
En esta escala, la masa atdémica relativa (o simplemente masa atomica) es adimensional. Asi, al decir que la
masa atomica del oxigeno es 15,9994, se esta indicando que la masa de un 4&tomo de oxigeno es 15,994
veces mayor que la doceava parte de un atomo de carbono-12.

La masa molecular de un compuesto es la suma de las masas atémicas de los elementos de la

formula multiplicadas cada una por el nimero de veces en que esta presente el elemento.

Asi, la masa molecular del H,O es: (1,00794 ><2)+15,9994 =18,015128 ( aproximamos a 18 )

5.2.— CONCEPTO DE MOL Y MASA MOLAR

Los 4tomos (o las moléculas) son de dimensiones tan pequefias que la cantidad minima de sustancia que se
puede medir sin demasiado error contiene ya un nimero muy elevado de atomos y moléculas. Se necesita,
pues, definir una unidad adecuada. La unidad a la que estamos haciendo referencia, aceptada
universalmente es el mol, que en 1971 fue sefialado como una de las siete unidades fundamentales del

Sistema Internacional.

El mol es la cantidad de sustancia que contiene tantas particulas, atomos, moléculas, etc, como las

que hay es 0,012 kg (12 g) de carbono-12




Diversas medidas experimentales, han permitido comprobar que este numero es 6,022 X.0% .

El nimero de particulas existentes en 1 mol es 6,022x10%%. Este nimero es muy importante en
quimica. Recibe el nombre de Nimero o Constante de Avogadro (Na)

Es el nimero de 4tomos de C que hay que reunir para que su masa sea igual a 12 g (el valor de la masa

atomica en gramos).Por tanto:

Masa de 1 atomo de C: 12,0 u
Masa de 6,02.10?° &tomos de C: 12,0 g

Si repetimos este razonamiento para otros atomos llegariamos a idénticas conclusiones:

Masa de 6,02.10%° 4tomos de O: 16,0 g
Masa de 6,02.10%° &tomos de N: 14,0 g
Masa de 6,02.10?° &tomos de S: 32,0 g

Masa de 6,02.10?° &tomos de Cl: 35,5 g

Detrés de la constante de Avogadro debe indicarse siempre si el nimero se refiere a &tomos, moléculas,

iones, etc. A continuacion se presentan algunos ejemplos:

U En1mol de He hay 6,022 0% atomos de Helio

{1 En 1 mol de H, hay 6,022 %0% moléculas de hidrogeno y 12,044X10% atomos de hidrégeno

Para transformar Para transformar
Moles — Gramos Atomos «— Moles
. - . 1 mol
Utiliza la masa atémica. 1mol Utiliza el N, - ———
(Mat)g (N ,atomos)
Ejemplos: Ejemplos:

¢ Cuéntos moles de Fe son 35,62 g de hierro?

1 mol at.Fe
35,62gdefe.—————— =0,638 moles at. Fe
55,85 g deFe
¢ Cuéntos gramos de Zinc debo pesar para tener 0,2
moles de Zn?

o 65,37 g de Zn

1 mol_deatZn

0,2 mo =13,07g de Zn

¢Cuantos atomos de Al hay en 1,54 moles de aluminio?

6,02.10%° at Al
1mo eA
¢Cuantos moles de sodio son 8,32.10%° 4tomos de Na?

1,54 mo Al | =9,28.10%at Al

8,32.10% at deNa 1 mol de Na =1,381 mol at Na

'6,02.10%* at de'Na




6.-DETERMINACION DE LA FORMULA EMPIRICA Y MOLECULAR DE UN COMPUESTO

6.1.- COMPOSICION CENTESIMAL

v La composicién centesimal indica el porcentaje de masa de cada elemento que forma parte de un compuesto

Para hallar la composicién centesimal de un compuesto, debemos establecer una relacion entre la cantidad de elemento
existente en 1 mol de compuesto y la cantidad que de ese mismo elemento hay en 100g.

Por ejemplo, para averiguar la composicion centesimal del HNOs3, consideramos que la masa de un mol de este 4cido es 63
g. De ellos, 1g corresponde al hidrégeno, 14 g son de nitrdgeno, y 48g de oxigeno. Para expresar en porcentaje la cantidad

de cada elemento:

U Hidrégeno: 1g de H = x g de H P x=1587 % de hidrégeno
63 g de HNO, 100 g de HNO,
G Nitrégeno: 149 de N =X de N P x=22223% de nitrégeno
63 g de HNO, 100 g de HNO,
U Oxigeno: 489 deO  _ xg deQ P x=76,191% de oxigeno

63 g de HNO, 100 g de HNO,

6.2.- DETERMINACION DE LA FORMULA EMPIRICA Y MOLECULAR DE UN COMPUESTO

v La formula empirica de un compuesto es aquella que indica la relacion mas sencilla en que estan combinados los

atomos de cada uno de los elementos

v La férmula molecular expresa la relacion existente entre los nimeros de los diferentes atomos que forman parte

de la molécula real de un compuesto
Para determinar la férmula molecular es preciso hallar primero la empirica a partir de la composicion centesimal. El

procedimiento es el siguiente:

1. Se calcula la cantidad de sustancia en mol de cada uno de los elementos dividiendo los porcentajes entre
los nimeros atdmicos de cada elemento

2. Si los cocientes no fueran cifras enteras, se buscan otros enteros equivalentes dividiendo los anteriores
entre el menor de todos ellos (se trata de encontrar una relacion de ndmeros enteros entre los atomos que
forman el compuesto)

3. Supongamos que la formula empirica obtenida es A B,. La formula molecular serd (A By) ,

masa molar real

¢Cudl esel valorden? n = -
masa molar empirica

4. Por Gltimo expresamos la formula molecular asi: A B ,,



APLICACION

El analisis de un compuesto determina que esta formado por 33% de Silicio y 67% de Fluor. Si su masa molecular

es 168,44 g/mol, averigua cual es su formula molecular.

339

1. Silicio: N ()= some - = L175moles
28,09 g /mol
Fltior N )= _b19 3,526 moles
19 g /mol
2. Relacién molar més sencilla:
silicio: 1175 moles % IHE® 1
Fldor: 3526 moles ¥%I#® 3

3. Laférmula empirica es : (SiF3z), Yy sumasa molar empirica sera 85,09 g/mol

= 168,449 /mol _ 5

¢Valor de n? ==
85,099 / mol
4. Por tanto, la férmula molecular del compuesto es : (SiF3), = SiyFg
SizFe

-10-




PROBLEMAS

1. Al analizar dos muestras que contenian estafio y oxigeno, se encontraron las siguientes composiciones:
Muestra A: 39,563 g de Sny 5,333 g de O
Muestra B: 29,673 g de Sny 4,000 g de O
Indica si se trata del mismo compuesto o de compuestos distintos

2. El estafio puede formar con el oxigeno dos tipos de 6xidos: en el 6xido A la proporcion en masa entre el
SnyelOesde7,42/1,y en el 6xido B es de 3,71/1.
a) ¢Se cumple la ley de las proporciones maltiples?
b) Siel 6xido A se compone de un &tomo de estafio y otro de oxigeno. Indica la composicion de B

3. Experimentalmente se ha comprobado que 4,7 g del elemento A reaccionan por completo con 12,8 g del
elemento B para originar 17,5 de un cierto compuesto (Qué cantidad de compuesto se formara si
hacemos reaccionar 4,7 g de A con 11,5 g de B? Sol: 15,7 g

4. El azufre y el cinc se combinan en la relacién 16g de S con 32,7 g de Zn (Qué cantidad de sulfuro de

cinc se obtendra al combinar quimicamente 20 g de S con 20 g de Zn. Sol: 29,8 g

5. Si la proporcién en masa en la que se combinan carbono y oxigeno para dar monéxido de carbono es 3:4,

¢gqué cantidad de oxigeno reaccionara totalmente con 12 g de C? (Qué ocurrira si deseamos combinar

129 de carbono con 17 de oxigeno?

6. Supongamos gue reaccionan dos elementos X e Y de forma que las relaciones de las masas son:

Experimento X (9) Y (9)
1° Reaccion 2,50 1,20
2° Reaccién 2,50 0,60
32 Reaccion 5 2,40
4° Reaccion 2,50 0,40

A la vista de estos datos, indica razonadamente 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

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

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

7. Pararealizar cierta reaccion se necesitan 0,25 moles de zinc y el doble de &cido clorhidrico.

a) ¢Qué masa deberiamos pesar de cada sustancia?
b) Sien vez de acido clorhidrico puro disponemos de acido del 36 % de pureza, cuanto tomaremos?

Sol: a) 16,34 g de Zn y 9,13 g de HCI; b) 25,47 g de acido del 36%

8. Calcula el nimero de atomos y moléculas presentes en:

a) En 0,5 moles de SO,. Sol: a) 9,03.10%° atomos; 3,01.10%% moléculas de SO,
b) En 14,0 g de nitrégeno (gas) Sol: b) 6,02.10%° &tomos de N; 3,01.10% moléculas de N,
c) En4,0 g de hidrégeno (gas) Sol: ¢) 2.41. 10** 4tomos de H; 1,20. 10%* moléculas de H,

-11-



9. Se tienen 8, 5 g de amoniaco y eliminamos 1,5 10%* moléculas.

a) ¢Cuantos moles de amoniaco quedan? a) 0,25 moles de NH3

b) ¢Cuéntas moléculas de amoniaco quedan? b) 1.5 10% moléculas

¢) ¢Cuantos gramos de amoniaco quedan? c) 4,3 g de NH3

d) ¢Cuantos moles de &tomos de hidrogeno y de nitréogeno quedan? d) 0,75 de Hy 0,25 de N
e) ¢Cuéntos gramos de nitrégeno? e) 3,5gdeN

10.En estado gaseoso las moléculas de azufre estan formadas por formadas por agrupamientos de ocho
atomos (Sg). Si consideramos una muestra de 5 g de azufre sélido, calcular:

a) El ndmero de moles de moléculas (Sg) a) 0,02 moles de Sg
b)  El nimero de moléculas de azufre contenidas en la muestra. b) 1,20. 10?> moléculas Sg
c) Elntmero de 4&tomos de azufre. c) 9,62. 10?2 atomos de S;

11. Calcula:

a) ¢Cuantos moles de atomos de oxigeno hay en 200g de nitrato de bario?
b) ¢Cuantos atomos de fésforo hay en 0,15 moles de pentéxido de difésforo?
c) ¢Cuantos gramos de oxigeno hay en 0,15 moles de trioxido de difésforo?
d) ¢Cuantos atomos de oxigeno hay en 5,22g de nitrato de bario?
Sol: a) 4,59 moles; b) 1,807x10%® atomos de P; c) 7,2 g de O; d) 7,21x10?2 atomos de O

12. ¢Cuéntas moléculas que hay en una gota de agua? (se sabe que 20 gotas ocupan un volumen de 1cm?)
Sol: 1,67x10%*moléculas

13.En una muestra de fosforo hay 10%* 4&tomos. Calcula en moles:
a) La cantidad de atomos de fosforo que hay en la muestra Sol: a) 1,66 moles
b) La cantidad de moléculas de fésforo (P4) que hay en la muestra Sol: b) 0,415 moles

14. Un &tomo de un elemento tiene una masa de 3,819x10**gramos; ¢cuanto vale su masa atémica?
Sol: 22,99 g/mol
15.Una muestra de 10 g de un compuesto cuya masa molecular es 60 contiene al analizarla 4 g de C; 0,67 g

de Hy 5,33 g de O. Calcula con estos datos la férmula empirica y molecular. Sol: CH,O ; C,H40,

16.Deduce la formula de un compuesto si una muestra formada por 0,18 moles del mismo, contienen 1,08

at-gr de O, 2,18 gde Hy 6,5 10%® 4tomos de C. Sol: CeH1206

17.La composicién centesimal de un compuesto es: 4,8 % de H; 57,1 % de Cy 38,1 % de S. Si en 5 g del

compuesto hay 1,8 - 10%? moléculas, averigua su férmula molecular. Sol: CsHsS,

18.Averigua la formula molecular de un compuesto de M=472 g/mol formado por: 85 % de Hg ; 15 % CI .

HgCl

19.Calcula la composicion centesimal del sulfato de Aluminio. Sol: 15,8% de Al; 28,1% de S; 56,1% de O
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