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[- Mezcla (Ej. mezcla gaseosa de O, y H,) X
- Formada por sustancias (compuestos o elementos)

- Se pueden separar por procedimientos fisicos .

- Su composicion -proporcidn de las sustancias que la ﬁ @
componen- puede variar , '
- Sus propiedades fisicas se relacionan con las de las v L
sustancias que la componen

e Sustancia (Ej. H,0 en estado liquido)

- Formada por moléculas iguales -en algunos casos por &tomos, p.ej. C, Fe, Au-,
¢ Cada molécula esta formada por atomos

- Su composicion -proporcion de los dtomos que la componen- es fija
o Determinada por numeros enteros (formula molecular)

- Cada sustancia (compuesto o elemento) tiene unas propiedades

fisicas Unicas

¢ Independientes de las de sus componentes -atomos-.
» Utiles para su identificacién (analisis).




SUSTANCIAS PURAS

Cambios fisicos

|

No implican cambio
de composicion

Ejemplo:

« Cambio de fase

Cambios Quimicos

!

TRANSFORMACION







¢, Cambios fisicos o quimicos?
Un cambio fisico no altera la estructura o la identidad de

una sustancia

Ej: La fusion del hielo 0 Azucar disuelta en agua

Un cambio quimico altera la estructura o la identidad de las
sustancias involucradas.

Ejemplo:

* El hidroégeno arde
en el aire para formar
agua




Una reaccion quimica es un proceso en el que una o mas
sustancias se transforman en una o0 mas nuevas sustancias
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Ley de conservacion de la masa (Lavoisier)
ey de proporciones definidas (Proust)

ey de proporciones multigles (Dalton)
_ey de volumenes de combinacion (Gay-Lussac)

S

TEORIAATOMICA DE DALTON
Qj Hipotesis de Avogadro
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“En toda transformacion quimica la masa
se conserva, lo que implica que la suma
de las masas de los reactivos es igual a la
suma de las masas de los productos de la
reaccion”.

35,5 gramos de cloro y 23,0
gramos de sodio producen 58,5 gramos
de cloruro de sodio.



Al pasar de reaccionantes a productos los atomos se
reordenan, no se crean ni se destruyen...
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REACTANTES PRODUCTOS
N° DE ATOMOS AZULES : 18 N° DE ATOMOS AZULES : 18
N° DE ATOMOS ROJOS : 6 N° DE ATOMOS ROJOS: 6
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Ejemplo: Reaccion quimica entre metano y oxigeno

Unamoléculade 4  Dos moléculasde __5 Unamolécula de + Dos moléculas de
metano oxigeno dioxido de carbono agua

@ * -

CH4 (@ T 202&) S
Coeficiente Subindice

1 C estequiométrico

(4 H) (4 0)




¢ Ley de conservacion de la masa

Cuando una vela arde en un contenedor herméticamente cerrado, no se produce
ningun cambio detectable en la masa

El fiel de la balanza, permanece en ¢l mismo lugar, antes v después de la reaccidn

Durante un cambio quimico no se produce ningiun cambio detectable en 1a masa total



“Los elementos se combinan para formar
compuestos en una proporcion de masa
fija y definida”.

El azufre y el hierro se
combinan para formar sulfuro de hierro
(II) en la siguiente proporcion: 3,20
gramos de azufre con 5,59 gramos de
hierro.

Azufre + hierro — sulfuro de hierro (1)
3,20g + 5,59g -8,79¢g






Azufre + Hierro — Sulfuro de hierro

masa inicial 3,20 5,59¢ 0g
masa final 0 0 8,79 @
masa inicial 3,20 g 10,0 g 0g
masa final 0 4,41 g 8,79 @
masa inicial 8,00 g 7,00 g 0g

masa final 4,00 g 0 11,00 g



o E = =HE = Wwa ws

Azufre + Hierro — Sulfuro de hierro

masa inicial 12,0 g 30,0 g 0g

masa final 0g 9,0g 33,0 g
masa inicial 25,0 g 35,0 g 0g

masa final 50g O0g 55,0 ¢

masa inicial 13,59 24,9¢ 0g

masa final 0g 1,28 @ 37,12 g



¢ Ley delas proporciones definidas

En 1799 J. L. Proust probd que cuando varios elementos se combinan entre si para
formar un compuesto determinado, siempre lo hacen en una relacidon de masa
definida

Diferentes muestras de un compuesto puro siempre contienen los mismos elementos
en la misma proporcidn

+ '; ||-‘

10,0 g Cu 5065 15,06 g Cus
+ > A 3
10,0 g Cu 70625 15,06 g Cus 200g5
+ B 2 ‘
506285 15,06 g CuS 10,0 g Cu

\ 20,0 g Cu p
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a de oxigeno reaccic
2 y qué masa de triéxido de

dr&?

e + Oxigeno — Tridéxido de azufre
0'8 ) 12,0 g 20,0 g (proporcio
inida

80g9gS 1,095

2098 _ 1095 M se0)
12,0g0, xgo0,

1,09 S

e [X:Z,Sgs
20,0 gSO;  x g SO;




Azufre + Oxigeno — Tridxido de azufre
809 12,09 20,09

8,09S XgS

| x=400gs]
2009SO; 1009 SO,

12,090, xg O,

[x=60,090,]
2009SO, 1009 SO,




“Cuando dos elementos se combinan para
formar mas de un compuesto, las
diferentes masas de un elemento que se
combinan con una masa fija del otro,
guardan entre si una relacion de numeros
sencillos”.



Oxidos de cobre % cobre % oxigeno

I 88,83 11,17
I1 79,90 20,10
masa cobre
masa oxigeno
I 7,953 (masa de cobre
que I1 3,975 se
combina con 1g de
oxigeno)

7,953/ 3,975=22/ 1
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Sean los oxidos I, II, III, IVy V
respectivamente.

Las distintas masas de O que se combinan con
una masa fija de N (14 g) guardan las
relaciones:

m OX. (V) 40 9 _ ~ m Ox. (IV) 32 g _
m Ox. (I) 8 g " m Ox. (I) 8 g
m OX. (III) 24 g _ - m (IT) Ox. 16 g _

mOx. (I) 8 g " m()Ox. 8g



Hipotesis de Avogadro.

“"A una presion y a una temperatura
determinados, volumenes iguales de

diferentes gases contienen el mismo
numero de moléculas”.

Ejemplo: Un mol de gas, que
corresponde a 6,022 - 10?3 moléculas,
ocupa, en condiciones normales (P = 1
atm; T = 0°C), un volumen de 22,4 litros.
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Hipotesis de Avogadro. Concepto de molécula

El italiano Amedeo Avogadro, conziderd que laz particulas de algunos elementos

gaseozos estaban formadas por dos dtomos. A estas agrupaciones de dtomos las
llam 6 moléculas

En 1811 interpretd los resultados experimentales de Gay-Lussac, y enuncid la llamada
“hipotesis de Avogadro™:

Volimenes iguales de gases diferentes, medidos en las mismas condiciones de presidn
y temperatura, contienen el mismo mimero de moléculas
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2 volimenes de H, 1 volumen de O,

2 volumenes de H,O gaseosa

/



Moléculas diatomicas

H,

Br,

Elementos comunes que existen como moléculag diatomicas a temperatura ambiente

e



2.4%
2.1%

Li

2.3%
4.1%

Abundancia relativa en la tierra

El oxigeno es el elemento mas abundante

en la corteza terrestre y en el cuerpo humano

\
83% |B)\C
5.6% N \

£

28.2% 46.4% J
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“A temperatura y presion constantes,
los volumenes de los que
participan en una reaccion quimica
tienen entre si relaciones de numeros

sencillos”.



2H,g) + O,(9) — 2H,0(9)

2 1 2
volumenes ,  volumen volumenes
de gas de gas de vapor
Hidrogeno Oxigeno de agua

+
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1 L de hidrogeno se 3 3 V% ae

combina con 1 L de |
cloro para dar 2 L de 33,+" NEX
cloruro de hidrogeno. 3 33 ' g » :
1 L de nitrégeno se 2N'3 ¥ | opEeE | [
combina con 3 L de dot “RaeHo
hidrogeno para dar 2
L de amoniaco. 2 v de HCI
1 L de oxigeno se | veef. [1veeC D g
combina con 2 L de 33 .| & |l
hidrogeno para dar 2 3 3| gpee [P
L de agua (gaS). N moléculas N moléculas @ = 4
de H, de Cl, 2 N moléculas

de HCI




Los elementos quimicos estan constituidos
por particulas llamadas atomos, que son
indivisibles e inalterables en cualquier
proceso fisico o quimico.

Los atomos de un elemento son todos
identicos en masa y en propiedades.

Los atomos de diferentes elementos son
diferentes en masa y en propiedades.

Los compuestos se originan por la union de
atomos de distintos elementos en una
proporcion constante.

Postulados de la teoria atomica de
Dalton



Explicacion de la ley de las proporciones definidas segun Dalton

Dado que una muestra de un compuesto estd formada por un conjunto de moléculas
iguales, la proporcidn en masa de sug elementos en la muestra, es la misma que una
molécula individual cualquiera del compuesto, es decir, fija

Atomos del  Atomos del Mezcla de los Compuesto de los
elementol  elemento 2 elementos 1 v 2 elementos 1y 2

® ¢ O

(a) (b)
Las mezclas ( b ) no implican las interacciones intimas entre atomos que se
., encuentran en los compuestos( ¢) y
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La masa atdomica de un atomo se calcula hallando
el promedio ponderado de la masa de todos los
isotopos del mismo.

La masa molecular se obtiene sumando la masas
atomicas de todos los atomos que componen la
molécula.

Calcular la masa molecular del H,SO,
=1,008u-2+32,06u-1+16,00u -4 =
98,076 u
gue es la masa de una moléecula.

Si se trata de 6,02 - 1023 moléculas, corresponden
a un mol y su masa molar es: s (H,SO,) =

98,076 g/ mol




Masa molecular es la suma de masas atdbmicas (en u)
de los elementos de una molécula.

1S 32.07 u
7 20  +2x16.00u
. S0, . so, 64.07 u

19=6,02-10%u

1 molécula SO, = 64,07 u
1 mol SO, =64,07 g SO,



s , . N\
' La masa férmula es la suma de las masas atémicas (en u)
en una féormula unitaria de un compuesto ionico.

." & ."" 1Na 22,99 U

cp’” ‘5;’ j’ NaCl 1 + 35,45 4

© # 69’ NacCl 58,44 u

r N
1 férmula unitaria NaCl = 58,44 u

1 mol NaCl = 58,44 g NaCl




1 molécula de metano

1 unidad férmula de NaCl

1U.F




Espectrometro de masas

Placa

Magneto

__ Desvicion de los
. lones,segun su masa




Masas atdmicas y abundancia isotOpica

El isétopo 2C tiene una masa de 12 u, pero el carbono presenta
tres isétopos en la Naturaleza: 2C, 3C y 4C.

La existencia de dos o0 mas isétopos de un mismo elemento se
puede demostrar utilizando un espectrometro de masas.

Cuando existen mas de un is6topo de un elemento, la masa
atomica del elemento es el promedio ponderado de las masas
de los iso6topos que lo componen:

Masa Abundancia Luego la masa atomica del cloro es:
atémica (u) (%)
Il e 7553 34,97 x 1292 436072 -
37Cl 36,97 24,47 100 100

l‘ 35,46 u l



EL MOL

Mediante diversos experimentos cientificos se ha
determinado que el numero de atomos que hay en
12gde?Ces 6,0221367 *10%°

Este nuUmero recibe el
nombre de
numero de Avogadro
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Es un numero de Avogadro (N,= 6,022 -
1023) de atomos o moléculas.

Corresponde a la masa atomica o
molecular expresada en gramos.

El mol es |la cantidad de sustancia que
contiene tantas entidades elementales
(atomos, moleculas, iones...) como
atomos hay en 0,012 kg de carbono-12
(12C)_



;Que 21 grande
6s el numer 1 Avogadro?

El nUmero de Avogadro: 6,022 - 1043
es el numero aproximado de mililitros de
agua en el Océano Pacifico:

7-108 km3 O  7-10 mL



-

El agua fluye en las
Cataratas del Niagara
a razon de 650.000
toneladas de agua por
minuto.

A esta velocidad, “un
mol” de gotas de agua
(6,022 * 1023 gotas)
tardaria 134.000 anos
en fluir en las
Cataratas del Niagara.
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Una molécula de H,O = W
Ndmero de D’
Avogadro
de moléculas .
-
1 mol de H,O

(18.0 9)




Sistema Internacional

Magnitud Nombre de la | Simbolo de la
unidad unidad
Longitud metro m
Masa kilogramo kg
Tiempo segundo s
Intensidad de amperio A
corriente
Temperatura kelvin K
Cantidad de mol mol
sustancia
Intensidad candela cd

luminosa
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Elermplo de relacion de n
con rm, Vy N

» Una cantidad dada de una sustancia puede expresarse
de diferentes maneras:

> ‘masa (agua)” m (H,0) = 1 kg

> “volumen (agua)” V(HO0)=1dm3=1L
> “cantidad de sustancia (agua)“ n (H,0) = 55,6 mol

> “numero de particulas (agua)” N(H,0)=33,5-1024

moléculas
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Sien (masa molar) (g) hay 1 mol, en

m (g) habra n moles.
m (g)

M (g/mol)

n (mol) =

Calcular la cantidad de CO, que
habra en 100 g de dicha sustancia.

. m(g) = 100g
~ #(g/mol) 44 g/mol
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La masa molecular de Cl, es:

35,45 u/atomo - 2 atomos/molécula =70,9 u.
Por lo tanto, un mol de Cl, corresponde a 70,9 g.

En los 12 g de CI; hay:

12g _
70.9 g/mol 0,169 mol de CI,

0,169 mol - 6,02 1023 moléculas/mol =

V 4 ; (-:
1,017-1023 moléculas Cl, - ﬁq(a)]cgcnacl)g,dl
2
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A partir de la formula de un compuesto
podemos deducir la composicion centesimal
de cada elemento que contiene, aplicando
simples proporciones.

Sea el compuesto A_B,

M (masa molar) = a-m(A) + b-m(B)

M(AB,)  am(A) b-m(B)
100 % (A) % (B)




AgNO; = 107,9u +14,01 u + 16,00 ue 3 = 169,91 u
M (AgNO5) = 169,91 g/mol

169,91 g AgNO; 100
= ——— % Ag =
107,9 g Ag % Ag
169,91 g AgNO; 100
= ——— % N =
14,01 g N % N
169,91 g AgNO 100
S = % 0 =

48,0 g O % O
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Indica el n® de atomos existentes en cada molécula.

Indica la proporcion de atomos existentes en una
sustancia.

Esta siempre reducida al maximo.

Eiemplo: El peroxido de hidrogeno esta
formado por moléculas con dos atomos de H y
dos de O.

Su formula molecular es H,0,.
Su formula empirica es HO.




TIPOS DE FORMULAS

Expresan la clase de
atomos en la

Empiricas " molécula y  su
numero relativo

Expresan la distribucion de

Estructurales " los atomos en la molécula
y los enlaces que los unen

Moleculares —— Expresan la  clase de

atomos en la molécula y su
numero absoluto de

v

relacion entre ellas



Formula empirica y molecular

¢ Las formulas moleculares indican el tipo ¥ el nimero real de atomos que forman la
molécula de una sustancia

Formula molecular v representacion de algunas moléculas sencillas

Q) O f "% ]
“ & &’ 4§

H.O

240 a 0, o,
o 2 O -

0 0

e Laz formulas que indican solamente el nimero relativo de dtomos de cada tipo
prezente en una molécula e llaman férmulas empiricas. Sus subindices zon
siempre los nimeros enteros mas bajos posibles

\- A veces ambas férmulas coinciden
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Los subindices de la formula empirica son los
numeros enteros mas pequeios que expresan la
relacion correcta de atomos. Dichos numeros se
obtendran dividiendo los subindices de la formula
molecular por su maximo comun divisor, que en
este caso es 6. La formula empirica resultante es

Los subindices en son ya los enteros mas
bajos posibles. Por lo tanto, la formula empirica
coincide con la molecular.
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Supongamos que partimos de 100 g de
sustancia.

Si dividimos el % de cada atomo por su masa
molar, obtendremos el n® de moles de dicho
atomo

La proporcion en moles es igual a la que debe
haber en atomos en cada molécula.

Posteriormente, se divide por el que tenga
menor n® de moles.

Por ultimo, si quedan numeros fraccionarios,
se multiplica a todos por un Mismo numero
con el objeto de que queden numeros
enteros.
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34,8 g O
16 g/mol

=2,175mol O/ 2,175 =1 mol O

13 gH
1 g/mol

52,2 gC
12 g/mol

lo que da una formula empirica:

=13 molH /2,175 = 6 mol H

=4,35mol C/ 2,175= 2 mol C



