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Abstract (Cooperative learning of the concept
‘amount of substance’, based on Dalton’s atomic
theory and the chemical reaction)

An active teaching strategy based on cooperative
learning has been elaborated that uses a printed
media called “cuadernillo (booklet)” to present con-
tents and learning activities. This is a personal media
used in the classroom with the students arranged in
small groups, which leads the development of a
cooperative class with the teacher in a supporting
role. The printed material covers various fundamen-
tal concepts of chemistry, such as ‘chemical reaction
and equation’, ‘elements and compounds’, ‘sym-
bols and formulas’, ‘relative atomic mass’ and finally
‘elementary entity’ and ‘amount of substance and
mol’. It has been designed for secondary and high
school students (ages between 15 and 18) with a
general culture on chemistry and physics.

In this paper, this third part starts with students’
and teachers’ alternative conceptions on ‘amount of
substance’ and its unit, ‘mole’. Once that the last
booklet covered the topic of atomic relative mass and
gave the reasons why there is the same number of
atoms in two samples of elements that have a weight
in proportion to their relative atomic masses, the
booklet in this appendix contain the calculation of
relative atomic masses of the elements; introduces
the presence of isotopes in real samples and the
concept of elementary entity; presents the transfor-
mation between amount of substance, number of

T Universidad de Santiago de Chile, Facultad de Quimica y
Biologia, Departamento de Quimica de los Materiales.

Area de Diddctica de la Quimica.

Correo electrénico: ebalocch@lauca.usach.cl

2 Universidad Nacional Auténoma de México.

Facultad de Quimica, 04510 México, D.F.

Correo electrénico: andoni@servidor.unam.mx

elementary entities, mass, and volume; the concepts
of the Avogadro’s constant and molar mass; finally it
begins with stoichiometric calculations in chemical
reactions.

This closes the historical process that starts with
the atomic hypothesis expressed by Dalton in 1803
and ends with the presentation of the mole concept
by Ostwald, in 1900, nearly after a hundred years,
passing through the correct atomic weight scale by
Cannizzaro in 1860.

Introduccion: las definiciones y algo de historia
Resulta muy importante estudiar la evolucién histo-
rica de los conceptos como un requisito para com-
prender su significado actual. Conocer los problemas
que originé la construccién de los conocimientos
cientificos es importante para entender como llega-
ron a articularse los cuerpos coherentes de conoci-
mientos (Furi6 y Padilla, 2003).

Resulta curioso que los romanos se refirieran a
“mole” para denotar las piedras pesadas utilizadas
para hacer rompeolas en los puertos o como mojo-
nes para las carreteras. Ese término existe hoy en
espafiol, con ese mismo significado. De alli viene
también el verbo demoler que significa “derruir con
piqueta un edificio”, o sea, “romper las moles de la
construccién en pedazos”.

El término “molar” (del latin moles, que significa
“una gran masa”) fue introducido en la quimica por
el quimico aleman August Wilhelm Hofmann (1818-
1892) alrededor de 1865. Se intent6 originalmente
con €l indicar cualquier masa grande macroscopica,
en contraste con una masa submicroscépica o “mo-
lecular” (también derivada del latin moles, anadiendo
el sufijo —cula, que significa “pequefia o diminuta”)
(Jensen, 2004). El empleo mas restrictivo del térmi-
no “molar” para referirse al peso en gramos que
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refleja la masa atémica relativa a un patrén es gene-
ralmente atribuida al fisicoquimico aleman Wilhelm
Ostwald (1853-1932), quien muy pronto en el cam-
bio al siglo XX lo present6 en sus libros (Ostwald,
1900 y 1909). Ostwald indica en esos libros que el
“peso normal o molecular de una sustancia expresa-
do en gramos se debe llamar a partir de ahora mol”.
Lo anterior implica dar al mol la identificaciéon con
las magnitudes de masa o peso, cuestion que quedo
plasmada en la mente de los profesores durante
décadas. Ya volveremos sobre este punto mas adelante.
Ostwald también introduce, en sus textos, el término
‘cantidad de sustancia’ (como lo muestra Azcona, 1997),
pero siempre referido a masas o relacién de masas.

Durante la primera mitad del siglo XX, las masas
atémicas de los quimicos estaban referidas al is6topo
16 del oxigeno ('°O), pero habia una diferencia en
un factor de 1.000278 entre la escala de los fisicos
(quienes escogieron como base de la escala, con
masa 16, a la masa promedio de los tres is6topos
estables del oxigeno, °O, 7O y O) y la de los
quimicos. En 1957 se propuso al C como patrén de
la escala de masas atomicas y fue aceptado tanto por
fisicos como por quimicos. Ademas los términos
relacionados con la expresién ‘peso férmula-gramo’
(peso atomo-gramo, peso molécula-gramo, peso
equivalente-gramo) eran muy utilizados para referir-
se equivocadamente a la masa atémica, a la masa
molecular y a la masa de combinacién, la cual era
definida como la suma de los pesos atémicos de una
férmula expresada en gramos. El uso de estos térmi-
nos creaba confusion y dio pauta a una polémica con
objeto de buscar una inica expresién que tuviera el
mismo significado que los pesos férmula-gramo,
pero sin tener que especificar la especie (Lee, 1961).

Finalmente, en 1961 la magnitud llamada desde
entonces ‘cantidad de sustancia’ es presentada en el
campo de la fisica quimica y molecular por la TUPAP
(Internacional Union of Pure and Applied Physics) como
una cantidad basica, con ‘el mol’ como su unidad.
En 1965 se une con una recomendacién idéntica la
IUPAC (Internacional Union of Pure and Applied Che-
mistry). De esta manera, un término que fue creado
en 1900 se convierte en 1961 en unidad de una de
las siete magnitudes fundamentales de la ciencia, la
‘cantidad de sustancia’, lo cual no deja de ser contro-
vertido (Furié, Azcona, Guisasola y Ratcliffe, 2000;
Rogado, 2004 hacen una estupenda revisién hist6ri-
ca de estos conceptos).

La Unién Internacional de Quimica Pura y Apli-
cada (IUPAC, 1993) nos da la siguiente definicion:
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“La cantidad fisica ‘cantidad de sustancia’ o ‘cantidad
quimica’ es proporcional al niimero de entidades elementales
—especificadas por una formula quimica—de las cuales la
sustancia estd compuesta. El factor de proporcionalidad es el
reciproco de la constante de Avogadro (N, = 6.022" 10
mol). La cantidad de sustancia no serd llamada en
adelante ‘niimero de moles’”. Esto es todo lo que nos
dice la IUPAC al respecto, la proporcionalidad entre
el numero de entidades elementales y la cantidad de
sustancia.

El mol se define hoy (Guggenheim, 1961,
McGlashan, 1971) como “la cantidad de sustancia de
un sistema que contiene tantas entidades elementa-
les como atomos hay en 0.012 kg de carbono-12.
Cuando se usa el mol, las entidades elementales
deben ser especificadas, pudiendo ser atomos, mo-
léculas, iones, electrones, otras particulas o grupos
especificos de tales particulas”. Agrega McGlashan
que “unidades tales como el ‘dtomo-gramo’, la ‘molécula-
gramo’, el ‘equivalente-gramo’, el ‘equivalente’, el ‘ion-gra-
mo’y la ‘formula-gramo’ son todas obsoletas”.

Vemos que en las dos definiciones, la de ‘canti-
dad de sustancia’ y la de ‘mol’ aparece el término
‘entidad elemental’, del cual aparece una redefini-
ci6n en el libro de oro de la IUPAC de 1997:

“elementary entity: Any countable object or event, but
usually a molecule, an ion or a specified group of
atoms” (McNaught y Wilkinson, 1997).

Véase que el término no se refiere explicitamen-
te a atomo, aunque nosotros si lo vamos a incluir en
nuestra definicion:

“entidad elemental: Cualguier objeto submicrosco-
pico, pero usualmente un atomo, ion, molécula o un
grupo especificado de dtomos.

Hay que insistir en la diferencia que hay entre
la constante de Avogadro, N, cuyas unidades son
entidades elementales/mol y el nimero de Avoga-
dro, Ny, cuyas unidades son entidades elementales:

N,= 6,022~ 10* entidades elementales/mol,;
N,=6,022 " 10* entidades elementales.

Las multiples concepciones del mol

El mol, la unidad de la magnitud ‘cantidad de sus-
tancia’ del Sistema Internacional de Unidades, re-
sulta ser un concepto muy dificil para los alumnos
de la escuela secundaria y el bachillerato (Novick y
Menis, 1976; Ceverllati et al., 1982; Gabel y Sher-
wood, 1984; Furi6 et al., 1993). Los profesores tam-
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bién muestran problemas conceptuales sobre este
topico (Tullberg et al., 1994; Stromdahl ez al., 1994;
Furio et al., 1999). Inclusive los alumnos y profesores
de nivel universitario presentan dificultades en su
comprension: tienen una vision ahistérica y aproble-
matica sobre la evolucién y el desarrollo de ambos
conceptos, muestran diversas concepciones relacio-
nadas con la masa, el volumen o el nimero de par-
ticulas, aunque no son muy conscientes de todo ello
(Padilla, 2004).

Recomendamos al lector un trabajo actualizado
que contiene una revision de las investigaciones
sobre la ensefianza y el aprendizaje tanto del mol,
como de la magnitud ‘cantidad de sustancia’, que es
el de Furi6, Azcona y Guisasola (2002a o b).

Los primeros trabajos registrados sobre el con-
cepto de mol han destacado principalmente las difi-
cultades que tenfan y tienen los alumnos con los
calculos estequiométricos (Johnstone, 1971; Kolb,
1978; Dierks, 1981; Schmidt, 1990 y 1994), asi como
los obstaculos en el conocimiento y aplicacion de las
proporciones matematicas, consideradas por los in-
vestigadores como una de las herramientas basicas
para aprender el mol (Johnstone, 1974; Henson y
Stumbles, 1979), si bien no se puede hablar de este
conocimiento matematico sin contextualizarlo en la
quimica.

Sanchez y Valcarcel (2000) destacan en varios
puntos los aspectos relativos al conocimiento cienti-
fico y el pedagodgico sobre el mol y los calculos
quimicos de una decena de profesores en formacion.
Concluyen que este topico es dificil de ensenar y
dificil de aprender por los alumnos, debido a que:
“el mol es un concepto poco claro y abstracto, el N, es dificil
de imaginar por su magnitud y los cdlculos quimicos
requieren el concepto de proporcionalidad”.

Se han llevado a cabo diversos estudios sobre las
concepciones de los estudiantes jovenes respecto al
mol (Lybeck et al, 1988; Alkali G., 1990). Estas
investigaciones han mostrado que los estudiantes
identifican el concepto de mol de formas diferentes:
i) El mol como algo que es utilizado en calculos, ii) el
mol como masa, iii) el mol como namero de par-
ticulas, iv) el mol asociado a otras variables y v) el
mol asociado a la masa relativa de los atomos.

El mol y su utilizacion en cdlculos quimicos

El conflicto con el empleo del mol para llevar a cabo
calculos quimicos segan Herron (1975), es lo dificil
que resulta superar las dificultades de aprendizaje,
debidas no a que los estudiantes se esfuercen poco

en aprender, sino a que pocos de ellos, a la altura de
la ensenanza secundaria, han alcanzado el nivel
intelectual de las operaciones formales y, por lo
tanto, no manejan con soltura las razones y las
proporciones. Howe y Durr (1982) estudiando la
demanda cognitiva de los estudiantes llegan a que
“es dificil escapar a la conclusion de que la quimica, como
es ensefiada en la escuela secundaria hoy, estd mds alld de
las habilidades presentes en un gran segmento de la pobla-
cion de alumnos’. Otros autores indican que dicha
dificultad viene de los requisitos requeridos, por
ejemplo: a) la habilidad para obtener masas de sus-
tancias a partir del nimero de particulas presentes,
o b) la necesidad de introducir la masa molar antes
de determinar el nimero real o relativo de particu-
las presentes en cierta masa de sustancia (Griffiths,
Kass y Cornish, 1983).

Interpretacion del mol como una masa o un peso

La definicién de mol como “el peso molecular ex-
presado en gramos”, es decir, «a la Ostwald», lleva
a que unabuena proporcién de alumnos identifiquen
al mol con un peso o una masa. Existe una buena
proporcion de profesores (ver los porcentajes mas
abajo) que estudiaron esta definicion de sus profesores y
que no han asimilado la nueva de McGlashan (1971)
relativa al nimero de entidades elementales de 0,012 kg
de 1C, por lo que identifican al mol con un peso o una
masa (25% segun Stromdahl, Tullberg y Lybeck, 1994;
38,9% segun Furio, Azcona y Guisasola, 1999).

El mol como numero de particulas

Muchos libros no traen la definicién actual de mol,
sino que lo mencionan como “la cantidad de sustan-
cia que contiene un nimero de Avogadro de entida-
des, tales como atomos, moléculas o iones” (Gilles-
pie, et al., 1994; pp. G.10 del glosario). Hawthorne
(1973) analiz6 una centena de libros publicados entre
1891 y 1970, encontrando una relacién creciente
entre el concepto de mol y el nimero de Avogadro.
En virtud de la frase empleada muy frecuentemente
en los libros de texto actuales de que el mol es como
“la docena del quimico” existe un porcentaje signifi-
cativo de profesores que relaciona al mol con un
namero de particulas (61% segin Stromdahl, Tu-
llberg y Lybeck, 1994; 44,4% segun Furi6, Azcona y
Guisasola, 1999).

EI mol asociado a otras variables
Novick y Menis (1976) nos dicen que algunos alum-
nos piensan que el ‘mol’ tiene que ver con una
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propiedad de una ‘molécula’. Quizas esta confusién
viene de las tres primeras letras de esta dltima pala-
bra que coinciden con la primera.

Otros piensan que tiene que ver con el volumen.
Quiza se deba lo anterior a la hipétesis de Avogadro,
que nos dice que dos gases a la misma temperatura
y presion cuentan con el mismo nimero de molécu-
las, lo cual extrapolado a los otros estados de agre-
gacion nos conduciria a que muestras del mismo
volumen de cualquier sustancia tendrian el mis-
mo numero de moléculas.

EI mol asociado con la masa relativa de los dtomos
La definicién de Ostwald del mol como “la masa
molecular expresada en gramos”, siendo esta
masa una masa relativa con relacion a la masa del
atomo de "C, trae nuevos problemas para concebir
el concepto de mol. El problema frecuentemente
citado como fuente de dificultad para entender el
concepto de mol es el significado de la palabra
“relativo” al expresar la masa de particulas o grupos
de particulas (Ainley, 1991). Este autor sugiere em-
plear una unidad apropiada para referirse a las masas
relativas, en lugar de expresarlas como nimeros
adimensionales. Por ejemplo, sugiere el empleo del
Dalton como unidad de masa (la prefiere a la unidad
de masa atémica, quizd sin saber que la IUPAC
ofrece una definicion idéntica para ambas), sin ex-
presar en los primeros anos escolares que la masa de
un Dalton corresponde a 1/12 de la masa del atomo
de "C, sino diciendo que, por convencién, la masa
de un atomo de carbono-12 vale 12 Dalton. Paolini,
Cercignani y Bauer (2000) apuntan en la misma
direccion que Ainley con relacion al Dalton como
una unidad de la masa relativa.

Uno de los autores de este trabajo (Garritz,
Gasque, Hernandez y Martinez, 2002) propuso una
analogia con frutas para que los alumnos vieran la
importancia que tiene conocer las masas relativas
para poder contar un nimero igual de dos frutas
diferentes (uvas y ciruelas, con masa relativa de 8).
Un problema enteramente similar fue propuesto por
Felty (1985) utilizando uvas y cerezas, con un peso
relativo de 2. Otro articulo de Myers (1989) hace
énfasis en que los pesos atémicos son nimeros rela-
tivos y en su empleo para obtener muestras con el
mismo namero de objetos, monedas, en su caso.
Cuestiones similares proponen Last y Webb (1993).
Richardson (1992) resume de forma amplia los pro-
blemas que han surgido con el uso del peso atémico
como una masa atémica media relativa. Una presen-
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tacion muy adecuada de diagramas que ejemplifican
el concepto de peso relativo es la de Fortman (1993).

Recomendaciones didacticas para la
ensefanza de cantidad de sustancia y mol

A continuacién argumentamos y expresamos seis
recomendaciones didacticas para abordar la ense-
nanza de la magnitud ‘cantidad de sustancia’ y su
unidad ‘el mol’.

Revision de los antecedentes requeridos

para iniciar el tema

Furi6, Azconay Guisasola (2002a) marcan como una
primera recomendacion de ensefianza de estos con-
ceptos los prerrequisitos conceptuales necesarios
para abordarlos. Por ejemplo, Bent (1985) senala la
importancia de que los estudiantes aprendan a pen-
sar primero en atomos antes que en moles. Asimis-
mo Hierrezuelo y Montero (1988) apuntan la nece-
sidad de que los estudiantes conozcan la naturaleza
corpuscular de la materia y las leyes de la com-
binacién quimica. Por esa razén introdujimos un
primer cuadernillo sobre el concepto de reaccién qui-
micaen el que empleamos la analogia del trabajo con
clips para aclarar términos tan importantes para el cur-
so de quimica como ‘elementos y compuestos’, ‘sim-
bolos y formulas’, ‘f6rmula empirica y molecular’, ‘re-
accion y ecuacion quimica’ (ver Balocchi ez al., 2005
ayb).

Presentacion de la magnitud ‘cantidad

de sustancia’, para empezar

Furi6 et al. (1999) nos indican como una hipoétesis de
su trabajo que la magnitud ‘cantidad de sustancia’
debe ser practicamente desconocida para la mayo-
ria del profesorado. En el mismo articulo presentan
los resultados de analizar 87 libros de texto escritos
entre 1976 y 1996, con el sorprendente resultado que
solo cuatro de ellos introduce la magnitud ‘cantidad
de sustancia’ en forma explicita. Desde Dierks (1981)
se habla de la necesidad de aclarar el significado de
la magnitud ‘cantidad de sustancia’, de la cual deriva
el mol como unidad. Esto sera dificil ya que, como
ya mencionamos, la tnica definicién especifica es la
que dice “la cantidad fisica ‘cantidad de sustancia’ o
‘cantidad quimica’ es proporcional al niimero de entidades
elementales —especificadas por una formula quimica— de
las cuales la sustancia estd compuesta. El factor de propor-
cionalidad es el reciproco de la constante de Avogadro
(N;=6,022" 10% mol')’, pero lo que si podemos
aclarar son las caracteristicas fisicas de esta magnitud.
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Esto es, debemos decir que la ‘cantidad de sustancia’
es una magnitud macroscopica, extensiva y que sirve
para contar entidades elementales con numeros pe-
quenios. Se determina de forma indirecta a través de
la masa, el volumen o el nimero de entidades ele-
mentales. Otro punto importante es el lenguaje: asi
como hablamos de masa, longitud o temperatura
debemos hablar de cantidad de sustancia y cuando
sea necesario de su unidad, el mol.

Asi, lasegunda recomendacion didactica es la de
empezar por aclarar el significado de la magnitud
‘cantidad de sustancia’, de la cual se deriva el mol
como unidad.

Adlarar la diferencia entre cantidad de sustancia,
masa, volumen y niimero de particulas

Para evitar que aparezcan las concepciones equivo-
cas sobre estos conceptos, Furi6, Azcona, Guisasola
y Ratcliffe (2000) introducen el esquema de la figu-
ra 1, para distinguir claramente entre cantidad de
sustancia, #, masa, m, volumen, V; y nimero de
entidades elementales, N. La recomendacion didac-
tica derivada de esta figura, que es la tercera que
consideramos, es insistir en que la cantidad de sus-
tancia no es ni un nimero de particulas, ni una masa,
ni un volumen, aunque resulta ser proporcional a
cualquiera de las tres magnitudes, con una diferente
constante de proporcionalidad, las inversas de
la constante de Avogadro, de la masa molar y del
volumen molar (ver las ecuaciones 1 a 3). Se reco-
mienda hacer ejercicios con estas tres expresiones
para transformar cantidad de sustancia en masa y

Masa Volumen
(m) 4%]
n=mM (1) n=V/Vn (2)
Cantidad de
sustancia
(n)

n=N/Na 3)

Numero de
Entidades
elementales

(N)

Figura 1. La cantidad de sustancia y su relacion con otras
magnitudes.

viceversa; cantidad de sustancia en nimero de enti-
dades elementales y viceversa; cantidad de sustancia
en volumen y viceversa.

Hacer ¢jercicios de cdlculo de masas molares y de

su aplicacion para el cdlculo de cantidad de
sustancia a partir de la masa

Por ejemplo, primero resulta recomendable que el
estudiante conozca por qué la masa molar de cual-
quier sustancia es numéricamente igual a la masa
relativa de su entidad elemental, es decir, que para
obtener la masa molar se coloca la unidad ‘gramo’ a
la masa relativa adimensional. Como hemos visto
de la definicion de mol, la masa de un mol de
atomos de carbono-12 es de 12,000 g. Es decir, la
masa de 1 mol de carbono-12 vale lo mismo que
su masa atomica relativa, 4,(C) = 12,000, pero colo-
candole la unidad ‘gramo’. Lo anterior se hace para
estar seguros de que en un mol de cualquier otra
sustancia se tenga el mismo nimero de entidades
elementales que en un mol de carbono-12, mediante
la apropiada asignacion de la masa molar de esa
sustancia, como su masa relativa colocandole la uni-
dad ‘gramo’. Por ejemplo, la sustancia A, hecha con
moléculas, tiene una masa molar M, que satisface la
ecuacion (4), que indica que el cociente de las masas
molares de A y del 12C debe ser igual al cociente de
sus masas relativas:

My _ M (4)
My, 4,(7C) (4)

(o

Hemos visto a lo largo de la parte II de este
articulo que muestras de dos sustancias que tengan
masas proporcionales a las masas relativas de sus
entidades elementales contienen el mismo nimero
de entidades. Por ello podemos asegurar que una
masa molar de A contiene el mismo nimero de
moléculas que atomos tiene una masa molar de car-
bono-12, es decir, 6,02~ 10?® moléculas.

A partir de la ecuacion anterior y de la definicion
de mol, dando a la masa molar del carbono-12 el
valor de 12,000 g y la masa atomica relativa del
carbono-12 el valor de 12,000, tenemos que el valor
de la masa molar de A, M, es el de la ecuacién (5):

12,000g

My = M (4) =M@ 1g

12,000 (5)

Vemos entonces que la masa molar de A, M,
coincide con la masa relativa de sus moléculas, pero
multiplicada por un gramo, es decir, colocandole la
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unidad ‘gramo’ a esa cantidad adimensional que es
la masa molecular relativa.

Familiarizar al alumno con la constante de Avogadro
Lo enorme de la constante de Avogadro y su fami-
liarizacion con ella deben formar parte de las estra-
tegias didacticas a emplear. Nosotros la incluimos
como la cuarta recomendacion. Algunos ejemplos
de analogias valiosas vienen en los articulos de Fulk-
rod (1981), Todd (1985), Bouma (1986), van Lubeck
(1989), Tannenbaum (1990), Hoyt (1992), Merlo y
Turner (1993), Bonneau (1994) y Garritz, Gasque,
Hernandez y Martinez (2002). Algo que es impor-
tante aclarar a los estudiantes es que N sera igual a
N, unicamente cuando 7 sea 1, en caso contrario
(que es la mayoria) esto no se cumple y por ello no
es posible decir que el nimero de entidades elemen-
tales es igual a la constante de Avogadro.

Presentacion de masas relativas de objetos comunes
Nos indican Wakeley y Grys (2000) que “el mol estd
enraizado en la idea de que dada una muestra de dos
elementos que contiene el mismo nimero de dtomos, la razon
de las masas de estos datomos puede ser determinada ficil-
mente. La razon de las masas de ambas muestras es también
una expresion de las masas relativas de esos elementos”.
Para comprender la forma en la que se calculan las
masas molares de atomos y moléculas y por qué de
esta forma se tiene un nimero comun de particulas
en estas muestras es imprescindible introducir como
la quinta recomendaciéon didactica la de plantear
alguna analogia para determinar los pesos relativos
de objetos comunes. Cita especial merecen los articu-
los de Arce de Sanabia (1993), Garcia Cifuentes (1997)
y Garritz, Gasque, Hernandez y Martinez (2002),
pues contienen toda una estrategia didactica para
aproximarse al concepto de mol. En los tres tra-
bajos se maneja la analogia del calculo de masas
relativas de objetos comunes (clips en el caso de Arce
de Sanabia; tornillos, tuercas, clavos grapas y alfi-
leres en el de Garcia Cifuentes, y varias semillas en
el de Garritz et al.) y se alcanza un simil del mol y
del nimero de Avogadro. Por esta razén incluimos
en la parte II de esta serie de articulos un cuadernillo
dedicado por entero a trabajar con las masas relati-
vas de clips que participan en supuestas reacciones

(Balocchi et al., 2005b).

Resolucion de problemas estequiométricos
Muchas de las investigaciones desarrolladas a la
fecha se han enfocado hacia el desarrollo de estrate-
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gias de ensefianza del concepto de mol y de la
resolucion de problemas estequiométricos (Gabel y
Sherwood, 1984; Nelson, 1991; Staver y Lumpe,
1995; Krieger, 1997; Dori y Hameiri, 1998; Case
y Fraser, 1999; Wakeley y Grys, 2000). Es de reco-
mendar el articulo de Krishnan y Howe (1994) a este
respecto, pues contiene un mapa conceptual muy
completo alrededor del concepto de ‘mol’, presenta
los cinco objetivos a alcanzar con la ensefianza y
desarrolla varios ejercicios de opcion miltiple y va-
rios problemas tendientes a alcanzar los objetivos
planteados.

Para vencer las dificultades que tienen los alum-
nos al manejar de forma operativa este concepto, se
han aplicado diversos métodos de ensenianza. Algu-
nos trabajos muestran que para los estudiantes es
mas sencillo resolver problemas cuando se les pre-
sentan de forma légica y con cierto razonamiento
(Lazonby, Morris y Waddington, 1982; Gabel y Sher-
wood, 1984), es decir, una serie de problemas del
mas simple al mas complicado, que si se les presenta
todo un enunciado con diferentes cuestiones, sin
estructurar, al mismo tiempo.

La sexta recomendacion didactica es, entonces,
el empleo de un conjunto de objetivos plausibles y
de ir pausadamente administrando ejercicios para
alcanzarlos. Es de resaltar la necesidad de utilizar al-
gunas estrategias que ayuden a mejorar la logica
matematica del alumno aplicada a este concepto y
que estan basadas en el uso de: (1) factores unita-
rios, (2) diagramas (McCullough, 1990), (3) propor-
ciones, (4) métodos computacionales (Toloudis,
1996). Esperamos que el lector detecte algunos de
ellos en el cuadernillo que sigue a continuacion.

Conclusiones

En nuestro caso abordamos la problematica y las
recomendaciones senialadas en los puntos anteriores
mediante las siguientes estrategias:

a) Llegar al concepto de cantidad de sustancia a
través de un proceso inductivo que parte de
utilizar la teoria de Dalton y el concepto de reac-
cion quimica para explicar hechos experimen-
tales. De esta manera los alumnos adquieren un
solido conocimiento de la naturaleza discontinua
de la materia. Adicionalmente, en este proceso,
ocupan la ecuacién quimica como una herra-
mienta a través de la cual relacionan informa-
ci6én de tipo submicroscopico y macroscépico
de las sustancias participantes en las reacciones,
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conectando de esta manera el macro y el submi-
cro mundos.

Alcanzar el término ‘entidad elemental’ por la
necesidad de especificar en el proceso de desa-
rrollo de la cantidad de sustancia cuales son los
entes que se estan contando. Lo anterior permite
aceptar que sea posible conocer el niimero de
entidades elementales contenidas en una por-
ci6n de cualquier sustancia.

De esta manera los estudiantes reconocen que
ademas del volumen y de la masa, otra propie-
dad cuantitativa ttil de una sustancia es su ni-
mero de entidades elementales. La relacion de
la nueva magnitud, la cantidad de sustancia, con
estas tres magnitudes debe explorarse a través
de ejercicios variados.

Acceder a la comprension de la masa atomica
relativa de los elementos y como este nimero
fue determinado experimentalmente. Los alum-
nos estin en condiciones de comprender por
qué muestras elementales que conservan la mis-
ma relacion de masas que las masas relativas de
sus elementos contienen el mismo nimero de
entidades elementales.

Conocer el concepto de ‘masa molar’ es el si-
guiente punto, pues las masas molares en gra-
mos de dos sustancias, al tener el mismo cocien-
te que las dos masas relativas de las entidades
elementales de las que estin compuestas, contie-
nen el mismo nimero de particulas, que es el de
Avogadro.

Lo anterior les permite reconocer (no aceptar de
memoria) que en ciertas porciones de sustancia
expresadas en unidades de masa o de volumen
(para el caso de sustancias gaseosas) hay el mis-
mo numero “de entidades elementales”.
Finalmente, contamos con todos los ingredien-
tes para presentar solidamente a la cantidad de
sustancia como una magnitud necesaria y valio-
sa que viene a completar la informacién que
tenemos de una sustancia, especialmente cuan-
do la hacemos reaccionar con otras con el objeto
de obtener datos cuantitativos. Por lo pronto, a
los alumnos les queda claro que la cantidad de
sustancia no es una masa, ni volumen, ni tampo-
co un nimero, pero cuya determinacion precisa
puede partir de estos datos. Todo este hilo con-
ductor lo siguen los alumnos trabajando en gru-
pos pequenos, en modalidad cooperativa, gene-
rando un proceso de riquisima interaccién y con
el apoyo oportuno y discreto del profesor.

Bibliografia

Ainley, D. Mole catchers? Education in Chemistry 28(1), 18-19, 1991.

Alkali, G. Ideas de los alumnos acerca del mol. Estudio curricular.
Enserianza de las Ciencias, 8(2), 111-119, 1990.

Arce de Sanabia, J. Relative Atomic Mass and the Mole: A Concrete
Analogy to Help Students Understand These Abstract Con-
cepts. Journal of Chemical Education, 70(3), 233-234, 1993.

Balocchi, E. Modak, B., Martinez-M., M., Padilla, K., Reyes, F. y
Garritz, A. Aprendizaje cooperativo del concepto ‘cantidad
de sustancia’ con base en la teoria atémica de Dalton y la
reacciéon quimica. PARTE I. El aprendizaje cooperativo.
Anexo: Cuadernillo ‘La reacciéon quimica y su repre-
sentacion’. Educacion Quimica, 16(3), 469-485, 2005a.

Balocchi, E. Modak, B., Martinez-M., M., Padilla, K., Reyes, F. y
Garritz, A. Aprendizaje cooperativo del concepto ‘cantidad
de sustancia’ con base en la teoria atémica de Dalton y la
reaccién quimica. PARTE II. Concepciones alternativas de
‘reacci6n quimica’. Anexo: Cuadernillo ‘Masas atémicas
relativas de los elementos’. Educacion Quimica, 16(4), 550-
567, 2005b.

Bent, H. A. Should the mole concept be X-rated? journal of
Chemical Education, 62(1), 59, 1985.

Bonneau, M. C. The mole buck. journal of Chemical Education,
71(4), 286-287, 1994.

Bouma, ]. Gas cans and gas cubes: visualizing Avogadro’s law.
Journal of Chemical Education, 63(7), 586-587, 1986

Case, J. M. y Fraser, D. M. An investigation into chemical
engineering students’ understanding of the mole and the use
of concrete activities to promote conceptual change. Interna-
tional Journal of Science Education 21(12), 1237-1249, 1999.

Ceverllati, R.; Montuschi, A.; Perugini, D.; Grimellini, N. y
Pecori, B. Investigation of Secondary School Students’ Un-
derstanding of the Mole Concept in Italy. Journal of Chemical
Education, 59(10), 852-856, 1982.

Dierks, W. Teaching the mole. European Journal of Science Education,
2, 145-158, 1981.

Dori, Y. J. y Hameiri, M. The ‘Mole environment’ studyware:
applying multidimensional analysis to quantitative che-
mistry problems. lnternational Journal of Science Education,
20(3), 317-333, 1998.

Felty, W.L.: Gram Formula Weights and Fruit Salad. journal of
Chemical Education, 62(1), 61, 1985.

Fortman, JJ. Pictorial Analogies IV: Relative Atomic Weights.
Journal of Chemical Education, 70(3), 235-236, 1993.

Fulkrod, J. E. How big is Avogadro’s number (or how small are
atoms, molecules and ions)? Journal of Chemical Education
58(6), 508, 1981.

Furi6, C., Azcona, R., Guisasola, G. y Mujika, E. Concepciones
de los estudiantes sobre una magnitud “olvidada” en la
ensenanza de la quimica: la cantidad de sustancia. Ensefianza
de las ciencias 11(2), 107-114, 1993.

Furié, C., Azcona, R. y Guisasola, J. Dificultades conceptuales y
epistemologicas del profesorado en la ensefianza de los
conceptos de cantidad de sustancia 'y de mol. Ensefianza de las
ciencias, 17(3), 359-376, 1999.

Furi6, C.; Azcona, R.; Guisasola, J. y Ratcliffe, M. Difficulties in
teaching the concepts of ‘amount of substance’ and ‘mole’.
International Journal of Science Education, 22(12), 1285-1304,
2000.

Furié, C, Azcona, R, Guisasola, J. Revision de investigaciones
sobre la ensefianza-aprendizaje de los conceptos cantidad

16

Educacion Quimica 17(1]



de sustancia y mol. Ensefianza de las Ciencias, 20(2), 229-242,
2002a.

Furié, C, Azcona, R, Guisasola, J. The learning and teaching of
the concepts ‘amount of substance’ and ‘mole’: A review of
the literature. Chemistry Education: Research and Practice in
Europe, 3(3) 277-292, 2002b.

Furi6, C. y Padilla, K. La evolucién histérica de los conceptos
cientificos como prerrequisito para comprender su signifi-
cado actual: el caso de la “cantidad de sustancia” y el
“mol”. Diddctica de las Ciencias Experimentales y Sociales, 17,
55-74,2003.

Gabel, D. y Sherwood, R.D. Analyzing difficulties with mole-con-
cept tasks by using familiar analog tasks. Journal of Research
in Science Teaching, 21(8), 843-851, 1984.

Garcia Cifuentes, A. La ensefianza del concepto de mol: un
enfoque practico. Alambigue. Diddctica de las Ciencias Experi-
mentales, 14, 105-111, 1997,

Garritz, A.; Gasque, L.; Hernandez, G. y Martinez, A. El mol: un
concepto evasivo. Una estrategia didactica para ensefarlo. Alam-
bigue. Diddctica de las Ciencias Experimentales, 33, 99-109, 2002.

Gillespie, R. J.; Eaton, D. R.; Humphreys, D. A. y Robinson, E.
A. Atoms, molecules and reactions. An introduction to chemistry.
Englewood Cliffs, NJ, USA: Prentice Hall, 1994.

Griffiths, A. K.; Kass, H. y Cornish, A. G. Validation of a learning
hierarchy for the mole concept. Journal of Research in Science
Teaching, 20, 639-654, 1983.

Guggenheim, E. A. The mole and related quantities. Journal of
Chemical Education, 38(2), 86-87, 1961.

Johnstone, A. H. Studies in Science Education, 1,21, 1974.
Johnstone, A. H.; Morrison, T. I.; Sharp, D. W. A. Topic Difficulties
in School Chemistry. Education in chemistry, 8, 221, 1971.
Hawthorne, R. M. The mole and Avogadro’s number. journal of

Chemical Education, 50, 282-284, 1973.

Henson, R. y Stumbles, A. Modern mathematics and the mole.
Education in Chemistry, 16(1), 10-11, 1979.

Herron, J. D. Piaget for chemists. Journal of Chemical Education,
52(3), 146-150, 1975.

Hierrezuelo, J. y Montero, A. La ciencia de los alumnos: su utilizacion
en la diddctica de la fisica y la quimica. Madrid: Editorial
Laia-Ministerio de Educacién y Ciencia. Capitulo 9 “Natu-
raleza de la materia”, 1988.

Howe, A. C. y Durr, B. P. Anilisis of an instructional unit for level
of cognitive demand. Journal of Research in Science Teaching,
19(3), 217-224, 1982.

Hoyt, W. A mole of salt crystals — or how big is the Avogadro’s
number? Journal of Chemical Education, 69(6), 496, 1992.

IUPAC Abbreviated list of quantities, units and symbols in physi-
cal chemistry. Puede encontrarse en la siguiente direccién
electrénica:
http://www.iupac.org/reports/1993/homann/base 1. html,
consultada por tltima vez el 27 de junio de 2005, 1993.

Jensen, W. B. The origin of the Mole Concept. Journal of Chemical
Education, 81(10), 1409, 2004.

Kolb, D. The Mole. Journal of Chemical Education, 55(11), 728-732, 1978.

Krieger, C. R. Stoogiometry: A Cognitive Approach to Teaching
Stoichiometry. Journal of Chemical Education, 74(3), 306-309,
1997.

Last, A. M. y Webb, M. J. Using monetary analogies to teach
average atomic mass. Journal of Chemical Education, 70(3),
234-236, 1993.

Lazonby, J. N.; Morris, J. E.; Waddington, D. J. The muddlesome

CIENCIA PARA NINOS Y JOVENES

mole. Education in Chemistry, 19(4), 109-111, 1982.

Lee, S. A redefinition of «mole». Journal of Chemical Education,
38(11), 549-551, 1961.

Lybeck, L., Ference, M., Stromdahl, H., Tullberg, A. The Pheno-
menography of the ‘Mole concept’ in Chemistry. /nP. Rams-
den (Ed.), Improving Learning. New perspectives (pp. 81-108).
London: Kogan Page, 1988.

McCullough, T. Avogadro’s number, moles and molecules. Jour-
nal of Chemical Education, 67(9), 783, 1990.

McGlashan, M. L. Physicochemical Quantities and Units, London:
The Royal Institute of Chemistry, 1971.

McNaught, A. D. and Wilkinson, A., Cambridge, UK: Royal
Society of Chemistry, 2 edition. La version en linea de este
compendio puede encontrarse en la siguiente URL:
http://www.iupac.org/publications/compendium/index.html,
consultada por tltima vez el 27 de junio de 2005, 1997.

Myers, R. T.: Moles, Pennies and Nickels. journal of Chemical
Education, 66(3), 249, 1989.

Merlo, C. y Turner, K.E. A mole of M&M’s. Journal of Chemical
Education, 70(6), 453, 1993.

Nelson, P. G. The elusive mole. Education in Chemistry, 28(4),
103-104, 1991.

Novick, S. y Menis, J. A Study of Students’ Perceptions of the Mole
Concept. Journal of Chemical Education, 53(11), 720-722, 1976.

Ostwald, W. Greundlagen der anorganischen Chemie, Leipzig, Ger-
many: Engelmann, 1900.

Ostwald, W. The fundamental principles of chemistry, London, UK:
Longmans, Green & Co., 1909.

Padilla-Martinez, K. Las concepciones del profesorado universi-
tario de quimica sobre la ensefianza de la cantidad de
sustancia y el mol. Analisis critico y propuesta de mejora.
Tesis Doctoral, Universidad de Valencia, Valencia, 2004.

Paolini, M.; Cercignani, G. y Bauer, C. Correctly expressing
Atomic Weights. Journal of Chemical Education, 77(11), 1438-
1439, 2000.

Richardson, D.E.: Comments Invited on Changes in Definition
of “Atomic Weight”. Journal of Chemical Education, 69(9), 736,
1992.

Rogado, J. A grandeza quantidade de matéria e sua unidade, o
mol: algunas consideraces sobre dificuldades de ensino e
aprendizagem. Ciéncia & Educagdo, 10(1), 63-73, 2004.

Sanchez-Blanco, G. y Valcarcel-Pérez, M. V. Relacién entre el co-
nocimiento cientifico y el conocimiento didactico del conte-
nido: un problema en la formacion inicial del profesor de
secundaria. Alambique. Diddctica de las Ciencias Experimentales,
24, 78-86, 2000.

Schmidt, H. J. Secondary school students’ strategies in Stoichiometry.
International Journal of Science Education, 12(4), 457-471, 1990.
Schmidt, H. J. Stoichiometric problem solving in high school
chemistry. International Journal of Science Education, 16(2),

191-200, 1994.

Staver, J. R. y Lumpe, A. T. Two investigations of student’s
understanding of the mole concept in Chemistry textbooks.
Journal of Research in Science Teaching, 30(4), 321-337, 1995.

Stromdahl, H., Tullberg, A. y Lybeck, L. The qualitatively diffe-
rent conception of 1 mol. International Journal of Science
Education, 16(1), 17-26, 1994.

Tannenbaum, I. R. How large is a mole? journal of Chemical
Education, 67(6), 481, 1990.

Todd, D. Five Avogadro’s number problems. journal of Chemical
Education, 62(1), 76, 1985.

Enero de 2006

17



Toloudis, M. The Size of a Mole. journal of Chemical Education

73(4), 348, 1996.

Tuallberg, A., Strémdahl, H. y Lybeck, L. Students’ conception of
1 mol and educators conception of how to teach ‘the mole’.
International Journal of Science Education, 16(2), 145-156, 1994.

Van Lubeck, H. How to visualize Avogadro’s number? Journal of
Chemical Education, 66(9), 762, 1989.

Wakeley, D. M. y Grys, H. (2000). Developing an intuitive ap-
proach to moles. Journal of Chemical Education, 77(8), 1007-
1009.

ANEXO
Cantidad de sustancia

Estimados alumnas y alumnos: Les damos nuevamente la bienvenida y los volvemos a invitar a estudiar de una forma diferente. La unidad que
estudiaremos hoy, es la final del tema ‘Cantidad de sustancia’, y se desarrollard considerando a la sala de clases como un verdadero taller donde los
protagonsitas son todos y cada uno de ustedes. Vamos a empezar por la mencion de algunas limitaciones del modelo de Dalton y como fueron corrigiéndose,
porque valorar los sucesos cientificos historicos nos da una vision clara de como ha ido mejorando nuestro conocimiento de los hechos.

1. ALGUNAS OBJECIONES A LAS MASAS
ATOMICAS DETERMINADAS POR DALTON

Primera objecion: Las férmulas usadas por Dalton de
los elementos hidrégeno y oxigeno y del compuesto
agua no son las correctas

Apliquemos el método de Dalton y la informacién que
manejaba para determinar las masas atomicas relativas de
los elementos hidrégeno y oxigeno.

Dalton conocia que el hidrégeno y el oxigeno reaccio-
nan en ciertas condiciones dando agua. Suponia, ademads, que
estos elementos eran una coleccion de atomos individuales
y que el agua era un compuesto dinuclear de formula HO.

Por otra parte, actualmente sabemos que 1,01 g de
hidrégeno reaccionan con 8,00 g de oxigeno para formar
9,01 g de agua.

Usando estas masas y sus ideas acerca de la naturaleza
del hidr6geno y del oxigeno, Dalton habria calculado que el
atomo de oxigeno es unas ocho veces mas “pesado” que
el atomo de hidrégeno.

Pregunta 1

Muestren, usando la informacién que poseia Dalton, que el
atomo de oxigeno resulta ser unas ocho veces mas “pesado”
que el del hidrégeno.

Comentario: Sin embargo, en las tablas de masas atémicas actuales se indica
que el atomo de oxigeno es aproximadamente 16 veces mas “pesado” que

el de hidrogeno.

Pregunta 2

Sabiendo que tanto el hidrogeno como el oxigeno presentan
sus atomos asociados en moléculas dinucleares y que la
formula del agua es H,O, en vez de HO, y recordando el
hecho de que 1,01 g de hidrogeno reaccionan con 8,00 g de
oxigeno para formar 9,01 g de agua:

a) Determinen las masas atémicas relativas de los elemen-
tos hidrégeno y oxigeno. Dejen al hidrégeno como
elemento de referencia asignandole el valor 1 para su
masa atomica relativa.

b) Demuestren que en 1,01 g de hidrégeno hay el mismo
numero de atomos que en 16,00 g de oxigeno.

Comentario: De acuerdo con la ecuacion 2Hg + Oz ® 2 H2O, en 1,01 g de
hidrégeno hay el doble de moléculas que en 8,00 g de oxigeno; por lo tanto,
en 16,00 g de oxigeno hay el mismo niimero de moléculas que en 1,01 g de
hidrégeno. Como el hidrégeno y el oxigeno son elementos con moléculas
dinucleares, en 1,01 g de hidrégeno y en 16,00 g de oxigeno hay el mismo
numero de atomos.

Segunda objecion: Los &tomos de un mismo

elemento no siempre son iguales entre si

De acuerdo con la teoria de Dalton todos los atomos de un
mismo elemento son iguales entre si; por lo tanto, cada uno
de los atomos deberia tener la misma masa. Pero esto es
incorrecto para la mayoria de los elementos. Por ejemplo, en
una porcién natural de oxigeno hay tres tipos de atomos,
cada uno de los cuales presenta una masa diferente, como
veremos un poco mas adelante.
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Utilizando una técnica llamada “Espectrometria de ma-
sas”, desarrollada a principios del siglo pasado, se descubrio
que muchos elementos son en realidad una mezcla de ato-
mos de diferente masa. Asi, en una porcion de plata pueden
encontrarse dos tipos de &tomos. Los identificaremos con los
simbolos Ag y 1WAg. Estos atomos comparten el mismo
namero atémico o nimero de protones (Z =47), pero tienen
diferentes nimeros de masa (107 y 109), porque poseen
un diferente nimero de neutrones (60 y 62). A los atomos
que tienen el mismo nimero atémico, pero diferentes masas,
se les llama is6topos.

La técnica permite conocer tanto la masa relativa de
estos atomos como el porcentaje de atomos de cada tipo
presente en una muestra natural representativa del elemen-
to. Por ejemplo, los tres is6topos del atomo de oxigeno tienen
las caracteristicas dadas en la tabla 1. Vemos en esta tabla
que practicamente todos los 4tomos de oxigeno correspon-
den a oxigeno-16, pero que existe una pequeiia fraccion de
atomos de oxigeno-18 y menos atin de oxigeno-17. Nota: al
porcentaje de cada is6topo en una muestra natural de un
elemento se le llama “porcentaje de abundancia”.

Tabla 1. Datos de los is6topos del atomo de oxigeno.
Tipo de a&tomo Nombre Masa atémica | Porcentaje de
(Isétopo) relativa abundancia
50 Oxigeno-16 15,99491 99,762
70 Oxigeno-17 16,99913 0,038
80 Oxigeno-18 17,99916 0,200

Veamos esta situacién a escala macroscépica:
La figura 1 representa, a escala atémica, a una porcién
del elemento ficticio Ethelonio (E). Sus atomos estan repre-

Figura 1. Una muestra del elemento Ethelonio, con clips de tres diferentes
tamarfos y masas.
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sentados por clips. Este elemento esta constituido por tres
tipos de clips que identificaremos con los simbolos 'E, 2E y
SE. Los clips de un mismo tipo tienen la misma masa. La
masa de cada tipo de clip fue determinada con una balanza
analitica. Se conoce también el nimero de clips de cada tipo.

En la tabla 2 se muestran los datos correspondientes de
la muestra en estudio.

Tabla 2. Datos de los clips de la muestra de la figura 1.

Tipodeclip | Masaclip(g) | Nimero de dlips Porcentaje
en la porcién de clips
'E 0,4443 10 28,6
E 0,4692 20 57,1
°E 1,0078 5 43
Pregunta 3

Determinen la masa total de la porcion utilizada del elemen-
to Ethelonio.

Pregunta 4
Si se divide la masa total de la muestra de Ethelonio entre el
nimero de clips totales se obtiene el siguiente dato:

0,5390 g Interpreten este dato.

Podemos también llegar al valor anterior a partir del porcen-
taje de clips de cada tipo en la muestra.

En este caso debemos considerar las masas de cada tipo
de clip junto con su contribucion expresada por el porcentaje
a la masa promedio.
masa 'E” 28,6 + masa’E " 57,1 + masa’E "~ 14,3

100

Masa promedio =
Masa promedio =0,5390 g

Comentario: Estrictamente no hay ningun clip que tenga esta masa. Se trata
de la masa promedio de los clips.

Pregunta 5

Una analogia: Supongamos que en un curso el 25% de los
alumnos mide 1,60 m; el 62,5% mide 1,65 m y el 12,5%
restante mide 1,70 m.
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a) {Cual es la altura promedio de los alumnos del curso?
b) Interpreten el valor encontrado.

Comentario: Ningun alumno del curso tiene una altura igual a 1,64 m pero
este dato representa la altura promedio de los alumnos del curso.

En la espectroscopia de masas, las masas atémicas de los
elementos se determinan comparandolas con la masa del
atomo de carbono doce (1?C) a la cual se le asigna un valor
de exactamente 12,00. Este atomo es un is6topo que tiene en
su nucleo seis protones y seis neutrones. Recordemos que
Dalton utilizé el atomo de hidrégeno como elemento de
referencia dandole el valor 1 a su masa atémica relativa.

La masa atémica relativa se indica con el simbolo A4,.

Cuando nos referimos a la masa atomica relativa de un
isétopo particular, como por ejemplo la del is6topo ‘Mg del
magnesio, lo indicamos como sigue:

A, (**Mg) = 23,9850

Si nos referimos a la masa atomica relativa de un elemento
(masa atémica relativa promedio) lo sefialamos de esta forma:

A, (Mg) = 24,305

Algunos elementos como el berilio, el fluor y el sodio sélo
tiene un tipo de atomo estable (podriamos decir que tienen
un unico isétopo estable, que es el “Be, F y 2Na, respecti-
vamente). En este caso la masa atomica relativa promedio
es la misma que la masa del is6topo estable.

Pregunta 6

Calculen la masa atoémica relativa (promedio) del elemento
cloro considerando la informacién entregada por la espec-
trometria de masas dada en la tabla 3.

Tabla 3. Datos de masas atomicas relativas y porcentaje de
abundancia para los is6topos estables del cloro.

Tipo de dtomo Masa atémica Porcentaje de
(Is6topo) relativa abundancia
3q 34,97 75,77
q 36,97 24,23

CIENCIA PARA NINOS Y JOVENES

Pregunta 7

La tabla 4 indica la masa atémica relativa de los is6topos de

los elementos litio, nitr6geno, oxigeno y calcio. Completen

la columna de “masa atémica relativa” para estos elementos.
La abundancia corresponde al porcentaje de cada is6to-

po con respecto al numero total de los is6topos estables en

la naturaleza del elemento considerado.

Tabla 4. Datos de los isotopos estables de litio, nitrogeno, oxigeno
y calcio.

Elemento | Is6topo Masa Abundancia Masa
relativa (%) atémica
relativa
(promedio)
LITIO 5Li 6,01512 7,5
“Li 7,01600 92,5
NITROGENO TN 14,00307 99,634
5N 15,00011 0,366
OXIGENO %0 15,99491 99,762
70 16,99913 0,038
80 17,99916 0,200
CALCIO “Ca | 39,96259 96,941
“Ca | 41,95863 0,647
“Ca | 42,95878 0,135
%Ca | 43,95549 2,086
%Ca | 45,9537 0,004
“Ca | 47,9524 0,187

2. DETERMINACION DE LAS MASAS ATOMICAS
RELATIVAS APLICANDO EL METODO DE DALTON
ENRIQUECIDO CON LOS CONOCIMIENTOS
ACTUALES

Pregunta 8

Demuestren que en 3,000 g de litio, en 6,054 g de nitrégeno,
en 6,915 g de oxigeno y que en 17,322 g de calcio hay el
mismo numero de atomos.

Datos:

Enrelacién ala naturaleza a escala atomica de los elementos:

— El litio y el calcio podemos considerarlos como un
conjunto de atomos individuales.

— El oxigeno y el nitr6geno son sustancias formadas por
moléculas dinucleares.

En relacion a las reacciones entre los elementos a escala
macroscopica:

Reaccion del litio y el oxigeno.

— Se determiné que 27,764 g de litio reaccionan exacta-
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mente con 32,000 g de oxigeno.

— Elcompuesto que se obtiene es el 6xido de litio. Férmula
empirica: Li,O

Reaccion del calcio y el oxigeno

— Se obtuvo que 80,156 g de calcio reaccionan exactamen-
te con 32,000 g de oxigeno.

— El compuesto que se obtiene es el 6xido de calcio.
Férmula empirica: CaO.

Reaccion del Nitrogeno y el Oxigeno:

— Se determiné que 56,028 g de nitrégeno reaccionan
exactamente con 96,000 g de oxigeno.

— Elcompuesto obtenido es el tri6xido de dinitré6geno que
es un compuesto molecular de férmula: N,O,

Comentarios: 1. Para determinar la masa atomica relativa por ejemplo del
litio con respecto al oxigeno utilizando el método de Dalton, ustedes debieron
plantear la ecuacion y relacionarla con la masa en que se combinan ambos
elementos. Esto permite afirmar que en 27,764 g de Li hay el doble de
atomos que en 32,000 g de oxigeno. Si indicamos que el nimero de dtomos
que hay en los 32,000 g de oxigeno molecular es N entonces el nimero de
atomos que hay en 27,764 g de litio es 2/V. Luego probablemente razonaron
que en 13,882 g de litio hay el mismo niamero de atomos que en 32,000 g de
oxigeno molecular; en consecuencia: 4r (Li) / 4, (O) = 13,882 g/ 32,000 g.
Es decir, 4; (Li) / 4 (O) = 1.000 / 2,305.

Podriamos expresar algebraicamente este razonamiento de la siguiente
manera:

mLi 27,764 g 13,882 g
Ar(Li) _ 2Natomos Li _ 2Natomos _ Natomos _ 13,882 _ 1,000
4,(0) mo T 32,000g  32,000g 32,000 2,305
N atomos O Natomos  Natomos

Vemos que en 13,882¢g de litio hay el mismo nimero de atomos que en
32,000 g de oxigeno.
m: masa de combinacion de los elementos reaccionantes.
N:numero desconocido de atomos en una porcion de un elemento tomado
de referencia.

También podemos reordenar la ecuacién anterior como sigue:
En este caso notamos que en 27,764 g de litio hay el mismo numero de
atomos que en 64,000 g de oxigeno.

A(Li)  my;” dtomos _ 27,764 g’ Natomos _ 27,764 g  Natomos
A4{0) mo” 2 Natomos 32,000g” 2 Natomos 64,000 Natomos

_27,764g _ 1,000
T64,000g 2,305

2. La respuesta del grupo estara correcta si determinan que comparados
con la masa atémica relativa del litio, el nitrégeno es 2,018 veces “mas
pesado”; el oxigeno es 2,305 veces “mas pesado” y el calcio es 5,774 veces
“mas pesado”.

En otras palabras: si 4r (Li) = 1,000, entonces:

A;(N)=2,018 4,(0)=2,305 A (Ca)=>5,774.

CIENCIA PARA NINOS Y JOVENES

3. Como se ha demostrado que en 1,000 g de litio, 2,018 g de nitr6geno,
2,305 g de oxigeno y 5,774 g de calcio hay el mismo nimero de atomos,
que sefialaremos con la letra N, entonces, en 3,000 g de litio, 6,054 g de
nitrégeno, 6,915 g de oxigeno y en 17,322 g de calcio habra 3 Natomos, pues
son masas proporcionales (estdn triplicadas) a la masa atomica relativa
expresadas en gramos.

Deciamos que en la técnica de la espectrometria de masas,
para determinar las masas atomicas relativas, se utiliza como
elemento de referencia el C-12, que es uno de los is6topos
mas comunes del carbono, y al cual se le asigna el valor
12,0000 para su masa atomica relativa.

Pregunta 9

Recalculen el valor de las masas atémicas de los elementos
nitrégeno, oxigeno y calcio usando como referencia el ele-
mento litio con una masa atémica relativa de 6,941 en vez
de 1,000 (este dato corresponde a la masa relativa prome-
dio del litio con relacién al carbono-12).

Comprobacion : Las masas atomicas relativas de los elementos considerando
al litio con una masa atoémica relativa igual a 6,941 son:

A (Li) = 6,941 A, (N) = 14,007 4, (O) = 15999 A, (Ca) = 40,077

Informacioén
Se determind a través de varios métodos
experimentales que en 12,0000 g de C-12
hay 6,02 ° 10%3 atomos de carbono-12.

Por lo tanto: en 6,941 g de Li; 14,007g de nitrégeno; 15,999 g
de oxigeno y en 40,077 g de calcio hay también 6,02 = 10%
atomos.

Generalizando:

Puede afirmarse que en aquella masa expresada en gramos
de un elemento que sea numéricamente igual a su masa
atomica relativa hay el mismo nimero de atomos y que ese
nimero se determiné experimentalmente y resulté ser
6,02~ 10%.

Por lo tanto y tomando al cobre como ejemplo puede
afirmarse que en 63,546 g de cobre hay 6,02~ 10?® atomos
de cobre pues sabemos que 4, (Cu) = 63,546.

De aqui en adelante usaremos las masas atomicas rela-
tivas considerando el C-12 como elemento de referencia al

Enero de 2006

21



cual se le asigna una masa atomicarelativa exactamente igual
a 12,0000.

Pregunta 10
Determinen el nimero de atomos presente en 10 g de cobre.
Justifiquen su respuesta.

Pregunta 11
Si se tiene una lamina de hierro formada por 1,5 =~ 10?2
atomos, écual es la masa de lalamina? Dato: 4, (Fe) = 55,845.

Pregunta 12

Considerando la tabla 4 calculen el namero de atomos del
isotopo *Ca que hay en 40,078 g de calcio.

Dato: 4, (Ca) = 40,078.

CIENCIA PARA NINOS Y JOVENES

Tabla 5. Dos acepciones del concepto de masa atomica.

Dato Concepto

Interpretacion

Ar(Ca) = 40,078 |Corresponde a la

masa atomica
relativa del
elemento calcio

Indica que el atomo
promedio del elemento calcio
tiene aproximadamente unas
3,3 veces mas masa que el
atomo de referencia C-12

Mca= 40,078 g

Corresponde a la
masa de 6,02 °
1023 atomos de
calcio. Relaciona la
masa del elemento
con el numero de
atomos contenidos
en ella.

Es la masa en gramos
numéricamente igual a la
masa atomica relativa.
Permite conocer la masa
correspondiente de un
numero dado de atomos o el
numero de atomos presentes
en una cierta masa del

elemento. También permite
calcular la masa atomica
promedio en gramos de un
atomo de calcio.

Pregunta 13

Evalden la siguiente afirmacion: Para mezclar 1~ 10% ato-
mos de cobre con 1 = 10% atomos de estafio se necesitan
0,01g de cobre y 0,02 g de estafio.

Datos: 4, (Cu) = 63,55 ; 4, (Sn) = 118,71

Resumen

La tabla 5 muestra las dos acepciones que se han presentado
del concepto de masa atémica. Las veremos con el elemento
calcio.

Comentario: No debemos confundir la masa atémica relativa del atomo de calcio
(sin unidades) y la masa de 6,02 10 atomos de calcio (en unidades de g).

3. SUSTANCIAS MOLECULARES: LA MASA
MOLECULAR

Como vimos en la PARTE I de esta serie de articulos “La
Reaccion Quimica y su Representacion” hay elementos y
compuestos que estan formados por moléculas. En este caso
hablamos de masa molecular en vez de atomica.

El oxigeno que respiramos es un ejemplo de elemento
molecular. En una porcién de oxigeno hay un gran niimero
de moléculas dinucleares (O,).

El agua es un ejemplo de compuesto molecular. Una
porcién de agua pura es un conjunto de moléculas trinuclea-
res (H,O).

Para calcular tanto la masa molecular relativa de las
sustancias moleculares se debe conocer la formula de la
molécula y la masa atémica relativa de los elementos que
la constituyen. El simbolo para expresar la masa molecular
relativa es: M,

PREGUNTA 14
¢Cual es la masa molecular relativa de la molécula de O,?
Dato: 4, (O) = 16,00

Comentario : Podemos decir que la molécula de oxigeno es unas 2,7 veces
mas “pesada” que la masa del dtomo del C-12.
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Pregunta 15
{Cual es la masa en gramos de 1,0~ 10% moléculas de O,?

4. COMPUESTOS CON ESTRUCTURA GIGANTE: LA
MASA DE LA UNIDAD FORMULA

Los compuestos con “estructura gigante” son aquellos donde
los atomos que los componen se asocian formando una sola
unidad que los contiene a todos en una cierta disposicién.
Este es el caso del cloruro de sodio, del diéxido de silicio y
de muchos compuestos organicos, como los polimeros.

Una informacién importante de estos compuestos la entre-
ga su formula empirica que indica, como sabemos, la pro-
porcién atémica en que se encuentran asociados sus 4tomos.

La férmula empirica del cloruro de sodio, NaCl, indica
que por cada atomo de sodio presente en la estructura hay
un atomo de cloro.

Consideraremos a la asociacién NaCl como una unidad
solo con fines practicos, a la que llamaremos Unidad Fér-
mula. Podemos calcular su masa relativa sumando las masas
atémicas relativas correspondientes del sodio y del cloro.

Llamaremos a la masa relativa de esta unidad la masa
formula relativa.

Asi, la masa formula relativa es:

M,(NaCl) = A4, (Na)+ 4,(Cl)

= 23,00 + 35,45 = 58,45
Si ahora tomamos 58,45 g de cloruro de sodio en esa porcién
hay 6,02~ 10% unidades férmula de la sustancia.

Pregunta 16

Calculen la masa férmula relativa del compuesto cloruro de
potasio (un compuesto de estructura gigante).

Datos: féormula empirica del compuesto KCI; 4, (K) = 39,1;
4,(Cl)=35,5

CIENCIA PARA NINOS Y JOVENES

EVALUEMOS CUANTO HEMOS APRENDIDO

Pregunta 18
{Dénde hay mayor nimero de atomos, en 20,0 g de cobre

o en 10,0 g de aluminio?
Datos 4, (Cu) = 63,55 ; 4, (Al) = 27,00

Pregunta 19

{Do6nde hay mayor nimero de moléculas, en 100,0 g de agua
o en 100,0 g de dioxido de carbono?

Datos 4, (C) =12,01; 4, (H) = 1,01; 4, (O) = 16,00

Pregunta 20

{Dénde hay mayor nimero de unidades féormula, en 50,0 g
cloruro de sodio (NaCl) o en 50,0 g de cloruro de potasio (KCI)
Datos 4, (Na) = 23,00 ; 4, (Cl) = 35,45 ; A4, (K) = 39,10

Pregunta 21

Se tienen dos vidrios de reloj, con masas iguales de magnesio
y cromo respectivamente. {En cudl de ellos hay un mayor
nimero de atomos?

Datos: 4, (Mg) =24,3; 4, (Cr) = 52,0

Pregunta 17

Evalden la siguiente afirmacién: “Como la masa férmula
relativa del KCl es 74,6 en 74,6 g de cloruro de potasio, hay
6,02~ 10?® unidades férmula de este compuesto”.
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5.LA CANTIDAD DE SUSTANCIA

La quimica es una ciencia que mide cuantitativamente las
porciones de las sustancias que ocupa y obtiene en el curso de
las reacciones quimicas. Ademas, fija las condiciones expe-
rimentales de temperatura, presion, tiempo y otras variables
que también deben ser medidas con la misma rigurosidad.

De esta manera, cuando hacemos reaccionar elemen-
tos o compuestos, es habitual que las cantidades que de ellos
ocupemos se midan en moles o, en todo caso, las expresemos
indirectamente a través de su masa o de su volumen.

Ahora bien: si fuera el caso que necesitaramos comprar
algunas sustancias y quisiéramos hacer gala de nuestros
conocimientos, podriamos intentar sorprender al depen-
diente de una tienda de productos quimicos pidiéndole
2,6~ 10% atomos de sodio, 1,7~ 10% moléculas de agua y
9,4 " 10% unidades férmula de sulfato de cobre (II) anhidro.
Si el dependiente estuviera al tanto de la relacion entre el
nimero de entidades elementales presente en una porcién
de sustancia y la masa de esa porcién, nos entregaria en cifras
redondas: 1 kg de sodio; 500 g de agua y 250 g de sulfato de
cobre (IT) anhidro.

Ahora bien: el dependiente podria habernos puesto en
aprietos si nos hubiese dicho que esas sustancias las vende
en unidades de cantidad de sustancia, es decir, usando la
unidad mol. En este caso tendriamos que haber pedido: 43,2
mol de sodio; 28,2 mol de agua y 1,6 mol de sulfato de cobre
II anhidro.

{Qué es la cantidad de sustancia?

Como la masa, la cantidad de sustancia es una de las
siete magnitudes fundamentales del Sistema Internacional
de Unidades. Se expresa en moles. Permite relacionar el
mundo submicroscépico con el macréscépico.

Su simbolo es n, su unidad es el mol.

El mol se define como la cantidad de una sustancia que tiene tantas
entidades elementales como dtomos hay en 0,0120 kilogramos de
carbono-12. Cuando es usado el mol, las entidades elementales
deben ser especificadas y pueden ser 4tomos, moléculas, iones,
electrones, otras particulas o grupos especificos de estas particulas.

Veamos cada aspecto de la definicion:

Sustancia: Materia de composiciéon quimica definida, que
tiene propiedades caracteristicas tales como la densidad,
la conductividad eléctrica o el punto de fusion. Ejemplos
de sustancias: hierro; agua; alcohol etilico.

Entidad elemental: En general es aquella minima porcién de
una sustancia que se considera representativa de ella o
que se selecciona como tal. Asi por ejemplo, selecciona-
mos al atomo de oro como la minima porcién de él que
representa al elemento oro y ala molécula de agua como
la minima porcién de ella que representa al compuesto

CIENCIA PARA NINOS Y JOVENES

molecular agua y a la unidad férmula NaCl como la
minima porcién de la sal que representa al compuesto
de estructura gigante cloruro de sodio. El atomo, la
molécula y la unidad férmula son, por lo tanto, ejemplos
de entidades elementales.

Pregunta 22

{La entidad elemental del nitr6geno atmosférico es el &tomo
de nitr6geno o la molécula dinuclear N,?

Dato: El nitrégeno atmosférico esta constituido por molécu-
las dinucleares.

Comentario: En una porcién o muestra de nitrégeno atmosférico hay sola-
mente moléculas de N, cada una de las cuales representa o permite explicar
alguna propiedad esencial del conjunto total. La entidad elemental del
nitrégeno no es el atomo de nitrégeno puesto que el atomo aislado tiene
propiedades fisico-quimicas diferentes a las del nitr6geno atmosférico.

Como el niimero de entidades elementales (4tomos de
carbono en este caso) que hay en 0,0120 kilogramos de car-
bono-12 es 6,02~ 10%, entonces podemos definir en forma
resumida que 1,00 mol de cualquier sustancia es:

Deciamos que el simbolo de la magnitud cantidad de sustan-
cia es n.

Para sefialar una cantidad de agua correspondiente a

0,1 mol se escribe:

1 mol de sustancia es aquella cantidad de sustancia que
contiene 6,02~ 10> entidades elementales de la misma.

0= 0,1 mol H,O

La cantidad de sustancia no es un nimero de entidades
elementales, pues la magnitud tiene una unidad, que para
este caso es el mol. Tampoco es una masa ni un volumen,
pues la masa se mide en unidades de masa como el gramo,
por ejemplo, y el volumen se mide en unidades de volumen,
como el litro, por ejemplo.

La cantidad de sustancia es una magnitud que es propor-
cional al nimero de entidades elementales de la sustancia.

Ejemplo: Una porcion de plata que tiene 1,204~ 10* de
entidades elementales (atomos de plata en este caso) corres-
ponde a una cantidad de plata igual a 2,00 mol. Esto se indica
de la manera siguiente:

ny,= 2,00 mol Ag

24

Educacion Quimica 17(1]



5.1 Conceptos asociados a la cantidad de sustancia

La masa molar
Para conocer la masa que corresponde a una cierta cantidad
de sustancia de un elemento, debemos conocer la masa
atomica relativa del elemento.

Por ejemplo: ¢Cual es la masa de 1,0 mol de magnesio?

De acuerdo con la definicién de cantidad de sustancia
1,0 mol de magnesio corresponde a una porcién de
6,02 10% atomos de magnesio.

Por otra parte como 4, (Mg) = 24,3 entonces en 24,3 g
hay 6,02 ~ 10** atomos de magnesio.

Por lo tanto, la masa de 1,0 mol de magnesio es 24,3 g.

El nexo entre la cantidad de sustancia y la masa corres-
pondiente a dicha cantidad se encuentra en el hecho de que
cuando expresamos la masa atémica relativa de un elemento,
o la masa molecular relativa de un elemento o un compuesto
molecular o la masa formula relativa de un compuesto de
estructura gigante y le afiadimos la unidad gramo, en esas
porciones siempre hay 6,02~ 10% entidades elementales.

A la masa de un mol de cualquier sustancia la llamare-
mos masa molar (M).

La masa molar es aquella masa que corresponde a
6,02~ 10% entidades elementales de la sustancia.

Sus unidades son unidades de masa dividido por unida-
des de cantidad de sustancia, como por ejemplo g/mol.

Ejemplos:
1) My =39,10 g/mol K
Justificacion: Como 4, (K) = 39,10, entonces en 39,10 g de potasio
hay 6,02~ 10% entidades elementales (atomos, en este caso).

9) My, = 18,02 g/mol H,0

Justificacion: Como M, (H,O) = 18,02 entonces en 18,02 g
de agua hay 6,02~ 10* entidades elementales (moléculas,
en este caso).

3) Mg, = 56,10 g/mol CaO
Justificacion: Como M, (CaO) = 56,10 entonces en 56,10 g de
6xido de calcio hay 6,02~ 10* entidades elementales (uni-
dades formula, en este caso).

5.2 Aplicacion de la masa molar

5.2.1 En el cdleulo de la cantidad de sustancia
correspondiente a una porcion de masa conocida de una
sustancia y viceversa.

Veamos un par de ejemplos antes de volver a los problemas.

Ejemplo 1:
¢Qué cantidad de sustancia corresponde a 50,00 g de mag-
nesio? Dato 4, (Mg) = 24,31.

CIENCIA PARA NINOS Y JOVENES

Paso 1. Como 4, (Mg) = 24,31, luego en 24,31 g de Mg hay
6,02~ 10* atomos.

Es decir, M), = 24,31 g/mol Mg
Paso 2. Ahora, podemos aplicar la siguiente proporcion en
la que pretendemos calcular la cantidad de sustancia que hay
en 50,00 g:

24,31 gMg _ 50,00 g Mg
1,00 mol Mg x

x= 2,06 mol Mg, es decir ny;,= 2,06 mol Mg

También podemos utilizar la relacion:

n=m/'M

n: cantidad de sustancia;

m: masa de la porcion;

M: masa molar de la sustancia.

Dicho en palabras: la cantidad de sustancia que corresponde
a 50,00 g de Mg es 2,06 mol de Mg.

Es incorrecto decir “el nimero de moles es 2,06”, pues
la cantidad de sustancia es una magnitud fisica y no un
numero).

Si tenemos una porcién de 30,0 g de cobre decimos
correctamente que su masa es 30,0 g (mg, = 30,0 g) y no
decimos o no deberiamos decir: “el nimero de gramos de
cobre es 30”.

Ejemplo 2
{Qué masa en gramos corresponden a 4,80 mol de NaClI?

Paso 1 Sabemos que M, (NaCl) = 58,45, luego
My, = 58,45 g/mol
m ,
Paso2 Como n= U entonces m=n" M
luego My = 4,80 mol ~ 58,45 g/mol
mNacl= 280,56 g.
Pregunta 23

Expresen la masa de 30,00 g de cloruro de magnesio (MgCl,)
en unidades de cantidad de sustancia.
Datos: 4, (Mg) =24,3; 4, (Cl) = 35,5

5.2.2 En el cdlculo del nmiimero de entidades elementales que
hay una porcion de sustancia de masa conocida
Vayamos nuevamente a los ejemplos.
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Ejemplo 1

{Cuantas moléculas y atomos de flior hay en 22,50 g del

elemento?

Dato: la entidad elemental del flior es una molécula dinu-

clear (F,).

El procedimiento que se ofrece es uno de tantos. Puede servir

como orientacion inicial.

Paso 1. Usando una tabla peri6édica o una tabla de masas
atomicas relativas comprobamos que: A (F) =19,00 lo
que implica que A, (F,) = 38,00, lo que permite establecer
que en 38,00 g del elemento hay 6,02~ 10** moléculas.

Paso 2. Calculo del namero de moléculas:

Por medio de una proporcién podemos arribar a que si
38,00 g de fluor corresponden a la masa de 6,02 10*
moléculas, entonces 22,50 g corresponderan a la masa
de 3,56 ~ 10* moléculas.

Paso 3. Calculo del namero de atomos:

Como sabemos que cada molécula de flior aporta dos ato-
mos, 3,56~ 10** moléculas aportaran 7,12 10* atomos.

Otro enfoque para el mismo problema usando “férmulas”
Paso 1. Calculo del nimero de moléculas:
Podemos calcular la cantidad de sustancia que hay en
38,00 g de fluor utilizando la relacién:

mg
N, =
v, = I

2

Reemplazando se tiene:
_2250g

n, =
38.00—2-
mol

n, = 0,59 mol F,

Es decir: 3,56~ 10* moléculas de F, corresponden a la
cantidad de 0,59 mol de moléculas F,.

Paso 2. Calculo del nimero de atomos:
Como 1,00 mol de F, corresponden a 2,00 mol de
atomos F, entonces en 3,56 ~ 10* moléculas de F, hay
7,12 " 10* atomos de F.

5.3 La constante de Avogadro

Antes de presentar formalmente la constante de Avogadro,
propongan un camino y llévenlo a la practica que permita
calcular la cantidad de sustancia que corresponde a un cierto
nimero de atomos, como lo solicita la pregunta siguiente:

Pregunta 24

Expresen en cantidad de sustancia una porcién de helio que
contiene 1,0~ 10?* atomos.

Datos: el helio es un elemento mononuclear.

Si la respuesta fue: ny, = 1,7 mol He, el planteamiento
usado por el grupo es probablemente adecuado (decimos
probable pues a lo mejor llegaron al resultado correcto s6lo
por casualidad).

Una forma clara de resolver este tipo de problemas es
utilizando la informacién de que el cociente que se indica
es constante:

6,02~ 10* entidades elementales
mol = constante

Lo es, pues estamos ciertos que 1,0 mol de cualquier sustan-
cia corresponde a 6,02~ 10% entidades elementales.

A esta constante se le conoce como constante de Avoga-
dro en honor al cientifico italiano del mismo nombre. El
simbolo de esta constante es N

_ 6,02 10” entidades elementales

Ny mol

De lo que se deduce que la cantidad de sustancia puede
calcularse a partir de las entidades elementales que hay en
una porcién de la sustancia, usando la expresion siguiente:
_ N

"N

n: cantidad de sustancia.

N numero de entidades elementales de una

sustancia dada.

N;: Constante de Avogadro.

Apliquemos esta informacion para el siguiente caso:
Determinemos la cantidad de sustancia presente en una
porcién de ozono que contiene 3,01 ~ 10% entidades ele-
mentales.

Nota: el oxigeno se presenta en la estratosfera asociado
en moléculas trinucleares de féormula (O,). Dato 4,(0)=16,0.

En las preguntas siguientes, la informacion adicional que
pudieran necesitar deberan consultarla en una tabla periodi-
ca o de masas atomicas relativas.

Aplicando la relacion se tiene:

N 3,01 10® moléculas
L)

= FA - 6,02~ 10* moléculas
mol

=5,00" 10" mol

Lo cual se lee como: la cantidad de ozono molecular es
0,5 mol.
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Noten ustedes que hemos usado el término “cantidad de
sustancia de ozono molecular”, en lugar de “cantidad de sus-
tancia de ozono”, porque el ozono es una sustancia y es
redundante utilizar esta palabra seguida de “ozono”, ademas
de que la IUPAC recomienda decir cuales son las entidades
elementales que se estan contando, en este caso moléculas
de ozono. Que quede claro que al decir “cantidad de ozono
molecular” nos estamos refiriendo a ‘cantidad de sustancia’
no al nimero de entidades elementales. Igualmente, a partir
de ahora en lugar de decir “cantidad de sustancia de cobre”,
podremos decir “cantidad de cobre” o “cantidad de cobre
atémico” ya que la sustancia a la que estamos haciendo
referencia es el cobre y decir “cantidad de sustancia de
cobre” resulta ser demasiado redundante.

Pregunta 25
Qué cantidad de atomos hay en una porcién de ozono que
contiene 3,01~ 10? entidades elementales.
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Pregunta 27
{Cual es la masa en gramos de 6,02 " 10% moléculas de O,?

Pregunta 28

Evalden la siguiente afirmacién: “Como la masa relativa del
NaCl es 58,45, si “pesamos” 58,45 g de cloruro de sodio, en
esa masa encontrariamos 6,02 © 10%* unidades féormula de
NaCl.

Pregunta 29
{Dénde hay mayor nimero de atomos, en 20,0 g de cobre
o en 10,0 g de aluminio?

Comentario: Cuando tenemos una sustancia polinuclear, como por ejemplo
el ozono, O3, y se nos pide determinar la cantidad de atomos que hay en
una porcion de esta sustancia, debemos considerar precisamente que cada
molécula de ozono aporta tres atomos. Por lo tanto, si tenemos 0,5 mol de
ozono (Og), el nimero de atomos de oxigeno expresado en unidades
de cantidad de sustancia seran 1,5 mol atomos O.

Esto puede verse mas claramente de la siguiente manera:

3 mol de atomos

cantidad de atomos = 0,5 mol O3~
1 mol O3

cantidad de atomos = 1,5 mol

Ahora, cinco preguntas adicionales para que refuercen su
aprendizaje.

Pregunta 26
Se tiene una muestra de 25,00 g de H,O,; determinen lo que
se les indica a continuacion:
a) La cantidad de agua oxigenada.
b) Elnumero de entidades elementales de agua oxigenada.
¢) La cantidad de atomos de hidrégeno contenidos en la
muestra.
d) La cantidad de atomos de oxigeno contenidos en la
muestra.

Pregunta 30

En un contenedor hay 4,5~ 10* moléculas de nitrégeno
molecular (N,). Expresen en cantidad de nitrogeno dinuclear
este nimero de moléculas.

Algunos ejercicios de repaso

Pregunta 31
¢Qué significa la expresion M, (NH,;) = 17
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Pregunta 32

Se dispone de una porcién de azufre de fé6rmula molecular
Sg. Comenten si la siguiente afirmacion es adecuada: “La masa
de un mol de azufre octanuclear es 32,00 g”. Justifiquen su
respuesta.

6. LA ECUACION QUIMICA COMO UNA FORMA DE
DESCRIBIR LA PROPORCION EN CANTIDAD DE
SUSTANCIA EN QUE PARTICIPAN REACTANTES Y
PRODUCTOS

Estamos en condiciones de interpretar a una ecuaciéon qui-
mica no sé6lo como una proporcién en masa en que se
relacionan reactantes y productos (vision macroscopica),
sino también como una proporcion en cantidad (vision
submicroscopica).

Ejemplo:

El agua se puede producir por la reaccion de hidrégeno
gaseoso y oxigeno gaseoso de acuerdo con la siguiente
ecuacion que indica ademas el estado fisico de las sustancias
participantes.

2H,(g) +O,(g) ® 2H,O()

La ecuacién entrega mucha informacién entre la cual se
destaca la siguiente:

El hidrégeno reacciona con el oxigeno dando como
producto agua.

En forma macroscopica se aprecia que los reactantes se
asocian en una proporciéon en masa de 4,0 g de hidrégeno
por 32,0 g de oxigeno produciéndose 36,0 g de agua es
decir, 1:8:9 (1 gramo de hidrégeno reacciona con 8 gra-
mos de oxigeno produciendo 9 gramos de agua).

Los reactantes se asocian en una proporciéon en cantidad
de 2 moles de moléculas de hidrégeno por 1 mol de
moléculas de oxigeno.

Dependiendo de las moléculas que realmente reaccionan

se obtendria la misma cantidad de moléculas de agua que
las de hidrégeno utilizadas, o el doble de la cantidad de
moléculas de oxigeno ocupado.

Apliquemos este conocimiento en la resolucion de los
siguientes problemas:

Pregunta 33
{Qué cantidad de agua se formaria si se hace reaccionar 60,0 g
de hidrégeno molecular con suficiente oxigeno molecular?

Pregunta 34
¢Qué masa de agua se formaria si se hace reaccionar 10,0 mol
de oxigeno molecular con suficiente hidrégeno molecular?

Pregunta 35

{Qué masa y qué cantidad de agua se formaria si se hacen
reaccionar 30,0 mol de hidrégeno molecular con 320,0 g
oxigeno molecular?

Comentario: Es conveniente interpretar una ecuacién quimica en términos
de la proporcién en cantidad de sustancia en que interactian las sustancias
participantes. Si la informacién inicial de las sustancias viene dada en
unidades de masa (o0 de volumen, como veremos en otra oportunidad),
conviene expresarla en unidades de cantidad de sustancia. De este modo
podemos comparar esta informacién con la que provee la ecuacién debi-
damente balanceada. De esta manera, los datos que se obtienen vienen
expresados en unidades de cantidad de sustancia, los cuales pueden expre-
sarse en unidades de masa aplicando la masa molar correspondiente.
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