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Tema 1 Introducción a la estructura de la materia
	Partículas fundamentales: protón, neutrón y electrón


· El átomo es la menor cantidad de un elemento que conserva las propiedades químicas de dicho elemento.

· Los átomos están constituidos fundamentalmente por tres tipos de partículas:

· El electrón (e) es una partícula elemental cargada de electricidad negativa. Su masa es unas 2000 veces menor que la del protón, por lo que se la suele considerar nula.
· El protón (p) es una partícula elemental cargada de electricidad positiva. Su carga es igual que la del electrón pero de signo positivo y su masa es aproximadamente equivalente a 1 u.m.a.

· El neutrón (n) es una partícula elemental carente de carga eléctrica. Su masa es aproximadamente equivalente a 1 u.m.a.

· El átomo está constituido por:

· Un núcleo, que se encuentra localizado en el centro del átomo y donde está concentrada casi toda la masa y toda la carga positiva. En el núcleo, además, se encuentran los neutrones y los protones.

· Una corteza exterior que rodea al núcleo y que delimita el exterior del átomo y por la que se encuentran los electrones, de masa prácticamente despreciable, girando a grandes distancias alrededor del núcleo.

· Entre el núcleo y la corteza existe una distancia enorme y ese espacio está completamente vacío.

· Desde el punto de vista eléctrico el átomo es neutro, habiendo igual nº de electrones que de protones. El núcleo presenta la carga positiva y la corteza la carga negativa.
· Desde el punto de vista másico la masa del átomo se encuentra en el núcleo, ya que se considera despreciable la masa de los electrones frente a la masa de los protones y neutrones.
	Número atómico. Número másico. Isótopos


· Se denomina número atómico (Z) al número de protones que tiene un átomo y nos indica el orden del elemento en la tabla periódica, es decir, el lugar que ocupa en la Tabla Periódica.

	Número atómico (Z) = nº de protones


· En un átomo neutro (sin carga eléctrica), el número de protones coincide con el número de electrones.
· Las propiedades químicas de los átomos dependen solamente de los electrones que haya en la corteza, fundamentalmente de sus electrones más externos.

· Un átomo de un elemento se distingue del de otro elemento en el número de protones que tiene en su núcleo, no en el número de neutrones.
· Se denomina número másico (A) al número de protones y neutrones de un átomo.

	Número másico (A) = nº de protones (Z)+ nº de neutrones (N)


· Los isótopos son los átomos de un mismo elemento que poseen el mismo número de protones pero distinto número de neutrones. Hay tres isótopos del oxígeno (
[image: image1.wmf]O

16

8

, 
[image: image2.wmf]O

17

8

, 
[image: image3.wmf]O

18

8

).
· Se llaman iones a los átomos que presentan carga eléctrica. Esto ocurre cuando en determinadas circunstancias los átomos pierden o ganan electrones.

· Se llaman cationes a los átomos con carga eléctrica positiva y es debido a que los átomos iniciales han perdido electrones. (Ca2+)

· Se llaman aniones a los átomos con carga eléctrica negativa y es debido a que los átomos iniciales han ganado electrones. (Cl-)

· Las diferentes definiciones se representan mediante:
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	Masa atómica y molecular. Concepto de mol. Número de Avogadro. Masa molar. Gases ideales: leyes y ecuación de estado. Volumen molar


· Se define la unidad de masa atómica (u.m.a.) como la doceava parte de la masa del átomo del carbono 12.
· Se define la masa atómica de un elemento a la masa de un átomo de dicho elemento expresada en u.m.a.
· Se define la masa molecular de una sustancia a la masa de una molécula de dicha sustancia expresada en u.m.a. La masa molecular es igual a la suma de las masas atómicas de cada uno de lo átomos que constituyen la molécula de la sustancia.
· Se denomina mol a la cantidad de sustancia que contiene el mismo número de partículas (átomos, moléculas, iones) como átomos hay en 12 g de carbono 12.

· Este número de átomos que hay en 12 g de 12C es el número de Avogadro. Se representa por NA y el último valor obtenido por diversas técnicas es 6’023·1023 partículas por mol.

· Se llama masa molar a la masa de un mol de una sustancia y es la masa atómica o molecular expresada en gramos.
· Gases ideales: Se ha visto que a presiones bajas y a temperaturas altas todos los gases obedecen a tres leyes que relacionan el volumen de un gas con la presión y la temperatura. Un gas que obedece a estas leyes se denomina gas ideal o perfecto. En un gas ideal, las partículas que lo componen carecen de tamaño y no interactúan entre sí, cosa que no sucede con los gases reales.

· Un gas está sometido a tres variables: el volumen que ocupa el gas, la presión a la que se encuentra sometido y la temperatura. 
· Leyes de los gases
· Ley de Boyle: A temperatura constante y una cantidad fija de un gas, el producto de la presión que ejerce el gas por el volumen del gas permanece constante. También se dice que la presión y el volumen son inversamente proporcionales.
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· Ley de Charles: A presión constante, el volumen de una masa dada de un gas es directamente proporcional con la temperatura absoluta del gas (medida en ºK).
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· Ley de Gay-Lussac: A volumen constante, la presión de una masa dada de un gas es directamente proporcional con la temperatura absoluta del gas (medida en ºK)
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· Ley universal: Las tres leyes anteriores se pueden globalizar en una sola ecuación:
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 (Ecuación de estado de los gases ideales)
donde R es una constante que vale 
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· Se denomina volumen molar al volumen que ocupa un mol de un gas.

· Hipótesis de Avogadro: Volúmenes iguales de gases diferentes, medidos en las mismas condiciones de presión y temperatura, contienen el mismo número de moléculas.

· Ley de Dalton: En una mezcla gaseosa, la presión total de la mezcla es la suma de las presiones parciales de los gases que la forman.
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donde PT es la presión total, Pi es la presión parcial de cada gas, 
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 es el número total de moles de la mezcla y 
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 es al número de moles de cada gas.
· Los elementos que existen en estado gaseoso a 1 atm. de presión y 25º C son:

	H2 (hidrógeno molecular)
	He (helio)

	N2 (nitrógeno molecular)
	Ne (neón)

	O2 (oxígeno molecular)
	Ar (argón)

	O3 (ozono)
	Kr (kriptón)

	F2 (flúor molecular)
	Xe (xenón)

	Cl2 (cloro molecular)
	Rn (radón)


Para los problemas tenéis que utilizar lo siguiente:

· DATOS Masas atómicas: H=1, N=14, O=16, S=32

La masa molecular de (NH4)2SO4= 132 u.m.a.
	
	1 mol de (NH4)2SO4
	

	
	
	
	
	

	6’023·1023 moléculas de (NH4)2SO4
	
	132 g de (NH4)2SO4


· Las condiciones normales son 1 atmósfera de presión y 0º C = 273º K.

El volumen molar de un gas medido en condiciones normales es de 22’4 litros, es decir, 1 mol de cualquier gas ocupa 22’4 litros.

Cuando las condiciones no son las normales, el volumen molar se calcula por la ecuación de los gases ideales
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P = presión medida en atmósferas (1 atmósfera = 760 mm de Hg)

V = volumen del gas medido en litros (1 litro = 1 dm3 = 1000 cm3)

n = número de moles de gas que hay en el recipiente

R = 0’082 (constante universal de los gases)

T = temperatura medida en grados Kelvin (ºK = 273+ ºC)
Ejercicios

1. Calcula el número de moles y el número de moléculas que hay en 36 g de las sustancias siguientes:

a. Metano (CH4).

b. Calcio (Ca).

c. Ácido sulfúrico (H2SO4).

2. ¿Qué masa hay en 0’2 moles de cada una de las sustancias del ejemplo anterior?

3. Determina el número de moles y el número de moléculas que hay en 54 g de las siguientes sustancias:

a. Dióxido de carbono (CO2).

b. Cloro (Cl2).

c. Sacarosa (C12H22O11).

4. ¿Qué masa hay en 0’4 moles de cada una de las sustancias del ejemplo anterior?

5. En 3’2 g de Pb3(PO4)2:

a. ¿Cuántos moles hay de dicho compuesto?

b. ¿Cuántas moléculas hay de dicho compuesto?

c. ¿Cuántos átomos de O y de Pb hay?

6. Determina la masa de hierro que puede obtenerse a partir de los siguientes compuestos:
a. 100 g de Fe2(SO4)3.

b. 25 g de un mineral con un 80 % en peso de FeS.

c. 2 moles de FeCO3.

7. Tenemos en un recipiente 27 g de agua.

a. Calcula la cantidad de moles de agua.

b. Calcula el número de moléculas de agua.

c. Calcula el número de átomos de oxígeno e hidrógeno.
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