ACTIVIDADES DE AMPLIACIÓN
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[bookmark: X4653e3a77d5be01e00ddb1f9386bf5ec5c8bac5]Actividades de la Unidad: Leyes y conceptos básicos en química
[bookmark: actividades-de-tipo-test]Actividades de Tipo Test
1. Aplicar: Un laboratorio farmacéutico necesita sintetizar un nuevo compuesto, , a partir de dos reactivos,  y . La reacción sigue la ley de las proporciones definidas, donde 10,0 g de  reaccionan completamente con 15,0 g de  para formar 25,0 g de . Si en un experimento se mezclan 25,0 g de  con 30,0 g de , ¿cuál de las siguientes afirmaciones describe correctamente el resultado?
0. Se formarán 50,0 g de  y sobrarán 5g de A.
0. Se formarán 41,7 g de  y sobrarán 13,3 g de .
0. Se formarán 41,7 g de  y sobrarán 3,3 g de .
1. Analizar: Se tienen tres recipientes idénticos, cada uno con 5,0 L de un gas diferente (,  y ), todos a 25 °C y 1 atm de presión. Si se duplica la temperatura de cada recipiente a 50 °C manteniendo la presión constante, ¿cuál de las siguientes afirmaciones es correcta respecto al número de moléculas de cada gas después del cambio?
1. El número de moléculas de  será el doble que el de  y .
1. El número de moléculas de todos los gases permanecerá igual.
1. El número de moléculas de  disminuirá debido a su mayor masa molar.
1. Evaluar: Un equipo de investigación propone un nuevo método para determinar la masa molecular de un gas desconocido. El método consiste en medir la densidad del gas a 100 °C y 2 atm, y luego aplicar la ecuación de los gases ideales (). ¿Es este método fiable para determinar la masa molecular del gas?
2. Sí, es completamente fiable, ya que la ecuación de los gases ideales es universal.
2. No, porque la ecuación de los gases ideales solo es aplicable a gases monoatómicos.
2. Sí, pero solo si el gas se comporta como un gas ideal en esas condiciones de presión y temperatura.
[bookmark: actividades-de-desarrollo]Actividades de Desarrollo
1. Aplicar: Un químico desea preparar 500 mL de una disolución de ácido nítrico () 0,25 M. Dispone de una botella de ácido nítrico concentrado con una densidad de 1,42 g/mL y una riqueza del 69,8 Datos: Masas atómicas relativas: ; ; .
1. Analizar: Se tienen dos óxidos de nitrógeno diferentes. En el primer óxido, 1,00 g de nitrógeno se combina con 0,57 g de oxígeno. En el segundo óxido, 1,00 g de nitrógeno se combina con 1,14 g de oxígeno.
4. Demuestra que estos datos cumplen la ley de las proporciones múltiples.
4. Si se sabe que el primer óxido es , determina la fórmula empírica del segundo óxido.
1. Evaluar: Un estudiante realiza un experimento para verificar la ley de Boyle-Mariotte. Mide el volumen de una cantidad fija de aire a diferentes presiones, manteniendo la temperatura constante. Sus resultados son:
	· Presión ()
	· Volumen ()

	· 100
	· 2,00

	· 150
	· 1,30

	· 200
	· 1,00

	· 250
	· 0,75


5. Utilizando una hoja de cálculo (por ejemplo, Microsoft Excel o Google Sheets), representa gráficamente los datos de presión frente a volumen y el producto  frente a presión.
5. Analiza si los datos experimentales se ajustan a la ley de Boyle-Mariotte. Justifica tu respuesta basándote en las gráficas y en los cálculos del producto .
5. Propón al menos dos posibles fuentes de error experimental que podrían explicar cualquier desviación observada.
1. Crear: Diseña un experimento sencillo, utilizando materiales comunes de laboratorio o incluso de cocina, para demostrar la ley de conservación de la masa.
6. Describe detalladamente el procedimiento.
6. Enumera los materiales necesarios.
6. Explica cómo se medirían las masas antes y después de la reacción.
6. Identifica los posibles desafíos o fuentes de error y cómo los minimizarías.
1. Aplicar: Se tiene una disolución acuosa de cloruro de sodio () con una concentración del 15 % en masa y densidad de 
7. La concentración molar () de la disolución.
7. La molalidad () de la disolución.
7. La fracción molar del  y del agua.
· Datos: Masas atómicas relativas: ; ; ; .
1. Analizar: Un gas desconocido ocupa un volumen de 12,0 L a 27 °C y 750 . Si la masa de este gas es de 20,0 g, determina:
8. La masa molar del gas.
8. Si el gas es diatómico y hipotéticamente está compuesto por un elemento del grupo 17 (halógenos), ¿cuál es su fórmula molecular?
8. Utilizando un procesador de textos, redacta un breve informe explicando cómo la hipótesis de Avogadro y la ley de los gases ideales se combinan para permitir la determinación de la masa molar de gases desconocidos a partir de datos experimentales.
· Datos: .
1. Evaluar: Un fabricante de bebidas carbonatadas está experimentando con diferentes condiciones de embotellado para maximizar la disolución de  en el líquido. Proponen dos estrategias:
· Aumentar la presión de  durante el embotellado a temperatura ambiente.
· Enfriar la bebida a 0 °C antes de embotellarla a presión atmosférica.
9. Utilizando un mapa conceptual o mental digital (por ejemplo, con herramientas como CmapTools o MindMeister), compara y contrasta estas dos estrategias en términos de su efectividad para disolver , basándote en las leyes de los gases y las propiedades de las disoluciones.
9. ¿Cuál estrategia consideras más eficiente y por qué? Justifica tu respuesta con argumentos químicos sólidos.
9. ¿Qué implicaciones económicas y de seguridad podrían tener cada una de estas estrategias en un proceso de producción a gran escala?
[bookmark: solucionario-de-las-actividades]Solucionario de las Actividades
[bookmark: solucionario-de-actividades-de-tipo-test]Solucionario de Actividades de Tipo Test
1. Aplicar: La proporción de reacción es . En el experimento, se mezclan 25,0 g de  con 30,0 g de . Si reaccionaran los 25,0 g de , se necesitarían . Como solo hay 30,0 g de ,  es el reactivo limitante. Si reaccionan los 30,0 g de , se necesitarán . Masa de  formada: . Masa de  sobrante: . La opción correcta es la b) si se interpreta que 41,7 g de X es un error y debería ser 50,0 g de X. Sin embargo, si se mantiene el valor de 41,7 g de X, ninguna es correcta. Reevaluando las opciones con la proporción dada: Si se forman 41,7 g de , y la proporción es . Para 41,7 g de : Masa de  necesaria: . Masa de  necesaria: . Con 25,0 g de  y 30,0 g de : Si  es limitante: . (No es posible, ya que  es limitante). Si  es limitante: . Sobra . 
10. Se formarán 50,0 g de  y sobrarán 5g de A.
1. Analizar: Según la hipótesis de Avogadro, volúmenes iguales de gases diferentes, a las mismas condiciones de presión y temperatura, contienen el mismo número de moléculas. Si la temperatura se duplica manteniendo la presión constante, el volumen de cada gas también se duplicará (Ley de Charles). Sin embargo, el número de moles (y por lo tanto de moléculas) de cada gas no cambia, ya que no se añade ni se quita gas de los recipientes. Correcta: b. El número de moléculas de todos los gases permanecerá igual.
1. Evaluar: La ecuación de los gases ideales () es una herramienta fundamental para relacionar las propiedades de los gases. Para determinar la masa molecular (), se puede reescribir como , de donde . Si se mide la masa (), la presión (), el volumen () y la temperatura (), se puede calcular . Sin embargo, esta ecuación es una aproximación y solo es completamente precisa para gases ideales. Los gases reales se desvían del comportamiento ideal, especialmente a altas presiones y bajas temperaturas. A 100 °C y 2 atm, la mayoría de los gases se comportan de forma suficientemente ideal para que el método sea fiable con una buena aproximación. Correcta: c. Sí, pero solo si el gas se comporta como un gas ideal en esas condiciones de presión y temperatura.
[bookmark: X92ca9e85a4a0dbf30cfacba10378793df46a287]Solucionario de Actividades de Desarrollo
1. Aplicar:
13. Masa molar del : .
13. Moles de  necesarios en la disolución final: .
13. Masa de  puro necesaria: .
13. Masa de disolución concentrada que contiene esta masa de  puro: La riqueza es del 69,8 .
13. Volumen de disolución concentrada: La densidad de la disolución concentrada es 1,42 g/mL.  concentrado.
· Respuesta: Se deben tomar 7,95 mL de ácido nítrico concentrado y diluirlos hasta 500 mL con agua destilada.
1. Analizar:
14. Demostración de la ley de las proporciones múltiples: Para el primer óxido: 1,00 g de  se combina con 0,57 g de . Relación . Para el segundo óxido: 1,00 g de  se combina con 1,14 g de . Relación . Ahora, dividimos las relaciones de oxígeno por la menor de ellas: Para el primer óxido: . Para el segundo óxido: . La relación entre las masas de oxígeno que se combinan con una masa fija de nitrógeno es , que es una relación de números enteros sencillos. Esto demuestra la ley de las proporciones múltiples. Se puede predecir con seguridad que el primer oxido es NO y el segundo NO2.
14. Fórmula empírica del segundo óxido: Si el primer óxido es , su relación  es . Sin embargo, los datos del problema dan una relación de 0,57. Esto sugiere que el primer óxido no es  o que la relación de masas dada es la relación de  por cada . Si la relación  para  es . Si el primer óxido tiene una relación de , y el segundo óxido tiene una relación de . Esto significa que el segundo óxido tiene el doble de oxígeno por cada gramo de nitrógeno que el primer óxido. Si el primer óxido es  (óxido nitroso), la relación  sería . Por lo tanto, si el primer óxido es , el segundo óxido, que tiene el doble de oxígeno por cada gramo de nitrógeno, sería , que se simplifica a . Si el primer óxido es  (como se indica en la pregunta), entonces la relación  sería . Pero el problema dice que la relación es 0,57. Hay una inconsistencia en el enunciado. Asumiendo que la relación  para el primer óxido corresponde a  y la relación  para el segundo óxido. Para el segundo óxido, la relación de moles de  a  sería: Moles de . Moles de . La relación molar . Por lo tanto, la fórmula empírica del segundo óxido sería .
· Respuesta: a) La relación de masas de oxígeno por gramo de nitrógeno es , que se simplifica a , una relación de números enteros sencillos, confirmando la ley de las proporciones múltiples. b) Si el primer óxido es  (con relación ), entonces el segundo óxido, con el doble de oxígeno por gramo de nitrógeno, sería .
1. Evaluar:
15. Representación gráfica (con herramienta digital): El estudiante debería usar una hoja de cálculo para crear dos gráficos:
· Gráfico 1: Volumen () en el eje  y Presión () en el eje . Se esperaría una curva hiperbólica decreciente.
· Gráfico 2: Producto  en el eje  y Presión () en el eje . Se esperaría una línea horizontal (constante).
· Cálculo del producto :
	· Presión ()
	· Volumen ()
	·  ()

	· 100
	· 2,00
	· 200

	· 150
	· 1,30
	· 195

	· 200
	· 1,00
	· 200

	· 250
	· 0,75
	· 187,5


15. Análisis de los datos: Al observar el Gráfico 1 (Volumen vs. Presión), se vería una curva que se asemeja a una hipérbola, lo cual es consistente con la ley de Boyle-Mariotte (). Al observar el Gráfico 2 (Producto  vs. Presión), se notaría que los valores de  son aproximadamente constantes (alrededor de 200 ), aunque hay una ligera variación. Esta constancia relativa indica que los datos se ajustan a la ley de Boyle-Mariotte. La ley establece que  a temperatura constante.
15. Fuentes de error experimental:
· Variaciones de temperatura: Aunque se intentó mantener constante, pequeñas fluctuaciones en la temperatura ambiente o en el sistema podrían afectar el volumen del gas.
· Fugas en el sistema: Si el recipiente no estaba perfectamente sellado, podría haber habido pequeñas fugas de gas, lo que cambiaría la cantidad de sustancia () y, por lo tanto, el producto  no sería constante.
· Errores de lectura: Imprecisiones en la lectura del volumen o la presión en los instrumentos de medida.
· Comportamiento no ideal del gas: A presiones más altas, el aire (una mezcla de gases reales) puede desviarse ligeramente del comportamiento ideal.
1. Crear:
16. Procedimiento:
1.º Pesar un vaso de precipitados vacío y registrar su masa ().
2.º Añadir aproximadamente 50 mL de vinagre (ácido acético diluido) al vaso y pesar de nuevo, registrando la masa (). La masa de vinagre es .
3.º Pesar un globo pequeño vacío y registrar su masa ().
4.º Introducir aproximadamente 5 g de bicarbonato de sodio () en el globo y pesar el globo con el bicarbonato, registrando la masa (). La masa de bicarbonato es .
5.º Colocar cuidadosamente la boca del globo sobre la boca del vaso de precipitados, asegurándose de que el bicarbonato no caiga al vinagre todavía y que el sistema esté sellado.
6.º Pesar el sistema completo (vaso con vinagre + globo con bicarbonato) y registrar la masa inicial ().
7.º Una vez registrada la masa inicial, levantar el globo para que el bicarbonato de sodio caiga en el vinagre. Se observará una reacción efervescente (producción de ).
8.º Dejar que la reacción se complete (cuando cese la efervescencia).
9.º Pesar el sistema completo nuevamente (vaso con productos + globo inflado) y registrar la masa final ().
16. Materiales necesarios:
· Vaso de precipitados (o cualquier recipiente transparente).
· Vinagre (ácido acético diluido).
· Bicarbonato de sodio ().
· Balanza de precisión.
· Globo pequeño.
· Cuchara o espátula.
16. Medición de masas:
· La masa inicial del sistema () se mide antes de que los reactivos se mezclen, pero con el sistema cerrado (globo sellando el vaso). Esta masa representa la suma de las masas de los reactivos.
· La masa final del sistema () se mide después de que la reacción ha terminado, con el sistema aún cerrado. Esta masa representa la suma de las masas de los productos.
· Según la ley de conservación de la masa,  debería ser igual a .
16. Desafíos y minimización de errores:
· Fugas de gas: El  producido podría escapar si el globo no sella perfectamente el vaso. Para minimizar esto, se debe asegurar un buen sellado del globo en la boca del vaso, quizás usando una goma elástica.
· Reacción incompleta: Asegurarse de que todo el bicarbonato caiga en el vinagre y que la reacción se complete. Agitar suavemente el vaso puede ayudar.
· Precisión de la balanza: Usar una balanza con la mayor precisión posible para detectar pequeñas variaciones.
· Manejo del globo: Evitar que el bicarbonato caiga prematuramente.
· Temperatura: Aunque no es un factor principal para la ley de conservación de la masa, mantener la temperatura ambiente estable puede ayudar a evitar cambios de volumen del gas que podrían influir en la percepción de la reacción.
1. Aplicar:
17. Concentración molar ():
· Masa molar del : .
· En 100 g de disolución, hay 15 g de  y 85 g de agua.
· Moles de : .
· Volumen de la disolución: .
· Concentración molar: .
17. Molalidad ():
· Moles de : .
· Masa de disolvente (agua): .
· Molalidad: .
17. Fracción molar del  y del agua:
· Moles de : .
· Masa molar del agua: .
· Moles de agua: .
· Moles totales: .
· Fracción molar de : .
· Fracción molar del agua: .
· Comprobación: .
· Respuesta: a) Concentración molar: 2,82 mol/L. b) Molalidad: 3,02 mol/kg. c) Fracción molar de : 0,0516; Fracción molar del agua: 0,9484.
1. Analizar:
18. Masa molar del gas:
· Convertir presión a atmósferas: .
· Convertir temperatura a Kelvin:  K °C.
· Usar la ecuación de los gases ideales: .
· .
· Masa molar: .
18. Fórmula molecular si es un halógeno diatómico:
· Si el gas es diatómico, su fórmula es .
· La masa molar de  es 41,58 g/mol.
· La masa atómica de  sería .
· Buscando en la tabla periódica, el elemento del grupo 17 (halógeno) con una masa atómica cercana a 20,79 g/mol es el Flúor (), con . Sin embargo, 20,79 no es muy cercano a 18,998.
· Si consideramos el Cloro (), , entonces  tendría una masa molar de .
· Si consideramos el Bromo (), , entonces  tendría una masa molar de .
· El valor calculado de 41,58 g/mol no corresponde a ningún halógeno diatómico común. Podría ser un gas diferente o una mezcla. Si el gas fuera Neón (), que es monoatómico, su masa molar es 20,18 g/mol, lo que no encaja con un gas diatómico.
· Reevaluando el cálculo: . Si el gas es diatómico , entonces . Esto no corresponde a ningún halógeno diatómico. Si fuera un gas monoatómico, , entonces , que es cercano al Argón (, ). Pero la pregunta especifica "halógenos".
· Si el gas es diatómico y su masa molar es 41,58 g/mol, esto es inusual para un halógeno. Podría ser una mezcla o un error en los datos. Sin embargo, si forzamos la respuesta a un halógeno, no hay uno que se ajuste.
· Si el gas fuera , su masa molar sería , que es el más cercano a 41,58 g/mol. La diferencia es de aproximadamente 3,5 g/mol.
· Asumiendo que el gas es  y que la diferencia se debe a errores experimentales o redondeo en los datos.
18. Informe (con procesador de textos): El informe debería explicar cómo la hipótesis de Avogadro establece que volúmenes iguales de gases a las mismas condiciones de  y  contienen el mismo número de moléculas. Esto implica que el número de moles () es proporcional al volumen. La ley de los gases ideales () formaliza esta relación. Al sustituir  (donde  es la masa del gas y  es su masa molar), se obtiene . Reordenando, . Este informe debe detallar cómo, midiendo , ,  y  de un gas desconocido, se puede calcular su masa molar. Se debe enfatizar la importancia de la hipótesis de Avogadro para establecer la relación entre el número de partículas y las propiedades macroscópicas de los gases, lo que permite la determinación de .
· Respuesta: a) La masa molar del gas es 41,58 g/mol. b) Si el gas fuera diatómico y un halógeno, el más cercano sería el Flúor (), con una masa molar de 37,996 g/mol. Sin embargo, el valor calculado de 41,58 g/mol no se ajusta perfectamente a ningún halógeno diatómico común, sugiriendo que podría ser un gas diferente o una mezcla, o que hay una desviación en los datos. c) El informe debe explicar la derivación de  y cómo la hipótesis de Avogadro es fundamental para relacionar las propiedades macroscópicas () con la propiedad molecular ().
1. Evaluar:
19. Mapa conceptual/mental digital: El mapa debe incluir nodos principales para "Estrategia A" y "Estrategia B".
· Estrategia A (Aumentar presión):
· Conceptos clave: Ley de Henry (la solubilidad de un gas en un líquido es directamente proporcional a la presión parcial de ese gas sobre el líquido).
· Efectividad: Alta, ya que una mayor presión de  forzará más moléculas de gas a disolverse en el líquido.
· Ventajas: No requiere enfriamiento extremo, lo que puede simplificar el proceso.
· Desventajas: Requiere equipos de alta presión, mayor riesgo de fugas, mayor consumo energético para la compresión.
· Estrategia B (Enfriar la bebida):
· Conceptos clave: Solubilidad de gases en líquidos (generalmente, la solubilidad de los gases aumenta al disminuir la temperatura).
· Efectividad: Alta, ya que el  es más soluble en líquidos fríos.
· Ventajas: No requiere presiones extremadamente altas, lo que puede reducir los riesgos de seguridad y el costo de los equipos.
· Desventajas: Requiere sistemas de refrigeración potentes, lo que implica un consumo energético significativo para el enfriamiento.
· Conexiones: Ambas estrategias buscan aumentar la concentración de  disuelto, pero a través de diferentes principios físico-químicos. La ley de los gases ideales y las propiedades coligativas (aunque menos directamente) subyacen a la comprensión de cómo los gases interactúan con los líquidos.
19. Estrategia más eficiente: Ambas estrategias son efectivas. Sin embargo, la combinación de ambas suele ser la más eficiente en la industria de bebidas carbonatadas. Si se debe elegir una sola, la estrategia de enfriar la bebida (Estrategia B) es a menudo preferida por varias razones:
· Mayor solubilidad: La solubilidad de los gases en líquidos es muy sensible a la temperatura. Una reducción significativa de la temperatura puede aumentar drásticamente la cantidad de  disuelto, incluso a presión atmosférica o ligeramente superior.
· Estabilidad del producto: Las bebidas frías tienden a retener mejor el  disuelto durante el almacenamiento y el consumo, lo que mejora la experiencia del consumidor.
· Menor riesgo de seguridad: Trabajar a presiones más bajas reduce los riesgos asociados con equipos de alta presión y posibles explosiones o fugas.
· La estrategia de aumentar la presión es también muy efectiva, pero puede ser más costosa en términos de infraestructura y seguridad si se busca una carbonatación muy alta sin enfriamiento.
19. Implicaciones económicas y de seguridad:
· Estrategia A (Aumentar presión):
· Económicas: Costos elevados en equipos de compresión y embotellado resistentes a alta presión. Mayor consumo energético para la compresión del . Posibles pérdidas de gas por fugas.
· Seguridad: Riesgos de explosión o rotura de envases si la presión excede los límites de los materiales. Necesidad de protocolos de seguridad estrictos y capacitación del personal.
· Estrategia B (Enfriar la bebida):
· Económicas: Costos significativos en sistemas de refrigeración y mantenimiento. Consumo energético considerable para mantener bajas temperaturas en grandes volúmenes de líquido.
· Seguridad: Menores riesgos directos de explosión en comparación con la alta presión. Sin embargo, el manejo de refrigerantes y equipos de enfriamiento también tiene sus propios protocolos de seguridad.
· Respuesta: a) El mapa conceptual debe ilustrar la Ley de Henry para la Estrategia A y la dependencia de la solubilidad de los gases con la temperatura para la Estrategia B, conectando ambos con el objetivo de maximizar la disolución de . b) La Estrategia B (enfriar la bebida) es generalmente más eficiente debido a la mayor solubilidad del  en frío y los menores riesgos de seguridad, aunque la combinación de ambas es óptima. c) La Estrategia A implica mayores costos en equipos de alta presión y riesgos de seguridad por explosiones. La Estrategia B implica mayores costos energéticos por refrigeración y mantenimiento de equipos de frío.
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