NORMAL SUPERIOR DE MEDELLÍN
ÁREA. QUÍMICA
GRADO: 10º
TEMAS: UNIDADES QUÍMICAS, FÓRMULAS QUÍMICAS, FUNCIONES INORGÁNICAS
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1. Explica el concepto y la importancia del moles, moléculas, átomos- gramos y átomos como unidades  de masa químicas y las convierte unas a otras,  cuando se refiere a compuestos y a elementos respectivamente.
2. Determina la composición porcentual de un compuesto.
3. Sabe calcular la formula empírica o mínima de un compuesto conociendo su composición porcentual.
4. Determina  la fórmula molecular de un compuesto a partir de su formula mínima y peso molecular.
5. Realiza estructuras de Lewis y Fórmulas estructurales, clasificando los respectivos enlaces.
6. Determina el estado de oxidación de un elemento en un compuesto o en un ión.
7. Diferencia los diferentes grupos funcionales inorgánicos.
8. Escribe la fórmula química de compuestos orgánicos según los diferentes tipos de nomenclatura.
9. Nombra compuestos inorgánicos  de acuerdo a los diferentes sistemas de nomenclatura.
10. Identifica una ecuación química, sus partes y la respectiva clasificación.
11. Balancea ecuaciones por los métodos de tanteo y oxido reducción con el fin de dar cumplimiento al principio de conservación de masa.
12. Realiza cálculos estequiométricos para calcular cantidades de masa involucradas en una reacción química.

CRITERIOS Y ESTRATEGIAS DE EVALUACION
1. Revisión de cuadernos.
2. La actitud frente al trabajo: motivación, responsabilidad, seriedad, respeto, orden, compromiso, participación, etc.
3. Trabajo realizado en clase y extra clase.
4. Desarrollo de habilidades interpretativas, propositivas y comunicativas.
5. Talleres asignados
6. Evaluaciones escritas y orales
7. Informes de lectura y de laboratorio
8. Evaluación de periodo.
9. Autoevaluación



ANTES DE RESOLVER LOS PROBLEMAS QUE APARECEN A CONTINUACIÓN DEBE ESCUCHAR ATENTAMENTE LAS DEFINICIONES Y LOS EJEMPLOS QUE SE DARÁN EN CLASE CON RESPECTO AL TEMA: UNIDADES QUÍMICAS.

EJERCICIOS PROPUESTOS DE MOL-MOLÉCULAS- ÁTOMOS Y ÁTOMOS-GRAMO

1. La plata se emplea en la fabricación de joyas, cubiertos y aleaciones. En el diseño de una pieza de joyería, se requieren 1.8 átomos-gramo (at-g) de plata. A cuántos gramos de plata equivalen?
2. Un anillo de oro tiene 30 at-g del metal, calcule los átomos y los gramos que contiene.
Un cilindro de oxigeno tiene 6x1030 átomos, ¿cuantos gramos y átomos gramos hay en el?
3.  La cafeína, principal compuesto del café, tiene la fórmula C8H10N4O2. Cuántos gramos hay en 0.035 moles de cafeína? A cuántos miligramos equivalen?
4. Una cucharada de azúcar de caña, C12H22O11 (sacarosa), tiene una masa aproximada de 30 gramos. Cuántas moles  y moléculas de sacarosa,  tienen dos cucharadas de azúcar?
5. Si una persona toma seis tabletas de antiácido, que contiene 0.5 g de carbonato de calcio CaCO3  por tableta. Cuántas moles de CaCO3 toma en total?
6. El polvo de hornear contiene carbonato de amonio (NH4)2CO3. Calcula la cantidad de gramos en 0,65 moles.
7.  calcula la cantidad de moles de agua que hay en 9.65 x 1023 moléculas de agua. Resp. 1.6 mol de agua.
8.  Cuántos gramos de cobre hay en 3.22 x 1024 átomos de cobre?
Resp. 339 g de Cu.
9. Calcule la cantidad de moles de iones de sodio (Na+) en 1.3 moles de sulfato de sodio (Na2SO4)
Resp. 2.6 moles de Na+
10. Cuántos átomos de sodio se encuentran en un trozo del mismo elemento que contiene 2.6 x 10-5 at-g?  Resp. 1.56 x 1019 átomos de Na
11. Calcule la masa en gramos del oxígeno presente en 1.3 mol de sulfato de sodio. Resp.83.2 g de Oxígeno.


	FÓRMULAS QUÍMICAS

Las fórmulas químicas representan gráficamente los compuestos existentes en la naturaleza, en ellas aparece no solo los elementos que la conformas sino también en la relación numérica en la que ellos se encuentran.  
A partir de una fórmula química se puede determinar la composición porcentual de cada elemento que la conforma, por medio de la siguiente fórmula:

                                               %X= Wx/Wcompuesto *100  
 Donde,       %X  es igula a el porcentaje peso a peso del elemento x en el compuesto
Wx gramos del elemento x
Wcompuesto gramos totales del compuesto.

1. Fórmula empírica o mínima:  es la más sencilla solo da la información del tipo de elementos que conforman el compuesto y su mínima relación, por ejemplo el benceno C6H6 tiene como fórmula mínima el CH y el acetileno C2H2 también, lo que indica que no es que proporcione información completa del compuesto y su peso se llama peso mínimo.
Para calcularla se parte de un análisis cuantitativo  en términos de porcentaje y si no nos dan la masa total se asume una base de cálculo de 100 gramos.
Ejemplo: La composición porcentual de una sustancia es C= 40%, H= 6.66% y  el resto de O. Determine la fórmula empírica. (mirar la solución del docente en clase)

EJERCICIOS DE FÓRMULA MÍNIMA:
1. Una muestra de un alcohol de 11,5 g, contiene 6 g de C, 1,5 g de H y el resto de O, calcule la fórmula empírica de dicho alcohol, su peso molecular, su estructura de Lewis y clasifique los enlaces.
2. Determine la fórmula mínima de un compuesto con: 52.94% de Al y 47.06% de O, cual es el nombre de dicho compuesto.
3. Determine la fórmula mínima de un compuesto con: 42.30% De C, 3.5% de H, 16.5% de N y el resto de O.

TALLER 1

1. ¿Cuáles son los principales aportes de Dalton a la teoría atómica y a la química en general?
2. ¿La teoría de Dalton recoge los estudios de los griegos Demócrito y Leucípo, lo mismo que los del francés Joseph Proust (1754 – 1826).    Consulte en que consisten estos estudios.
3. A la luz de los conocimientos actuales, que desaciertos presenta la teoría de Dalton.
4. ¿Qué es el átomo?
5. ¿Qué es un isótopo?
6. ¿Cómo se determinan los pesos de los átomos? Cite un ejemplo.
7. En el átomo hay más de cuarenta partículas, sin embargo su peso es determinado principalmente por dos de ellas que se encuentran en el núcleo. ¿Cuáles son estas partículas?
8. ¿Cómo se representan los átomos?
9. ¿Cómo se representan los isótopos?
10. ¿Cómo se representan los elementos?
11. ¿En que unidad se expresan los pesos atómicos?
12. ¿Cual es el elemento patrón elegido para determinar los pesos atómicos de los elementos y cuantas unidades de masa atómica se le han asignado?
13. ¿Por qué no se acostumbra a expresar en gramos el peso atómico de los elementos?
14. ¿Cuál es el peso en gramos de una unidad de masa atómica?
15. ¿Qué es una molécula?
16. ¿Cómo se representa una molécula?
17. ¿Cómo se representa un compuesto?
18. ¿Cómo se calcula el peso de una molécula y en que unidades se expresa? Cite dos ejemplos.
19. Explique el concepto de mole.
20. ¿Qué importancia tiene el concepto de mole en química?
21. ¿Cuántas partículas hay en un mole de cualquier sustancia?
22. ¿Qué volumen en litros hay en un mole de cualquier sustancia y como se determina?
23. ¿Que significado tiene una fórmula química si se toma como una molécula o como un mole?
24. Explique el concepto de composición porcentual y su utilidad. Cite dos ejemplos.
25. En química se utilizan 3 tipos de fórmulas: empírica o mínima, molecular y estructural. Explique cada una de ellas y cite ejemplos.
26. ¿Cómo se calculan las fórmulas mínimas y moleculares? Cite ejemplos.


TALLER DE COMPETENCIA INTERPRETATIVA  2

1. Para cada uno de los siguientes enunciados, escriba una V dentro del paréntesis si el enunciado es verdadero o una F si es falso.
         a.  (    ) Una molécula es una partícula constituida por dos o mas átomos.
         b.  (    ) 100 g de monóxido de carbono, CO, contienen el mismo número de moléculas que 100 g de agua.
         c.  (    ) Isótopos son átomos de un mismo elemento que tienen diferente símbolo
         d.  (    ) Una mole de moléculas de oxígeno tiene el doble de átomos que una mole de átomos de oxígeno.
         e.  (    ) 6,02 x 1023 es el número de gramos que pesa una mole
         f.   (    ) 50 moles d e dióxido de carbono, CO2, contienen el mismo número de moléculas que 50 moles de metano, CH4
         g.   (    ) El peso de una molécula de agua es 18 g.
         h.  (     ) 200 átomos de oxígeno pesan lo mismo que 100 átomos de azufre
         i.   (     ) Una mole de átomos de oxígeno pesa 16 uma.
         j.   (     ) En 32 g de azufre hay igual número de átomos que en 16 átomos de oxígeno.
    2. Señale mediante una X en el paréntesis correspondiente, la repuesta correcta a cada uno de los siguientes ejercicios.
        A. El número 6,02 x 1023 se denomina Número de:
            a. (    ) Dalton          c. (    ) Avogadro
            b. (    ) Lavosier       d. (    ) Proust
        B. Símbolo es a átomo como fórmula es a:
            a. (    ) sustancia        c. (    ) elemento
            b. (    ) compuesto      d. (    ) molécula
        C. La base actual para los pesos atómicos es el átomo de:
            a. (     ) carbono-12             c. (    ) hidrógeno
            b. (     ) oxígeno                  d. (    ) cualquier elemento
       D. Isótopos son:
             a. (    ) átomos de elementos explosivos o radiactivos
             b. (    ) átomos de un mismo elemento que tienen diferente peso.
             c. (    ) átomos de diferentes elementos que tienen igual peso.
             d. (    ) átomos que se parecen mucho en forma y tamaño
 
        E. Un mismo número de moles de dos compuestos diferentes tienen:
            a. (    ) el mismo número de átomos
            b. (    ) el mismo peso
            c. (    ) el mismo número de moléculas
            d. (    ) la misma densidad
        F. Una mole de nitrato de potasio, KNO3, contiene: 
            a. (    )  una mole de K             c.   6,02 x 1023 átomos de O
            b. (    )  un átomo de N            d.   3 g de O
        G. Una milimole de dióxido de carbono, CO2, contiene:
             a. 6,02 x 1023 átomos de C 
             b. 12,04 x 1023 átomos de O 
             c. 1,8 x 1024 moléculas de C
             d. 6,02 x 1020 átomos de C
        H. En 200 g de carbonato de calcio, CaCO3, hay:
            a. ________________________________ moles de CaCO3 
            b. ________________________________ moléculas de CaCO3 
            c. ________________________________ moles de Ca
           d. ________________________________ átomos de Ca
           e. ________________________________ átomos de O
 
TALLER DE COMPETENCIA PROPOSITIVA # 3

1. Calcule el peso molecular de (a) KI, (b) H2SO4, (c) HNO3, (d) CH4, (e) CUSO4, (f) HCl, (g) Na2S.
2. Calcule el peso en gramos de:
          a. 4,2 moles de KI                c. 0,8 moles de HCl 
          b. 3,5 moles de CuSO4         d. 2 x 10-3 moles de Na2S
3. Calcule el número de moles presentes en las siguientes muestras:
           a. 89,4 g de KI                           c. 3,2 g de CuSO4 
           b. 7,5 mg de Na2S                     d. 23 g de NH3
4. Deducir la fórmula empírica de un compuesto de hidrógeno y oxígeno cuyo análisis dio la siguiente composición en porcentaje: H = 11,2 % ; 
    O = 88,8 % .
5. Un hidrocarburo contiene 85,63 % de carbono y 14,37 % de H. Deducir su fórmula empírica.
6.  Un compuesto contiene 63,53 % de hierro y 36,47 % de azufre. Deducir su fórmula empírica.
 ( Para facilitar los cálculos tómese por pesos      atómicos de Fe = 55,8 y S = 32,1.)
7. El benceno tiene la fórmula empírica CH. Si su peso molecular es 78, ¿Cuál es su fórmula molecular?
8. El isobutileno es un material empleado en la fabricación de caucho sintético y consiste de 85,7 % de C y 14,3 % de H. Su peso molecular es
    56  uma. ¿Cuál es su fórmula molecular?
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