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LEYES FUNDAMENTALES DE LA QUIMICA.

Las siguientes leyes junto a la “hipétesis de Avogadro” llevaron a la formulacion
de la TEORIA ATOMICA DE DALTON.

Ley de conservacion de la masa (Lavoisier).

Ley de proporciones definidas (Proust).

Ley de proporciones multiples (Dalton).

Ley de proporciones reciprocas (Ritcher)

Ley de volumenes de combinacion (Gay-Lussac).

LEY DE CONSERVACION DE LA MASA (LAVOISIER).

“En toda transformacion quimica la masa se conserva, es decir, la masa total de los
reactivos es igual a la masa total de los productos de la reaccién”.

Ejemplo:
“2 gramos de cloro y 3 gramos de sodio producen 5 gramos de cloruro de sodio”.

LEY DE PROPORCIONES DEFINIDAS (PROUST).

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

Ejemplo:

El azufre y el hierro se combinan para formar sulfuro de hierro (Il) en la siguiente
proporcion: 4 gramos de azufre por cada 7 gramos de hierro.

Azufre + Hierro —» Sulfuro de hierro

49 79 0g Inicial
119 Final
49 10 g Og Inicial
30 119 Final
89 79 0g Inicial
49 1149 Final
Ejemplos:

Azufre + Hierro —» Sulfuro de hierro

12g 30g 0g Inicial
99 3349 Final
259 35¢g 0Og Inicial

50 55¢ Final



1359 249¢g 0g Inicial
1,275¢g 37,125 g Final

Ejemplo:

Se sabe que 8 g de azufre reacciona con 12 g de oxigeno para dar 20 g de triéxido de
azufre: a) ¢ Cuantos gramos de oxigeno reaccionaran con 1 g de azufre y qué cantidad de
tridxido de azufre se obtendrd; b) si se descomponen 100 g de trioxido de azufre ¢ cuantos
gramos de azufre y de oxigeno se obtendran?

a) Azufre + Oxigeno — Triéxido de azufre

8g _ 129 _ 209

19 m(0,) m(SO,)

1gx12g 1gx20g

0,)=—"—==1,5 ; m(SO,)=——=2,5

m( 2) 89 g m( 3) 8g g
» 89 _ 129 _ 209

m(S) m(0,) 1009

m(s)=1000x89 _ 45

_100g x12g _60g
209

; m(O
- m(©:) 209
LEY DE PROPORCIONES MULTIPLES (DALTON).

“Cuando dos elementos se combinan entre si para dar compuestos diferentes, las

diferentes masas de uno de ellos que se combinan con una masa fija de otro, guardan
entre si una relacion de numeros sencillos”.

Ejemplo.

Oxidos de cobre % cobre % oxigeno

| 88,83 11,17
I 79,90 20,10

masa cobre

- (masa de cobre que se combina con 1g de oxigeno)
masa oxigeno

| —> 7,953 _ 7953 2
Il - 3,975 3975 1

Ejemplo:

Dependiendo de las condiciones experimentales 14 g de nitrdgeno pueden reaccionar con
89,16 g, 24 g, 32 g y 40 g de oxigeno para dar cinco 6xidos diferentes. Comprobar que
se cumple la ley de Dalton.

Sean los 6xidos I, II, IIl, IV y V respectivamente.



Las distintas masas de O que se combinan con una cantidad fijja de N (14 Q)
guardan las relaciones:

mOx.(V)=40g=§_ mOx.(IV)=329=£_
moOx.() 8g 1 moOox. () 8g 1°

mOx. () _24g 3 mOx. () _169g 2

m Ox. (1) 8g 1 mOx. () 8g 1

Podrian haberse escogido las masas de oxigeno de cualquier pareja de 6xidos.

mOx. () _24g _3

Por ejemplo: = =
mOx. (IV) 32g 4

LEY DE PROPORCIONES RECIPROCAS (RITCHER)

“Las masas de dos elementos que se combinan con una masa de un tercero,
guardan la misma relacién que las masas de los dos cuando se combinan entre si”.

Ejemplo.
“Si 2 g de hidrégeno se combinan con 16 g de oxigeno para dar agua, y 6 g de

carbono se combinan también con 16 gramos de oxigeno para dar dioxido de carbono,
entonces 2 g de hidrogeno se combinaran con 6 g de carbono al formar metano”.

HIPOTESIS DE AVOGADRO.

“A una presion y a una temperatura determinados en un volumen concreto habra el
mismo numero de moléculas de cualquier gas”.

Ejemplo: 2vdeH, 2vdeH,0
“Un mol de cualquier gas, es decir, 6,022 x 3 3 e 22
10% moléculas, ocupa en condicione; normales (p = 3 3 ' . [ ¥ )
1 atm; T = 0 °C) un volumen de 22,4 litros”. 3 3 + . ' . 2 an
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(GAY-L USSAC) 2N g’n:l&zulas 2 Ndrgno:iigjlas
“A temperatura y presion constantes, los 2 v do HOI

volimenes de los gases que participan en una

., S , . 1vdeH, 1vdeCl, u’“
reaccion quimica guardan entre si relaciones de :

nameros sencillos”. 33 et @

. +| S8 |=»
. 3 3 ww (P9
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N moléculas N moléculas g
. L, . . de H de CI
“1 litro de oxigeno se combina con 2 litros de 2 2| [

hidrogeno para dar 2 litros de agua (gas)

Lev de volimenes de combinacién



1 litro de hidrégeno se combina con 1 litro de cloro para dar 2 litros de cloruro de
hidrégeno.

1 litro de nitrégeno se combina con 3 litros de hidrogeno para dar 2 litros de
amoniaco”.

POSTULADOS DE LA TEORIA ATOMICA DE DALTON.

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

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

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

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

4 atomos de yodo

6 atomos de potasio 4 atomos-compuestos
de yoduro de potasio

Explicacion visual de la ley de Proust a partir de la Teoria atomica.

00—

carbono oxigeno mondxido
. de carbono
carbono .
dioxido

oxigeno de carbono



MASAS ATOMICAS Y MOLECULARES

La masa atdmica de un atomo se calcula hallando la masa media ponderada de la
masa de todos los is6topos del mismo.

La masa molecular (M) se obtiene sumando la masas atdmicas de todos los
atomos que componen la molécula.

Ejemplo:
Calcular la masa molecular del H,SO4

M (H2SO4) =1,008u+2+32,06uuel1l+16,00u-+4=298,076u
gue es la masa de una molécula.

Normalmente, suele expresarse como M (H,SO,4) = 98,076 g/mol

CONCEPTO DE MOL
Es un nimero de Avogadro (Na= 6,022 - 10%) de atomos o moléculas.
En el caso de un Na de atomos también suele llamarse atomo-gramo.
Es, por tanto, la masa atomica o molecular expresada en gramos.

Definicidon actual:

El mol es la cantidad de sustancia de un sistema que contiene tantas entidades
elementales (4tomos, moléculas, iones...) como atomos hay en 0,012 kg de carbono-12
(12C).

Calculo del numero de moles.

Si 1l en M (masa atdbmica o molecular)(g) hay 1 mol en m (g) habra n moles.

m(g)

n(mol) =

Ejemplo:
Calcular cuantos moles de CO, habra en 100 g de dicha sustancia.

m(g) B 1009

n(mol) = =
(mel) M(gxmol‘l) 44g x mol

= 2,27moles de CO,



Ejercicio A:

¢,Cuantas moléculas de Cl, hay en 12 g de cloro molecular? Si todas las moléculas de Cl,
se disociaran para dar atomos de cloro, ¢Cuantos atomos de cloro atémico se
obtendrian? X

COMPOSICION CENTESIMAL

A patrtir de la férmula de un compuesto podemos deducir la composicion centesimal
de cada elemento que contiene aplicando simples proporciones.

Sea el compuesto A,By. Su masa molecular: M = a x My(A) + b x M(B)

M(AB,) _axM,(A) bxM,(B)
100 %(A)  %(B)

La suma de las proporciones de todos los elementos que componen una sustancia
debe dar el 100 %.

Ejemplo:
Calcular el % de plata, nitrdgeno y oxigeno que contiene el nitrato de plata.

M (AgNO3) = (107,9 + 14,01 + 16,00 u * 3) g/mol = 169,91 g/mol

169,919 (AgNO,) _ 107,9 g(Aqg) _ 14,019 (N) _ 48,0 g (O)
100 %(AQ) %(N) %(0)

107,99 (Ag) =100
169,919 (AgNO, )

%

=63,50%de Ag

0N — L4019 (N)x100

- =8,25%deN
169,919 (AgNO,)

%0 48,09 (0)x100

= =28,25%deO
169,91g (AgNO,)

TIPOS DE FORMULAS
Molecular.
Indica el n° de atomos existentes en cada molécula.

Empirica.

Indica la proporcion de atomos existentes en una sustancia. Esta siempre reducida
al maximo.



Ejemplo:
El peroxido de hidrégeno esta formado por moléculas con atomos de H y dos de O.
Su formula molecular es H,0..

Su férmula empirica es HO.

Ejercicio B:
Escribir las formulas empiricas de: a) Glucosa, conocida también como dextrosa, cuya

formula molecular es CgH1206; b) Oxido de nitrégeno (1), gas usado como anestésico, de
férmula molecular N,O. X>

Célculo de la formula empirica.
Supongamos que partimos de 100 g de sustancia.

Si dividimos el % de cada atomo entre su masa atomica (A), obtendremos el n° de
moles (&tomos-gramo) de dicho atomo.

La proporcion en moles es igual a la que debe haber en &tomos en cada molécula.
Posteriormente, se divide por el que tenga menor n° de moles.

Por ultimo, si quedan numeros fraccionarios, se multiplica a todos por un mismo n°
con objeto de que queden nimeros enteros.

Ejemplo:

Calcular la férmula empirica de un compuesto organico cuya composicion centesimal es
la siguiente: 34,8 % de O, 13 % de Hy 52,2 % de C.

13g(H) _

1

- 52,2g(C)

3489(0) _ 2,175mol O ; " 12g xmol ™
X

) — =13mol H
16g xmol 1g xmol

= 4,35mol C

Dividiendo todos por el menor (2,175) obtenemos 1 mol de O, 6 moles de H y
2 moles de C, lo que da una férmula empirica: CoHgO

Ejercicio C:
La composicion centesimal del acido acetilsalicilico es de un 60 % de carbono, y un

35,52 % de oxigeno y un 4,48 % de hidrogeno. Determina su formula molecular si
sabemos que su masa molecular es 180 g/mol. X



