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INTRODUCCION

Los fundamentos de la Quimica moderna se establecieron a linales del siglo XVI11, cuando se reneralizo el uso
de la balanza, déndole con ello su cardcter cuantitativo. En esa época la Quimica se transformé en ciencia cuan-
litativa, pues sc buscd corrclacionar los estudios de los experimentos realizados en el laboratorio, con las expli-
caciones prapuestas para los fenémenos estudiados. Asi fue como se establecié 1a Teorfa atémica propuesta por
John Dalton en 1803,

La importancia del estudio de esta teoria radica en gue ayudd a respander preguntas que se ha hecho la hu-
manidad desde la época de os griegos o quizis antes; por ejemplo: {cémo esta hecha la materia? iSe puede di-
vidir infinitamentc una muestra de hierro o cobre, sin que deje de scr hierro o cobre?

Cuando dicha teoria fue aceplada, permitio explicar las relaciones exisientes entre los dtomos, los clementos
¥ los compuestos quimicos.

En la actualidad, los conocimicntos anteriores nos permiten caleular, a partir de datos experimentales, las

formulas minimas y moleculares de un compuesto, asi como entender por qué y como suceden los lendmenos
naturales, gracias a lo cual conocemos la estructura de la materia.
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CUESTIONAMIENTO GUIA

La Ouimica estudia la estructura, reacciones y propiedades de las diversas formas de la materia, todas estas for-
mas constituidas por dtomos.

iSabes como se llegd a suponer y confirmar esto?

Para comprender la Quimica es necesario conoeer coma surgio la propussta acerca de la existencia de los
dtomos. Esto se logrd indirectamente; mediante numerosos e ingeniosos experimentos y deducciones 1ogicas de-
rivadas de cllos.

iPor qué necesitamos estudiar la estructura de la materia?

Este estudio ¢s importante porque el comportamiento fisico v quimico de la materia depende de 1a manera
en que los dtomos se unen y como interactian.

- =
40ué relacion existe entre los dtomos y la formacion de compuestas?

¢0Oué informacion nos proporcionan las [ormulas acerca de los dtomos que constituyen las moléculas?

Las sustancias puras son aquéllas cuya composicion ¢s uniforme, y cuyas propiedades son constantes y carac-
teristicas. Existen algunas sustancias puras, que lamamos elementos, que no se pueden descomponer en otra u
otras sustancias difercntes, ya que estin formadas por un solo tipo de dtomos.

Las sustancias puras formadas por dos o mis tipos de 4tomos se llaman compuestos, de los que, por medio de
experimentos, se sabe que ticnen proporciones constantes y definidas de los elementos que las constituyen,

i:5abias que si se tienen muestras de agua de rio, mar, deshielo o potable, éstas presentan la misma proporcion
de dlomos de hidrégeno v de oxipeno?
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Las respuestas a cstas preguntas las encontrards al estudiar este fasciculo.

En el fasciculo TV de Quimica I se estudiaron las leyes de los gases y se establecio ¢l llamado Modelo Cinéti-
co-Molecular; recordards que parte de la explicacion de dichas leyes se basa en la stposicion de que la materia
estid constituida por particulas (pequefias partes) o moléculas separadas par un espacio vacio y es por ello que la
materia (en especial los gases) s puede comprimir, expandir y que por el movimiento continuo de dichas parti-
culas se cjerce una presion sobre las paredes del recipicnte que la contiene. Estas v otras obscrvaciones, tales
como las que en este fasciculo se mencionan, dieron evidencias de la naturaleza corpuscular de la materia,



LEYES PONDERALES

Estas son un conjunto de leyes que se descubrieron mediante la experimentacidn y hacen referencia a las rela-
clones que, ¢n wna reaccidn quimica, cumplen los pesos de las sustancias reaccionantes y de los productos de la
reaccidn. Hstas leyes son:

Ley de la conservacitn de la masa o de Lavoisicr,
Ley de los pesos cquivalentes propucsta por Ritcher.
Ley de las proporciones constantes o definidas de Proust,

Ley de las proporciones miltiples debida a Dalton.

LEY DE LA CONSERVACION DE LA MASA

La cxplicacion de los extrafios cambios de peso durante la combustidn se tuvo que buscar en los gases que apa-
recfan o desaparceian mientras s¢ formaban nuevas sustancias. Pese al lento desarrollo de su estudio, desde
Jean Baptista van Helmont (1577-1644) hasta Georg Ernest Sthal (1660-1734), no se habia intentado tomarlos
en cucnta, Pensando en los cambios de peso durante la combustion, los investigadores s6lo tenian ojos para los
silidos y los liguidos. Las cenizas eran més ligeras que la madera, pero équé ocurrfa con los vapores liberados
por la madera ardicnte? Estos no se consideraban.,

Antes de poder subsanar cstas defliciencias era preciso que los quimicos se familiarizaran més con los gases.
Es por ¢llo que el estudio de los mismos es tan importante en la Quimica (véase Fasciculo IV de Quimica T).

Reflexiona:

Sisc pesa una vela de parafina, se enciende y después de permanecer prendida un tiempo en presencia
de aire se pesa de nuevo, se observa que aparentemente la vela pierde peso en este cambio quimico.

{8e destruye nrateria?

Por otra parte, si se pesa un clavo de hicrro, se deja en contacto con el aire himedo y se pesa de
nuevo, se observa que aparentemente el peso del clavo aumenta en este cambio quimico,

&Ne crea materia ?

Desde el principio de sus investigaciones, Antoine Laurent Lavoisier (1743-1794) reconocié la importancia
de las mediciones precisas. Lavoisier, siendo mds sistemdtico, utilizé la cuantificacion como instrumento para
derribar vigjas lcorias que entorpecian el progreso de la Quimica, ya que aiin en 1770 existian cientificos que se-
guian aceptando la vicja concepeién griega de los cuatro elementos y de la transmutacion ya que, por ejemplo,
el apua se transformaria en tierra, calentindola durante mucho tiempo.

Duraate 101 dias, Lavoisier hirvié agua en un aparato que condensaba el vapor y lo devolvia al matraz, de
manera que ¢n ¢l transcurso del experimento no se perdia sustancia alguna (pesé el agua y ¢l recipiente, antes y
después del experimento),



Figura 1. Antoine L. Lavoisier (1743-1794), cientilico [rancés que aplict la Cuantilicacion a la Quimica, la
gue lo levd a proponer la Ley de la conservacion de la materia.

El sedimento (la tierra) aparccid, pero el agua no vario de peso durante la cbullicidn. 51 embargo, una vez ex-
traido el sedimento, resulté que el matraz pesaba menos, justamente lo que pesaba ¢l sedimento, Es decir, el se-
dimento no era agua convertida en tierra, sino vidrio atacado por el agua caliente y precipitado como
sedimento.

De manera similar, Lavoisicr estudia la combustion, fendmeno que era problemitico explicar para la Quimi-
ca del siglo XVIIL En este cstudio también maostrd que si en cl curso de fos experimentos se tenian ¢n cucnta to-
das las sustancias que formaban parte en la reaccion quimica y todos los productos formados, nunca habria un
cambio de peso (o0 ulilizando el término més preciso, un cambio de masa). Es por ello que Lavoisier mantuvo la
idea de que la masa no se crea ni se destruye, sino que solamente cambia de una sustancia a otra. Esta es Ia lla-
mada Ley de la conyervacion de la masa®, formulada cn 1783, la cual sirvié de fundamento para la Quimica del
siglo XIX,

Las conclusiones obtenidas por Lavoisicr [ueron tan importantes, que los quimicos aceptaron sin reserva cl

uso de la cuantificacion en sus inveslipacioncs.

PRACTICA DE LABORATORIO NUM. 1: “DETERMINACION DE LA CONSERVACION
DE LA MASA”

Objetivo

Se tratard de encontrar si la cantidad total de materia involucrada en diferentes tipos de cambios sulre alguna
variacién.

Muateriales
Alambre de cobre del ndm. 16, Im (aprox) -~ # 2 matraces Erlenmeyer de 250 ml
Balanza granataria con platalorma, 1 matraz Erlenmeycr de 500 ml -
con precision de 0.1 g 1 frasco de vidrio de boca ancha — 7
1wvela _ 1 frasco de vidrio de boca ancha de
Acido sulfirico diluido, 100 ml aproximadamente cuatro litros de capacidad con
Cubos de hielo tapa de rosea

Disolucidn de cloruro de bario (IT), BaClz 100 ml .

1 . i - r sy -
El quimico ruso Miljail Vasilievich Lomonesov (1711-1765) se adelantd cast 20 afos a Lisg teorius de Lavoisier, pero su trabago ao fuc
conocide en Eurapa, gquizd debido a las dificultades de traduccidn,



Frocedimienta
Experimento A

1. Enrolla fucrtemente ¢l extremo de un tramo del alambre de cobre alrededor del extremo inferior de una
vela. Usa ¢l alambre como asa para introducir la vela hasta el fondo del frasco de boca ancha. Corta cl
alambre de cobre de modo gue quede dentro del tarro sin que interficra con la tapa. Coloca en una balan-
za adecuada el tarro, con la vela, el alambre v la tapa. Pesa el conjunto.

2. Usa el asa de alambre para sacar la vela del tarro. Enciende la vela y bijala rdpidamente hasta el fondo del
tarro. Tapalo inmedialamente y obscrva lo que ocurre con ¢l equilibrio de la balanva conforme arde la ve-
la.

3. Una vez extinguida la llama abre el tarro; sopla cn ¢l o bicn inviérielo durante varios minutos para dejar
escapar los productos de la eombustion. Coloca ahora ¢l tarro con la vela y la tapa en la balanza. Pesa el
conjunto, Vuelve a encender la vela y observa lo que ocurre en el equilibrio de la balanza conforme arde la
vela,

—
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Figura 2. Sistema para demostrar la variacion de masa en un fendmeno quimico.
Experimento B

1. Coloca en la balanza un matraz de 500 ml lleno hasta la mitad con agua a 30-35 °C.
2. Agrégale unos trozos de hielo y tipalo,

3. Pesa el conjunto, Observa lo que ocurre conforme se funde ¢l hiclo.

Experimento C

1. Coloca dos matraces de 250 ml en la balanza. En uno agrega 100 ml de disolucion diluida de cloruro de
bario, cn el otro coloca 100 ml de disolucion de dcido sulftrico diluido. Pesa todo el conjunto.



2. Vierte ¢l contenido de un matraz en ¢l otro. Vuelve a colocar ¢l matraz en la balanza, Observa lo fque ocu-
rre en el matraz lleno. iSe produce alguna variacién de peso en el conjunto?

Pregunias
1. ¢Por que existen diferencias entre los pesos registrados en los experimentos A-3y A-27

2. A parlir de estos experimentos, iqué conclusion pucde proponerse acerea de la cantidad total de materia
en los fendmenos?
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DETERMINACION DE LAS PROPORCIONES EN QUE SE COMBINAN
LOS ELEMENTOS QUIMICOS

No ohstante que cn sus experimentos Lavoisicr establecio la composicidn cuantitativa del agua, no mostré inte-
rés en las relaciones ponderales con que los elementos quimicos se combinan entre si para formar compucstos.

Jeremias Benjamin Ritcher (1762-1807) buscé aplicar las matemiticas a la reciente Quimica y Lratd de esta-
blecer rclaciones numéricas entre las composiciones de las diferentes sustancias.

En su trabajo con los dcidos y las bases (o 4lcalis), Ritcher observs qgue si se mezclaban disoluciones de 4ci-
dos y bases, éstas se neutralizaban, s decir, la mezela no mostraba propicdades de dcido ni de basc. Estudié cs-

/ te fendmeno y midié la cantidad exacta de difercntes dcidos que se necesitaba para neutralizar una cantidad

determinada de una base particular y viceversa. Mediante mediciones cuidadosas encontré que s& requerian
cantidades fijas y exactas.

§

Figura 3. Usando papel impregnado de extracto vegetal (tornasol, por ejemplo) se pucde identificar si un li-
quide tienc propiedades dcidas o basicas.

A partir de sus obscrvaciones, y apoyindose en numeroses cjemplos, dedujo la llamada Ley de loy pesos equi-
virlentes, la cual fue enunciada en 1725 v dice: “Los pesos de dos sustancias que se combinan con un PEs0 cono-
cido de otra tercera sustancia son quimicamente cquivalentes entre si”. Es decir, si @ gramos de la sustancia 4
reacciona con b gramos de la sustancia B y también ¢ gramos de la sustancia C reaccionan con b gramos de 8,
entonces, siA y C reaccionan entre si, lo harfan en la relacién @/c. Con estas suposiciones, y con ayuda dc sus da-
tos experimentales, Riteher construyd una tabla de pesos cquivalentes,



Tabla 1. Pesos cquivalentes de Ritcher

Bases Acidos ==
Altimina 525 Fludrico 427
Amopniaco 672 Carbdnico 577
Cal 743 Muridtico 712
Sosa 859 Crlico T35
Potasa 1605 Sulfirico 1 (00
Barita 2222 Milrico 1 404

Datos tomados de Parington, 1959,

La ventaja de estos caleulos es que permitfan predecir las cantidades de sustancias que reaccionarfan total-
mente entre si; por ¢jemplo, ¢n la tabla 1 se observa que 1 605 partes de potasa son neutralizadas por 427 partes
de dcido Mubrico (scgin la nomenclatura de la époea), o por 577 de dcido carbonico. Como puedes imaginar, la
posibilidad de predecir la cantidad de sustancia que reaccionaria con tal cantidad de otra sustancia era muy
adecuada para la cicncia y la naciente industria quimica.

Una pregunta que conviene plantearse agui es écudl serd la razon de que estas combinaciones quimicas ocu-
rran sicmpre en dichas proporciones?

Refleviona:

Si un compuesto determinado estd [ormado por dos clementos (o Lres o cuatro) destos clementos
estaran siempre presentes en el compuesto en las mismas proporciones? {Variardn las proporciones
de acuerdo con el modo de preparacion?

Dos quimicos s¢ encontraban empefiados en demostrar si lo anterior era verdad. Claude Louis Berthollet
{1748-1822) pensaba que un compuesto formado por los elementos A y B podia contener una cantidad mayor
de A si se preparaba utilizando un exceso de A.

En contra de lo propuesto por Berthollet cstaba la opinion de Joseph Louis Proust (1754-1826), quicn al rea-

lizar andlisis cuidadosos demostrd, cn 1799, que el carbonato de cobre contenia cobre, carbono y oxigeno en

' proporciones definidas cn peso, sin importar como se hubiera preparado en el laboratorio ni como se hubiera

 aislado de las fuentes naturales. La proporcion era siempre de 5.3 partes en peso de cobre por cuatro de oxige-
no ¥ una de carbono.

foum

103 g de 53 g de cobre 40 g de ondgenn 10 g de carbono

carbonato de cobre

Figura 4. Sintetizado cn ¢l laboratorio u obteniéndolo u partir de diferentes fuentes naturales, el carbonato de
cobre siempre tiene la misma composicion.



Proust demostrd que en muchos otros compuestos ocurria lo mismo, Asf pues, formulé una generalizacién

; ! llamada Ley de las proporciones constantes, la cual dice; “Los elementos que constituyen o forman un compuesto

' W sicmpre cxisten en ciertas proporciones constantes, independicntemente de las condiciones bajo las que se hu-
bicse formado ¢l compuesto™. Esta generalizacion también se conoce como Ley de Proust.

. o . &

11.56 g de sulfuro
de plomo

1156 g de sulfuro 144 g de azufre

10.00 g de plomo L56 g de azufre

10.0) g de plomo 300 p de azulre de plomo (sohrante)
; O
¥ ;
@ S @+ N
11.56 g de sulluro  8.00 g de plomo
18,00 g de plomao 1.56 g de azufre de ploma (sobrante)

Figura 5, Un cjemplo de la Ley de fay Proporciones definidas.

PRACTICA DE LABORATORIO NUM. 2: “PROPORCION EN.QUE SE COMBINAN _1/--
LOS ELEMENTOQS” '

Objetiva
Cuando ¢l cobre se calienta cn presencia de aire se forma un 6xido. Si

de cobre y la masa de oxigeno determinada a partir de los d
podra conocer si existen o no regularidades.

se compara la proporcion entre la masa
atos experimentales de cada uno de los alumnos, se

Materia! |
- " /:{f
Cobre pu!vc'rizadu 1.7-2.25g i R 1 cipsula de porcelana de 75 mm
i 2 _ . de didmetro
Iindngulo de porcelana = = - i e Ty

1 mechero de Bunsen
1 soporte universal

1 balanza granataria con

1 anillo metélico aproximacion de 0.01 g

FPracedimiento
1. Determina la masa de la cipsula de porcelana con aproximacion de 0,01 g,

2. Espolvorea entre 1.75 y 2.25 g de cobre pulverizado en el interior de la cipsula procurando se forme una
capa delgada. Determina nuevamente la masa de Ja cipsula,



3. Coloca la cdpsula en el trifingulo que estd sobre el anillo, tal como se muestra en la Ggura 6.

cdpsula de porcelana

tcla de alambre

anillo metdlico

mechero

Figura 6. Experimento para sintetizar dxido de cobre a fin de demostrar la Ley de fax propiedades constantes.

| Encicnde ¢l mechero y calicnta lTueriemente la capsula durante 20-25 minwtos, (Si consigues dos mecheros,
utilizalos.)

4, Apaga ¢l mechero v deja enfriar la cipsula hasta que adquiera la temperatura ambiente. Vuelve a deter-
minar la masa de la cipsula.

Resultados

Anota los siguicntes dalos y resultados en tu cuaderno de notas. Expresa en gramos todas las masas,

L. Masa de la capsula y del cobre. 4. Masa de la cipsula mds ¢l

oxido de cobre (paso 4).

2. Masa dc la capsuola vacia. 5. Masa de la cdpsula vacia.

3. Masa del cobre. j 5. Masa del éxido de cobre,
Cdlctlos

1. Calcula la masa de oxigeno que se combind con el cobre.
2, Calcula la relacion masa de cobre/masa de oxigeno.
Freguntas

1. iPor qué es necesario dejar que la cipsula adyuiera la temperatura ambicenle antes de determinar su ma-
sa’

2. A cada cquipo se le ha dado una muestra de cobre con dilerente masa. {Qué proporcion entre ¢l cobre ¥
el oxigeno obtuvieron los diferentes equipos? i Todas fueron diferentes o hubo similitudes?



S 2 Ziis - 2
Una aplicacién de la Ley de Proust es el cdlculo de la llamada compasicion centesimal” de un compueslo, es-
to es, el porcentaje en peso que representa cada clemento dentro de la composicion de un compuesto, porcen-

e

taje que se puede averiguar a través de simples proporciones aritmgticas,
Ejempio

Se sabe que 18 g de agua se forman por la reaccién de 2 g de hidrogeno y 16 g de oxigeno. ¢Cudl serd la compo-
sicion porcentual del hidrdgeno y del oxigeno en dicho compuesta?

Cileulo del porcentaje de hidrigeno
8g deagua  2g dc hidrigeno
100 gde agua  x ¢ de hidrogeno

(100 g de agua) 2 g de hidrogeno
P

18 g de agua = e
Ciileulo del porcentaje de oxipeno
18g deagua 16 g de oxigeno
100 g de agua  x g de oxigeno
100 g de agua) (16 g de hidrogeno
o gua) (16 g it SRR

18 ¢ de agua

Otra aplicacién de la Ley de Proust nos ayuda a decidir, con base en los datos del andlisis de una muestra, si
¢sla es de tal o cual compuesto.

Ejemplo

Al analizar dos muestras se encontré que la primera tenia 71 g de cloro y 16 g de oxigeno mientras que la segun-
da posefa 142 g de cloro y 32 g de oxigeno. {Se tralard de la misma sustancia? Para dar respuesta a esta interro-
gante, trataremos dc mostrar s1 tienen la misma composicién porcentual o contesimal,

Cilculo del porcentaje de oxigeno

Primeora muesira:

87 g de muestra 16 g de oxigeno

100 g de muestra T ox g de oxigeno

100 g de muestra) (16 g de oxigeno)
. IAlog = 18.39%
87 g de muestra

Scgunda muestra:
174 ¢ de muestira 32 g de oxipeno

100 g de muestra x g de oxigeno

2 Al hablar de composicion cenlesimal se estd hablando de Ia composicidn de cada elemento que se presentania en 100 g de muestra del

compuesio,



(100 g de muestra) (32 g de oxigeno
x= & ) G28 £A08) = 18.3%%
174 g de mucsira

Puesto que los porcentajes de oxigeno son iguales en ambas mucstras, tomando en cucnla la Ley de Proust
podemos afirmar que se trata de la misma sustancia.

Cabe una pregunta {por qué, toda muestra pura de sal comin tiene 39% en peso de sodio y 61 % de cloro?
A través de sus estudios sobre los gases, John Dalton (1766-1844) averigué que dos clementos pucden combi-

narse en mds de uni proporcidn, existiendo una gran variacién cn csas proporciones y que en cada variacién se
forma un compucsto diferente.

\ ,) | Figura 7. John Dalton (1766- 1844), cientifico inglés, cuyos trabajos sobre gascs permitieron establecer la mo-
b derna teoria atdmica.

Para usar un gjemplo especifico, consideremos la combinacion del carbono y el oxigeno, Con un exceso de
oxigeno, cl carbono se quema para formar un gas denso, no toxico ¢ incombustible: sin embargo, si durante la
combustion no existe suliciente oxigeno, se forma un gas venenose y combustible,

¢:En este momento pucdes explicar el fenémeno que hemos ohservado?

En cl gas combustible se observo que tres partes co peso de carbono se combinan con cuatro partes en peso
de oxigeno. Por otro lade, tres partes en peso de carbono sc combinan con ocho partes en peso de oxigeno para
formar cl gas combustible. En estos casos se comprucha gque las diferentes cantidades de oxigeno que se combi-
nan con una cantidad fija de carbono estin relacionadas por niimeros cnteros sencillos. Las ocho partes presen-
les en ¢l gas incombustible son exactamente el doble de las cuatro partes empleadas en el gas combustible. Un
andlisis de estos compuestos revela que: en el gas no combustible, 1 g de carbono se combina siempre con 267 g
de oxigeno; micntras que en el gas combustible, 1 g de carbono se combina sicmpre con 1.33 g de oxigeno. Asi

pues:
Gas A Gas B
267 p de oxigeno 1.33 g de axigeno
1.0 g de carbono 10 g de carbono
gas A 2.67 g oxigeno 2

por gramo de carbono, s T3 pogeno 17

10



con lo cual podemos ver que la relacidn de pesos de oxigeno que se combinan con un mismo peso de carbono es
de 2:1. Cumo sabes, al primero de los compuestos se ke conoce como didgxido de carbono y al sepuado como mo-
adxido. Uno tienc dos veces mds oxigeno que ¢l otro.

El enunciado general de hechos como los antes presentados, propucsto por Dalton en 1803-1804, se llama
Ley de las proporciones nudltiples, 1a cual propone: *Cuando dos elementos se combinan para formar mis de dos
compuustos, los diferentes pesos de uno que s¢ combina con un peso determinado del otro guardan una rela-
cidn de ndmeros enteros sencillos™.

1

Froblemua

Los clementos plomo y oxigeno [orman dos tipos diferentes de compuestos, El primero contiene 928329 de
plomo v 7.168% de oxdigeno. En el segundo compuesto cadste $6.623% de plomo y 13.377% de oxigeno.

Dremuestra que estos datos son consistentes con la Ley de las proporciones miltiples,
Resolucion

Segin la ley, en los dos compuestos las masas de plomo que se combinan con una masa constante de oxigeno de-
ben catar e una relacidn de ndmeros enteros. Para demostrarlo, los cilculos se hardn con base en un gramo de
axigeno. Asi pues, si suponemos gue cn 100 g del primer compuesto hay 92.823 g de plomo y 7.168 g de oxigeno,
la masa de plomo por un gramo de oxigeno serd.
52823 ¢ dec plomao

T.168 g oxigeno

= 12.950893 g plomo/g oxigeno.

Similarmente para ¢l segundo compuest:
86,623 g de plomo
13377 g oxigeno

= (.475517 g plomo/ g oxigeno,

Es evidente que las masas de plomo que se combinan con un gramo de oxigeno estdn en la relacion 2:1, pues

12950893 2

6475517 1

iPor qué serd que aparceen eslos nimeros enteros cuando un elemento reacciona con una cantidad fija de
oplro para dar dos diferentes compuestos? Eslas dudas que aparecen como resultado del planteamiento de cada
una de las leyes ponderales se resuelven con la propasicidn de la existencia de los dtomos de los elementos. Va-
Yamaos a este tema,

11



TEORIA ATOMICA

Al tratar de encontrar una explicacién racional para las propiedades de los gases y las leyes ponderales, John
Dalton llegd a la conclusion de que la materia cra discreta y cstaba constituida por pequeiisimos corpisculos
indestructibles que, en homenaje a los filésofos griegos, llamé dtomos. Esta teotfa atdmica sc presentd por pri-
mera vez en una confcrencia organizada por la Sociedad Literaria y Filoséfica de Manchester ¢l 21 de octubre
de 1803.

La Teoria dtomica propucsta por Dallon puede resumirse en los siguientes postulados.
a) Toda la matcria estd formada por particulas mintisculas ¢ indestructibles lamadas dtomos,

b) Todos los dtomos de un mismo elemento son idénticos en naturaleza v peso, y difieren de los dtomos de
cualquier oiro elemento.

¢) La formacion de un compucsto a partir de sus elementos consiste ¢n la formacién de “dtomos compues-
1
tos".”

d) Las reacciones quimicas son meras reagrupaciones de dtomos.

¢} 5idos clementos, A y B, forman un solo compuesto, éste se forma por combinacion de un dtomo de A con
i 4
un dlomo de 8.

Es importante resallar que Dalton propuso su modelo especulando cuil seria el mds satisfactorio para com-
prender esas leyes empiricas de las combinaciones quimicas estudiadas con anterioridad. Probablemente se pre-
guntd coémo deberia ser la materia para presentar las relaciones de pesos que se obtenian, Dalton no fue el
primero en especular sobre la existencia de los dtomaos; sin embargo, las leyes ponderales estudiadas lo obliga-
ron a crecr en la existencia de los dtomos aunque no pudieran verse. Lo anterior se puede desprender de la si-
guiente cita tomada de su libra A New Sysiem of Chemical Phylosophy (Un nuevo sistema de filosofia :_';uimi-::a},:i

Estas obscrvaciones han conducido ticitamente a la conclusion, que parece haber sido adoptada univer-
salmente, que todos los cuerpos de una magnitud perceplible, ya sean liguidos o sélidos, cstdn constitui-
dos por un vasto ndmero de particulas extremadamente pegueiias o dtomos de maleria, que sc mantienen
unidos mediante una fuerza de atraccion que ¢s mis o menos potente, de acucrdo con las circunstancias...

TEORIA ATOMICA Y LEYES PONDERALES

Con bast en las ideas anteriores, John Dalton pudo explicar de mancra razonable las observaciones de los qui-
micos de su época, Por ejemplo, la teoria podia explicar por qué la masa sc conserva en una reaccion quimica
(Ley de la conservacion de la masa), ya que si cada dlomo licne su masa propia caracteristica y éstos se reorde-
nan, pero a la vez permanecen intactos durante una reaccidn quimica, entonces la masa total de los dtomos
rcactantes s igual a la masa total de los dtomos de los productos. La Ley de las proporciones definidas o cons-
tantes, la explica al suponer que cada compuesto esti caracterizado por tener proporciones fijas entre los name-

3 . . . . . A
Les “dtomos compueslos” posteriormente fueran lamados maoléculas, aunque en |a época de Dalton este términa no tenda el signili-
cado actual.

4 Pronto se demosird que esti seposicidn era false,

> Este fexto puedes leerio en Chamize, 1. A,
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ros de dtomos de sus diferentes elementos constitutivos. Por ejemplo, como el compuesto de didxido de carbono
conliene dtomos de carbono y oxigeno en razon de 1:2, respectivamente, y como las masas de los dtomos de car-
bono y de oxigeno son fijas, se deduce que la compesicién del diéxido de carbono en masa tiene que ser fija.

La explicacitn de Dalton para la Ley de lar proporciones mitltiples fue la siguicote:

Supongamos que los dlomos A y B forman dos tipos de compuestos. En uno de ellos (4B}, el dtomo A sc
combina con un dtomo B. En el sepundo compuesto (483), lo hace con dos dtomos de B. Esto implicaria
que la masa de 8 que se combina con una cantidad fija de A (digamos un gramo) debe ser doble en el se-
gundo compuesto que en el primero o, en otras palabras, que la relacidn entre las masas de B, por gramo
de A4, en los dos compuestos debe estar en relacion de 2:1. Esto es lo que sucede con el didxido de carbo-
no, COz y el mondxido, CO.

PESO ATOMICO RELATIVO Y MASA ATOMICA

Come observamos, Dalton llamd dtomos a las particulas dltimas que forman a los cuerpos. Sin embargo, no pu-

Cdo obtener la masa o el peso absoluto de cada uno de ellos, problema resuelto indirectamente, al establecer los

pesos relativos entre ellos”, As pues, empexd por la sustancia mas ligera de todas las conocidas, ¢l hidrogeno
gaseoso, al cual le asignd un peso de uno. Por lo tanto, los pesos relativos de todos Ios otros elementos tenfan
que ser mayores que éste; por cjemplo, se sabia que una parte en peso de hidrogeno se combinaba con ocho
partes en peso de oxigeno para formar agua. Adoptando la regla de méxima simplicidad, Dalton supuso que [a
formula del agua era HO, Die agui concluyd que un dtomo de oxigeno pesaba ocho veces mds que un hidrogeno;
razonando de esta mancra, prepart una tabla de pesos alémicos relativos, que presentd en 1803,

Posteriormente, los trabajos de William Nicholson (1753-1815) y Anthony Carlisle (1768-1840) acerca de la
clectrdlisis del agua demostraron que Ja férmula correcta del agua H20. Atdn con esto, las relaciones en peso se-
guian sicndo vilidas, con o cual se supuso que un dtomo de oxigeno cra ocho veces mis pesado que dos 4tomos
de hidrégeno juntos y, por lo tanto, 16 veces méas pesado que un solo dlomo de hidrégeno.

agua + drido
sulfirico diluido

Figura B, Aparato empleado para la electrélisis del agua.

6

Aungue masa v peso son dos conceptos diferentes, la masa relativa o el peso relativo son 1o mismo. Indican cudntas veees la masa (o
el pesn) die un flomo cs mayor a la masa (o el peso) de otro dtomo, Asf, la masa relativa es un cociente enlre dos masas y el peso rela-
tivo es un cocients 27 entre dos pesos. Ambos cocientes son idénticos; ninguno de los dos tiene unidades, En adelante, como acostum-
bran hacer los quimicos, lamaremos al término peso relativo,
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Posterior a Dalton, Jons Jakob Berzelius (1779-1848) empezé a determinar pesos alémicos con mejores y
mas avanzados métodos que los cmpleados por Dalton. Para ello empled la Ley del calor especifico enunciada
por Pierre Louis Dulong (1785-1838) y Alexis Thérese Petit (1791-1820), la Ley del isomorfismo propuesta por
Eilhardt Mitscherlich {1?94—18&'5} asi como la Ley de los veltimenes de combinacidn propuesta por Joseph
Louis Gay-Lussac (1778-1850)". Su primera tabla de pesos atdmicos aparceit en 1528, diferencidndose de la ta-
bla propuesta por Dallon en que la mayoria de los pesos atdmicos propucsios no eran enteros, encontrandose
que ¢l peso dtomico del oxigeno, con basc en hidrégeno = 1, era de aproximadamente 15.9. La tabla de los pe-
sas atomicos se debe finalmente al italiano Stanislao Cannizzaro (1828-1910).

Pucsto que no era simple obtener los compucstos del hidrégeno con los otros clementos, se cuestiond si el hi-
drégeno era un patrén adecuado con el cual comparar los pesos atomicos. Asi pucs, va que el oxigeno podia
combinarse ficilmente con muchos ¢lementos v, por cllo era simple determinar las proporciones de combina-
cidn, se pensG dar al oxigeno un peso atémico conveniente, por lo que su peso atdmico se transforma de 15.9 a
16.00. El patron oxipeno = 16 se mantuvo hasta a mediados del siglo XX,

Debido a que se descubrid Ia existencia de isotopos®, y al conocimiento de las relaciones que hay entre éstos
y el peso atémico, en 1961 las organizaciones internacionales, tanto de quimicos como de fisicos, acordaron
adoptar como peso atdmico cstandar, ¢l del carbono-12, al que sc le asigné, arbitrariamente, el peso relativo de
12.00. Por lo tanto, el peso atdmico de un elemento es I111. nlimero que nos permite comparar el peso de un dto-
mo de ese elemento con el de un esténdar de referencia’. Los pesos atdmicos son peses relativos, pues no se re-
fiere al peso o a la masa real de un dtomo individual. Sin embarpo, veremos gue s¢ puede definir una unidad de
masa muy conveniente ¥ relacionada con los pesos atomicos.

Los dlomaos son tan pequenos que cs dificil compararlos con algin objeto familiar. Usando tres cifras signili-
cativas, la masa de un dtomo de hidrégeno es 1.67 x 1072 g, yla de un dtomo de carbono, es 199 x 107 . Bl uso
de estas cantidades tan pequenas para expresar las masas de estos dtomos resulta incdmodo, pues ya que siem-
pre nos interesa comparar dtomos colre si, resulta convenicnle usar sus pesos en unidades de masa atémica
(uma}, en lugar de usar gramos.

Expresados en unidades de masa atémica, las masas de los dtomos de hidrgeno, carbono y oxigeno son
1.007% uma, 12011 uma y 15.9994 uma, respectivamente, o sca, son numéricamente iguales a los pesos atdmicos
relativos,

Una unidad de masa atomica (1 uma) equivale a 1.661 x 107 g y se define como la doceava parte de
la masa de un dtomo de carbono 12,

En 1961, la Unibn Internacional de Quimica Pura y Aplicada (IUPAC) aprobé oficialmente ¢l uso del térmi-
no “peso aldmico™;

Mo viene al caso presentar aqui en qué consisten estag leyes. Basta que sepas que constituyeson T base paras gque Berzelivs caleulara
los pesos atdmicos relativos. La explicacidn de su existencia se dard en fasciculos posteriores.
Sc llama isdlopo a aguellos dtomos que siendo del mismo elemento poseen diferente masi atdmica.

@ . ¢ 2 . :
Hoy, cuando decimos que el peso atdmico relative del oxipeno es 15.9994, queremeos decir que cs 15.9994/12 veees mds pesado que un
dlomo de carbona 12. Por ello, ¢l pese atémico no tiene unidades. Sin embargo, la masa de un dtomo s tene unidades, los gramos o,
como veremos mias adelante, 1as unidades de masa atdmica,
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El peso atémico relativo de un elemento es el peso de uno de sus dtomos en comparacién con ¢l peso
dc la doceava parte de un dtomo de carbono-12, cuya masa es, por convencidn, de 12 uma.

MASAS MOLECULARES

Las masas relativas de las moléculas se pueden expresar de la misma manera gue en los dtomos. Las masas mo-
leculares se obtienen sumando las masas atomicas (co uma) de todos los dtomos presentes co la molécula, por
I que 51 tomamos las masas atdmicas de la tabla periddica tenemos:

Masa molecular del Ha: 2 {masa atémica del H) = 2(1.0008 uma)

= 2016 uma.

Masa molecular del NHs: 1 (masa atdmica del N} + 3 (masa aldmica del H)

it

1 (14,01 uma) + 3 (1.008 uma)

17.034 uma.

En estricto senlida, ¢l iérmino masa molecular se emplea en forma correcta s6lo cuando expresa la masa de
una molécula y no es apropiado emplearlo en el caso de las sustancias no moleculares.

MASA FORMULA

En el caso de sustancias no molccularces, al sumar las masas atomicas de los dtomaos que se indican en una fér-
mula, se dice que se estd caleulando su masa formula, que es la masa de una unidad de formula en unidades de
masa atbmica. A

Efemplo
La formula cmpirica del sulfato de aluminio es Al(8O0a4)s.
{Cual cs su masa [Grimula?, 51 los pesos atbmicos son: Al = 27; 5 = 32.1, y O = 16.0.
La f6rmula Al2(SO4)3 nos dice que dos dtomos de Al estan combindndose con tres grupos S04 (llamados sul-

fatos); cada grupo S04 consta a su vez de un dtomo de 8 y cuatro de O. Por ello el nimero total de dtomos de §
es3, de O es3 x 4 = 12, En otras palabras, el Al2{(S04)3 puede expresarse como Al353042.

Masa de dos dlomos de Al = 2(27 uma) = 54.0uma
Masa de tres dlomos de 8 = 3(32.1 uma) = 963 uma
Masa de 12 dtomos de O = 12(16.0 uma) = 192 uma
Masa [drmula del Alz (S04)3 | = -,;:12.3 uma

15



MASA MOLAR -\

___ Dela misma mancra que los objetos se pucden cantar por docena, los dtomos se cuentan por moles, en niimero

N\ muy grande, 6.02 x 107, Este niimero se llama ntimero de A vogadrom; por lo tanto, un mol de dtomos es igual a
f,!un. nimero de Avogadro, s decir, 6.02 x 107 atomos.

iPor qué los dtomos se cucntan en moles? Los dtomos son Llan pequedios que en los trabajos de laboratorio

no sc podria trabajar con dos o con 200 dtomos. No se puede pesar cantidades tan mingsculas, incluso con las

5, balanzas mds scnsibles; es por ello que los guimicos inventaron una unidad, ¢l mel. Tal como sc explicod ante-

N/ riormente, la masa de un dtomo de oxigeno cs de 16,0 uma, en tanto que un mol de dtomos (6.02 x 10 dtomos)

"= dec oxigeno tiene una masa de 16.0 g, como s¢ demuestra al utilizar el factor de transformacion de uma a gramos:

Masa de un mol de O = masa de un dtomo de O x nimero de O en un mol.

vy
RN
\J Mo = 16 —2
~ alomo

T

23 dlomos
ol

6.02 x 10 1.661 x 107" —— ) = 16 g/mol.
( ) il

En otras palabras, a la masa de un mol de una sustancia se le llama masa molar. Por consiguiente, la masa
molar en gramos de una sustancia ¢s numéricamente igual a su masa molecular (o su masa férmula) en unidades
de masa atdmica.

Ejemplo
Calcula la masa molar del dcido sulltirico, HaS04.

Los pesos aldmicos son: H! L0079 uma; O 15.999 uma, y 5: 32.06 uma,

Primero caleularemos la masa molecular

Peso del H = 2{1.0079 uma) = 20158 uma
4, | Peso del O = 4(15.999 uma) = 63.996 uma
Pesodel 5 = 1{32.06 uma) = 32.06 uma
Masa molecular = 9R.071 uma
Masa molar =98.0718 ¢

2 23 . i
Ahora sabes que un maol estd lormado por 6.02 % 107 particulas y que ademds ticne una masa cn gramos nu-
méricamente igual a su masa molccular. Adgunas aplicaciones de estas relaciones se muestran a continuacién,

Efemplos
- &Cuantos moles de dtomos de cobre existen en 3.05 g de cobre?
{masa atomica del Cu = 63.3 uma).

10 z e i i 2
En el faseicuto HI de Quimica 1, ya hablamos de lo grande de este ndmernn; de la obm de Amadeo Avogadro lo hicimos en el fascicu-

lo IV de Quantica L
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1mol de dtomos de Cu
63.5 g de Cu

(3.05 g de Cu) ( ] = (L0480 mol de dtomos de Cu.
—&Cuantos atomos de azufre hay en una mucstra de este elemento que pesa 10.0 g?

(Masa atémica de § = 32.1 uma).

i Al destoninsde 5) [ﬁ.uz % 102 gtomos de S

¥
; : — 1,88 x 107 4tomos de S.
':m“gd”}[ P21gdes 1 mol de dtomos de S ] 88 10 ftomos de

—{Cuantos pramos hay ena 8.46 10** dtomos de Miior?

{Musa atdmica del F = 19.0 uma),

1 mol de dtomos de F ] [ f90pdeF ) = 2%67gdeF.

; 34 1
SRR il [6.{32 % 107 dtomos de F| |1 mol de dtomos de F
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FORMULA QUIMICA

En el lengnaje de la Quimica, toda sustancia pura conocida, ya sea un ¢lemento o un compuesto, ticne su nom-
bre y su férmula individual. Asimismo, cada formula quimica Licne tres significados o interpretaciones: un signi-
ficado cualitativo, uno cuantitative microscopico y uno cuantitalivo macroscapico.

Cualitativamente, una formula expresa una sustancia; por ejemplo, H20 representa al agua; NaCl representa
a la sal de mesa, ctedlera

Microsedpicamente, una férmula molecular indica el nimero de dtomos presentes en una molécula. Asi, la
formula de la nicotina, CioH14N2 nos indica que en csla molécula existen 10 dtomos de carbono, 14 de hidroge-
no y dos de nitrégeno. Asimismo, la formula minima nos indica la composicion de una unidad férmula; por
ejemplo, la unidad férmula del sulfato de potasio, KaS04, nos indica que en ese compuesto por cada dos dtomos
de potasio hay uno de azufre y cuatro de oxigeno. La formula empirica indica que la relacion de dtomos de
K:5:0 ¢s de 2:1:4.

Macroscdpicamente, la formula nos indica las relaciones de moles de dtomos. Es decir, una férmula molecu-
lar indica el nimero de moles de dtomos de cada elemento presente en un mol de moléeulas del compuesto; por
cjemplo, la formula de la nicotina indica que un mol de moléeulas de nicotina posee 10 maoles de dtomos de car-
bono, 14 moles de dtomos de hidrégeno y dos moles de dtomos de nitrdgeno.

En el caso del K280y, la férimula empirica nos indica que un mol de unidades fGrmula consta de dos moles de
alomos de potasio, un mol de dtomos de azufre y cuatro moles de dtomos de oxigeno,

La formula de una sustancia expresa ¢l lipo y nimero de alomos que cstin quimicamente combinados
en una unidad de dicha sustancia. Hay diversos tipos de [drmulas, entre ellas estén

las umpfrims“ y las moleculares.

Una fdrmula empirica expresa la relacion més simple de nimeros enteros catre los dtomos en un
compuesto, en tanto la fdrmula molecular expresa el nimero real de dtomos de una molécula, eslo ¢s,
en la unidad mas pequea del compuesta.

CALCULO DE FORMULAS A PARTIR DE DATOS EXPERIMENTALES

La férmula de un compuesto permite calcular muchos datos cuantitativos tales como la masa molecular, la masa
molar y la composicién porcentual.

b

Reflexiona:

iTe has preguntado alguna vez como fue posible saber que la [ormula del agua es H207?

i Por qué el apua “normal” tiene como fdrmula H20 v el “agua oxigenada® tiene la formula HaO2?
q g ¥ g g

Para llegar a proponer la férmula de cualquicr compuesto ¢s necesario realizar experimentos que consisten

1m .. 2 = : " .
El término empirico s¢ refiere a que se determinag a partic de datos experimentales,
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cn determinar los elementos que forman los compuestos, ¢l porcentaje en peso de los elementos constitutivos
del compuesto; la masa relativa de cada elemento presente,

Existen muchos métodos para obtener experimentalmente el porcentaje en peso de los diversos clementos de

un compuesto; eolre ¢stos cstdn los andlisis por precipitacidn y por combustion,

C, H, 2n la muestra + (32
=1z + HxD Ve Cu(2

H $ 3 el B A dn
Alimentacion de 07 —- @ ¥ e
4

H \ muestra pesada

Figura 9. Aparato empleado en ¢l andlisis por combustion de una sustancia. Cualquicr cantidad de C o CO
reacciona formando CO7; cuando pusa por el Cut), el Hz reacciona formande Ha20,

absorbente absorbente
de Hz00 de 02

CALCULO DE FORMULAS EMPIRICAS

Una ver que se ha determinado experimentalmente la composicidn elemental de una sustancia, cstos datos y los
pesos alomicos se pucden usar para caleular Ta relacion més simple de &tomos en el compuesto y, por consi-
guiente, la farmula mas simple (la férmula empirica), que puede o no ser igual a la fGrmula molecular.

Ejernpro

El anilisis de cierta muestra indica que ésta posee 0.1396 g de hicrro y 0.1773 g de cloro, Caleula su férmula mi-
nima,

Solucion
Para obtener la frmula minima, primero se caleulard la relacidn de moles de dtomos.

Para ¢l hicrro;

ImeldeFe) _ A
{0.1396 g de Fe) ( S3ade Fc) = 0.002499 mol de Fe,
Para el cloro:
1 mol de CI
0173 pde Q) | o0 ——— | = L0050 1 1.
{ gdeCl) [35,45gd::(.3l] (101 mol de C
Por lo tantq, la relacion de moles es;
0.002499 mol de Fe __

1
0.005001 mol de C1 ~ 2

Puesto que un mol de dtomos de cualquicr elemento contiene el mismo nimero de dtomos, la relacion de
moles debe ser igual a la relacion de dtomos.
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La relacién calculada de dtomos se pucde simplificar si se dividen los miembros entre el menor de ellos.

0.002499 mol de Fe _

0.002499 mol de Fe 1
0005001 mol de Cl _ dtomos de Cl
0.002499 maolde Fe ~ 77 dtomos de Fe'

Esto da una relacién de dtomos de 1:2. Ya que existe ¢l doble de dtomos de Cl que de Fe, la [drmula empirica
serd FeCla.

Ejemplo

El analisis de una muestra de cristales obtenidos por evaporacion de aguas negras municipales, mostré gue los
cristales tienen 63.97% de cadmio, 24.28% dec oxigeno, y 11.75% de fésforo. Calcula su [Grmula minima.

Solucion

Primero se convierten los datos porcentuales en relaciones de peso, tomando 100 g de sustancia como base para
los cdleulos, Por lo tanto, el ndmero de moles de dtomos en 100 g de compuesto son:

1 mol de Cd

63.97 g de Cd [ 1124gdeC d) = (0.5691 mol de Cd

1maolde O
; —_—| =] =
2438pde O [lﬁ.ﬂgdu D] 118 mol de O
Imolde P
11. o] =
1.75gde P (B{J,Q?gdu P) 0.3794 mol de P
Se calcula la relacion de moles al dividir cada niimero entre ¢l mas pequedio de cllos:
0.5691 molde Cd _ | ¢, dtomos de Cd
03794 molde P dtomos de P
1.5118 molde O _ dtomos de O
03794 moldeP  dtomosdeP
03794 mol de P _
03794 malde P 00

En caso de que la relacién no sca de nimeros enteros, se multiplica por un nimero pequefio (2, 3, 4) para
transformarla en nfiimeros enteros. En nuestro caso, sera 2,

Asi pues:

Parael Cd larelacibnesde 1.5 %2 =3
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Parael Olarelacion csde 40 x2 = &
ParaelPlarclaciones de 10 % 2 = 2
Con lo cual Ia formula minima o empirica sera:

Cd3P208.

CALCULO DE FORMULAS MOLECULARES

La férmula molecular de una sustancia siempre es un maltiplo cntera de su férmula empirica. Para determinar
la formula molecular de un compuesto, el quimico ticne gue proceder experimentalmente para conocer la masa
molecular ademds de su [6rmula minima. El siguicnte ejemplo te mostrard como se usa la masa molecular con la

{6rmula minima para calcular Ja formula molecular,

Ejemplo

Un combustible licuado casero tiene como constituyente un determinado compuesto. El andlisis de este com-
puesto muestra quc contiene 85.69% de carbono y 14.31% dc hidrégeno en peso. La determinacién de su masa

molecular da un valor de 55.9 uma. Calcula la férmula molecular del compuesto,
Solucion
Primero sc calcula la farmula minima,

Para el carbono;

AmoldeC

O egde C =7 o, 1
85.6 L‘"_h"["(iz.ﬂlgde(!) 713 mol de C

Fara el hidrigeno:

1 molde H

14, s = 147 : H.
3lgdeH (I,ENJEgdeH] 1420 mol de H

Al calcular la relacion de moles tenemos que:

713 molde C

703 molde C
1420 molde H _ _ o dtomos de H
T3 molde C 190 spenx =20 dtomos de C

Par lo tanto, la formula minima es:
CH3,

cuya masa formula es de 1(12.01) + 2(1.008) = 14.027 uma.
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La masa molecular ¢s un miltiplo simple de la masa de la [Grmula empirica, CHz, esto es, n {14.027 uma},
domde # es un nimero entero.

La masa molecular experimental o5 55.9 uma. Por lo tanto,

( 55.9 uma por molécula

= : =415 irl Iécul;
TE02T s por Formala E:mpirica) 3.99 aprox. = 4 férmulas empiricas por molécula

Asi pues, la férmula molecular cs:

4{CHz) = C4Hs.
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RECAPITULACION

En el estudio de lus sustancias y sus cambios s¢ puede observar que la materia cs transformable, pero indestruc-
lible. Estas observaciones sc pueden resumir en una ley: “La suma de las masas de las sustancias que toman par-
te de un cambio quimico es igual a la suma de las masas de los productos formados” (Ley de la conservacion de
e masa),

También se estudid que una de las caracteristicas mds importantes de los compuestos quimicos s cxpresa en
la Ley de la composicion definida que dice: “La masa de los elementos que sc combinan para formar un com-
puesto dado estin sicmpre en las mismas proporciones”; esto ¢s, la composicion de un compuesto quimico nun-
Cu varia.

Asimismo se explica que “cuando dos elementos se combinan para formar mas de un compuesto, las masas
de un elemento que se une con un peso fijo del otro estén en relacién de nimeros pequenos”; esta s la Ley de
las proporciones mitltiples.,

Recuerda que estas leyes son ol resultado de un vasto nimero de cuidadesas observaciones cxperimentales.
Ademds, cabe mencionar que las explicaciones que estas obscrvaciones requerian {ucron dadas por la Teors
atomica propuesta por Dalton, cuya suposicién principal cs que la materia esta constituida por pequedisimas
particulas llamadas dtomos, lo que permitié posteriormente construir los conceptos modernos de elemento y
compuesto guimico,

A partir de la propuesta de la existencia de los dtomos, se vio la necesidad de conacer el peso de estas parti-
culas pero al ser éstas demasiado pequenas, se calcularon los pesos atdmicos relstivos,

La férmula quimica es la forma en que un quimico describe muchas de las relaciones cuantitativas que exis-
ten cn un compuesta quimico, por lo cual es importante calcular la formula de un compuesto. En este fasciculo
se mostrd como a partir de datos experimentales se pucden caleular las farmulas minimas y moleculares de los
Compuestos.



La cuantificacion elemental de los compuestos y la existencia del dtomo,

Ley de la conservacion de
la masa (Lavoisier)

Ley de las proporcioncs
constantes (Proust)

Ley de los pesos
equivalentes (Ritcher)

Ley de las
proporeiones
miltiples (Dalton)

Teoria atomica de

Dallon

Peso atomico

E

Féarmula minima

Féormula

molecular

Frincipio de Avogadro >

Muolécula
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ACTIVIDADES DE CONSOLIDACION

PRACTICA DE LABORATORIO NUM. 3: “DEMOSTRACION DE LAS LEYES DE.
PROPORCIONES CONSTANTES Y DE PROPORCIONES MULTIPLES”

Dbjetivo

La reduccién del clorato y del perclorato de potasio por ¢l calentamicnto sc usard para demostrar la Ley de las
proparciones constantes y la Ley de las proporciones miltiples.

Material Sustancias
2 tubos de ensayo (por alumno) Clorato de potasio anhidro R.A. (reactivo analitico), KCIO3
1 pinza para tubo de ensayo Ferclorato de potasio anhidro R.A, KCIO4
1 mechero

balanza de precisidn

Los experimentos los realizardn un grupo de tres alomnos, cada uno de los cuales hard la misma operacién
dos veces, utilizando diferente cantidad de sustancia,

Procedimiento
Experimento A
1. Pesa un tubo de ensayo limpio y seco.
2. Adiciona una pequefa cantidad de clorato de potasio anhidro, y vuelve a pesar el tubo con la muestra.
3. Toma el tubo de ensayo con unas pinzas y calienta lentamente en el mechero.
4, Dcja enfriar el tubo y vuelve a pesar.
5. Llena la tabla 1 que aparece al final de esta practica.
6. Con los datos de la tabla 1 traza una grdfica cn papel miliméirico; en ¢l cje horizontal ubica el niimero de

moles del KCIO3 utilizado y ¢n el eje vertical, ¢l nimero de moles de KCl obtenido, tanto experimental co-
mo ledricamenie,
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nom. de &
moles de T
KCl -

T atm. de

L ————+—+——+> malesde

KCIOs

7. Con los datos obtenidos escribe tus conclusiones.

Reaccion;

2KCI03 2KCI + 303 (g).
Experimento B

1. Haz lo mismo, pero usando perclorato de potasio anhidro,

2, Llena la tabla 2 que aparece al [inal de esta prictica.

3. Con los datos de la tabla 2 traza una grifica en papel milimétrico; en el eje horizontal ubica el nimero de

moles del KCIO4 empleados y en el gje vertical, el nimero de moles de KCl obtenido, tanto experimental
como tedricamente.

num. de
males de T
KCI |
T
- num. de
———— 11—y moles de
KO0y

4. Con los datos obtenidos escribe tus conclusiones.
Reaecion;

2K CI0Oy

2KCL + 403 (g)

20
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PRACTICA DE LABORATORIO NUM. 4: “DEMOSTRACION DE LA LEY
DE LAS PROPORCIONES CONSTANTES”

Objetivo

En este experimento se hard reaccionar permanganato de potasio con tiosulfato de sodio en presencia de un ex-
ceso de scido sulfiirico, para comprobar la Ley de las proporciones constantes.

Muterial

1 vaso de precipitados

2 poteros

1 agitador de vidrio

Disolucion acuosa de permanganato de potasio, KMnOy

Disolucion acuosa de tiosullato de sodio, NaxS203

Acido sulfirico, H2504, concentrado
Pracedimiento
Coloca de cinco a 15 gotas de la disolucion acuosa de KMnO4 en un vaso de precipitados. Agrega agua hasta
llenar la mitad del vaso, y unas cinco gotas de dcido sulfiirico concentrado. Se agrega gota a gola la disolucién
de Naz$203, hasta que ¢l color rosado del KMn(y desaparczca. Anota el niimero de gotas de disolucidn de
KMnO, y de Na285203 empleadas. Después de cada gota de disolucion dc NazS203 es necesario agitar con una
varilla de vidrio y esperar el tiempo suficicnte para ver si desaparecc o no el color (aproximadamente cinco se-
gundos). Repite la operacion cuatro veces usando diferente cantidad inicial de KMnOy4.

Para cada caso caleula el cociente de las gotas empleadas de KMnQOs, asi como de las de NazS520s.
Preguntas

1. Describe lo abservado y registra los resultados.

2. iPor qué razon estc cxperimento demucstra la Ley de las proporciones constantes?

3. Con [recuencia, los resultados son s6lo aproximaciones. Indica:

a) i Cuales son las principales fuentes de error ¢n nuesiro experimento?

b} iCémo podriamos obtener resultados mis precisos?

La ecuacion de la reaccidn quimica empleada es la siguiente:

SEMnOs + SNazS203 + TH2804 4K350 + B8MnS0Oy + TH20 + 5NazS04.
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PRACTICA DE LABORATORIO NUM. 5: “DETERMINACION DEL PESO
EQUIVALENTE DE ACIDO Y BASES”

Ohjetive
Las cantidades de dcidos diferentes que reaccionan con una misma cantidad de base guardan la misma propor-

cion cntre si que las de esos 4cidos, cuando reaccionan con cierta cantidad de otra base, hechos quc constituyen
uno de los fundamentos de la teoria atémica de Dalton y que comprobards a continuacién.

Material Susiancias
6 vasos de precipitados Agua destilada
8 goteros Disoluciones de 10 g en 100 ml de:
Acido sulfirico (H2504)

Acido nitrico (HNO3)

Acido clorhidrico (HCI)
Hidréxido de potasio (KOH)
Hidréxido de sodio {NaQH)
Fenolltaleina

Frocedimiento
L. Vicrte agua destilada hasta la mitad de un vaso de precipitados.
2. Agrepa 10 gotas de la disolucion de NaOQH,
3. Anadc dos gotas de disolucion de fenolllaleina. La disolucién debe tornarse roja,'?
4. Agrega gota a gola, agitando, la disolucion de H2804. Cuenta el niimero de gotas ncccsarias para hacer
variar ¢l color. En ¢l caso de la fenolftaleina, ¢l color rojo desaparece completamente y queda una disolu-

cidn incolora.

5. Repite el experimento utilizando otra vez 10 gotas de disolucion de NaQH, y agrega gota a gota disolucién
de HNO3 usando el mismo indicador (fenalftaleina).

6. Repite el experimento empleando disoluciones de NaOH y HCLL
7. Efectila los experimentos anteriores con 10 gotas de disolucién de KOH y los mismos 4cidos.
8. En la tabla 3 registra los datos obtenidos.

9. Con ¢l dato del nimero de gotas de Ha804 cquivalente a 10 gotas de NaOH, caleula el peso equivalente
del Ha804 correspondiente a 40 g de NaQH.

(Nota. La relacién entre los pesos equivalentes debe ser igual a la que cxiste entre el nimero de gotas em-
pleadas, ya que éstas licnen, aproximadamente, ¢l mismo volumen. Siendo quc una gota tienc un volumen apro-
ximado de 0.05 ml y que las disoluciones ticnen una concentracién de 10 g de sustancia cn 100 ml de disolucidn,
la cantidad de sustancia presente en 10 gotas de NaOH sc puede calcular de la siguiente manera;

12 ; . ) ! . .
Pueden proporcianarse diferentes indicadores a varios grupos de alumnos. Bl resultado debe ser el mismo aunque (o8 colores que se
obitengan sean dilerenles.
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0.03 13g de NaOH
ﬁgﬁﬁsx}g/zz x gl "’5“ = 0.05 g de NaOH.
10, Repite las operaciones para ¢l calculo de la cantidad de HNO3 cquivalente a 40 g de NaGH.

11, Haz lo mismo para el HCL

12, Conocicndo cl peso cquivalente del H2804, encuentra ¢l que corresponde al KOH, con los datos del ni-
mero de gotas que reaccionan,

13. Repite el cileulo anterior, basdndote en el peso equivalente del HNOs, v las gotas de este dcido y de
KOH, que reaccionan.

14, Efectia nuevamente el cdleulo, basdndote en ¢l peso equivalente del HC, v el niimero de gotas de este
dcido y de KOH.

Tabla 3.
Fara 10 gotas de NaOH Fara 10 potas de KOH

Gotas necesarias
de disolucion de
Ha50)

Golas necesarias
de disolucion de
HNO5

Golas nocosarias
de disolucion de
HCI

Pregunias

1. Reproduce los datos del cuadro y los cileulos de los pesos equivalentes obtenidos, segiin las indicaciones
aralteriores.

2, El peso cquivalente del KOH se abtuvo en tres formas diferentes, icoincidieron los valores?
3. {Qué harfas para lograr mayor precisién de los pesos equivalentes?
4, De hechos experimentales semejantes a los aqui propucstos, Dalton dedujo la Teoria atémica. iPuedes
sugerir qué razonamientos empled?
Problemas
Ley de las proporciones consiantes, fijay o definiday

1. Una muestra de sal contiene 0.224 g de sodio y (1346 g de cloro. Otra muestra de sal conticne 39.3%6 de so-
dio. Demostrar que lo anterior ilustra la Ley de las proporciones definidas.
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2. Analiticamente se determiné que una mucstra de arena contenia 5.62 g de silicio y 6.40 g de oxigeno. Otra
muestra de arena contenia 9.36 g de silicio y 10.64 g de oxigeno. Explicar en qué forma estos datos ilustran
la Ley de las proporciones constantes.

Ley de las proporciones miitiples

3. Cierto éxido de hierro contiene 77,7 % de hierro en masa. Un éxido diferente contiene 69,9 % de hicrro
de masa. Demostrar que la Ley de las proporciones multiples se cumple realizando los siguicntes cileulos:

a) ¢Cudl es la masa de hierro por 100 g de oxigeno en el primer compuesto?
) éCudl es la masa de hierro por 100 g de oxigeno en el segundo compucsta?
¢) ¢Cudl ¢s la relacion de los dos niimeros encontrados? Expresa la relacion utilizando nimeros coteros.

4. El fosforo y el cloro forman dos compuestos. En ¢l compuesto uno, las masas de fasforo y cloro son
22 48% y 77.51%, respectivamente; en ¢l compuesto dos, estos valores son 14.88 y 85.12%.

a) Calcula la masa cn gramos del cloro que se combina con un gramo de fasforo en cada compuesto.

b) Utiliza los valores obtenidos ¢n a) para comprobar si se cumple la Ley de las proporciones miltiples.

Masa molecular
5. La formula del insecticida DDT ¢s C14HgCls,
a} $Cudl es la masa molecular?
B) {La molécula del DDT es mis pesada o mas lipera que la molécula del insceticida lindano, CsHgClg?
6. Empleando hasta tres cifras significativas, expresa la masa de cada una de las siguicnles sustancias en uma.,
a) un dlomo de Cl
b) un dtomo de Al
c) 20} dtomaos de B
d) 6.02 x 107 dtomos de Ca
7. La férmula del controvertido edulcorante llamado sacarina es CyHs(aNS.
¢) (Cudl ¢5 su masa molecular?
b) i.Cudl de las dos moléculas es més pesada, la sacarina o la sacarosa, C1aH22011?

8. i la masa de una mosca casera ¢s 1.0 X 1072 g, Lcudl es la masa en gramos de un mol de mosca?
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Formula minfma

9. Determina la formula minima de un compuesto que presenta la siguiente composicién centesimal: Cl,
52,5099, v S, 47.498%

10. A partir de los siguientes datos calcula la férmula mifima de un compuesto que contienc 25.92% N y
T4.07% 0.

Formila molecular

11. El andlisis elemental del dcido acetilsalicilico, aspirina, es 60.0% de C, 4.48% de H ¥y 35.5 % de O. 8 su
masa molecular es 180.2 uma, dcudl es la formula molecular?

12, El compuesto para-diclorobenceno se empled a menudo como bola de naftalina. Si su analisis es 49.02%
de C, 2.743% de H, y 48,249 de Cl, y su masa molccular, 147.0 uma écual es su f6rmula molecular?

Composicidn porcentual

13. La progesterona cs un compuesto comiin de la pildora anticonceptiva. 51 su formula es Cy3HagO2, fcudl
€5 sU composicidn porcentual?

14. El sulfato de aluminio, Alz(SO4)3, s¢ emplea en grandes cantidades en la produccitn del papel. {Cuil es
su composicién porcentual?
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LINEAMIENTOS DE AUTOEVALUACION

1. Al calcular el por ciento de los componentes se
encucntra que para el Na es de 3939 y para ¢l
Cl, 60.70% en ambas mucstras, y recordando la
Ley de las proporciones definidas podemos
concluir que son la misma muestra,

3. g) 3.48
b) 232
c) 1.5/1.003/2

5. @) 354.5 uma
b) més pesada

7. @) 183 uma
b) La sacarosa

9. 5CI
11, CyHgy

13. C, BD.207%; H, 9.6179%; O, 10.176%
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2. Laley queda demostrada al comprobar que existe
el mismo porcentaje de O y Si en ambas muestras

4, @) 3.45 en el primero y 0.29 en ¢l segundo
h) 13y /5

6. @) 35.5 uma
b) 268 uma
c) 2,164 %102 uma
d) 2.41 x 10" uma

8. 0166 x mzlg

10, N20s
12. CrH4Cla

14. Al 15.7899%:; S, 28.0709%; O, 56.140%



ACTIVIDADES DE GENERALIZACION

Para conocer un poco mas de la personalidad y obra de los cienlificos mencionados en este fasciculo, te reco-
mendamos la lectura de los textos: El maesiro de lo infinitamente pequenio, Breve Historia de la Quimica y El in-

vestigador del fuego que se registran en la bibliografia,

Asimismo, haz un resumen donde se destaquen las aportaciones sobresalienies de estas obras en relacitn con

lo que estudiamos en este fasciculo.
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GLOSARIO

Atomo. Particula mas pequefia de la fque cstd compuesta toda matcria.

Acido. Sustancia de sabor agrio, que concentrada provoca quemaduras y cambia ¢l color de los extractos de
ciertos vegetales, los cuales son llamados indicadores.

Base. También llamada alcalis, es una sustancia de sabor amargo que cambia ¢l color de los indicadores de ma-
nera apuesta al producido por los dcidos.

Elemento. Sustancia que no se puede descomponer quimicamente en otras sustancias més simples; por gjempla,
¢l oro, el sodin, etcétera.

Fenolltaleina. Extraclo que se emplea para identificar si una sustancia es cido o base, de acuerdo con el color
que adguiere, por lo que se dice que cs un indicador dcido-base.

Masa, Cantidad de materia que posee un cuerpo.
Molécula. Particuly producida por la asociacion quimica de varios dtomos y que pucde existir estable en estado
libre. En la época de Dalton sc utilizaban como sindnimos los términos dtomo y molécula, André Maric Ampere

(1775-1836) cmpezd a utilizar los términos dtomo y molécula en su sentido moderno.

Electrilisis. Procedimiento en el cual, mediante la clectricidad, se separan los clementos constitutivos de un
compuesto guimico,
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