LEYES Y CONCEPTOS BASICOS
EN QUIMICA

~.=zncias, mezclas y combinaciones En esta unidad vamos a introducirnos en el apasionante
_==s ponderales de la Quimica mundo de la Quimica. Comenzaremos preguntandonos qué
= 2= los volimenes de combinacién es. Dificilmente podremos dar, a riesgo de ser imprecisos,
~oatesis de Avogadro. Concepto de molécula una breve respuesta; pero podemos decir que la Quimica

=10 de Avogadro. Concepto de mol es la ciencia que estudia la constitucion, las propiedades y
=== de los gases. Estudio cuantitativo las transformaciones que sufre la materia. Un cambio qui-
“rmulas empiricas y moleculares mico, por ejemplo, es la oxidacion de una barra de hierro

a la intemperie, que pasa de ser un metal duro, brillante
y tenaz a ser polvo rojo.

Las leyes que estudian las bases de la Quimica seran
objeto de estudio a lo largo de esta unidad.
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1 7 Importante

La Ley de Avogadro solamen-
te es valida para sustancias
en estado gaseoso.

Fig. 3.7. Ley de Avogadro. En el mismo
volumen existe el mismo nimero de
moléculas, aunque tengamos distintos
gases.

= 4 Hipétesis de Avogadro.
Concepto de molécula

A pesar de su simplicidad, la ley de Gay-Lussac no pudo ser interpretada con la teo
atomica de Dalton, por lo que, lejos de constituir un apoyo a dicha teoria atoms
generalmente aceptada por los quimicos de la época, supuso un serio reves.

En 1811, Avogadro (1776-1856) formuld una hipétesis que permitia explicar la ley
los volimenes de combinacion siempre que se aceptase que las sustancias que re
cionaban no eran atomos, sino agrupaciones de dtomos, a las que dio el nombre
moléculas.

La hipétesis de Avogadro, hoy convertida en ley al haber sido comprobada experim
talmente, afirma que:

Voliimenes iguales de distintos gases contienen el mismo nimero de molé
culas, siempre que los volimenes se hayan medido en las mismas condiciones
de presion y temperatura.

En el volumen representado en la Figura 3.7 se observa que:

e Existe el mismo ndmero de moléculas, independientemente del gas de que se tra

e Si tenemos el mismo ndmero de moléculas de distintos gases, todas ocuparan
mismo volumen, siempre y cuando estén medidas en las mismas condiciones.

La hipétesis de Avogadro lleva consigo asociada la idea de que los gases elementz
(H,, 0,, N,, CL,, etc.) son moléculas diatémicas y no monoatémicas, como hasta

momento se hab1a pensado, siguiendo la teoria de Dalton. Esto permitié explicar
ley de los volimenes de combinacion de Gay-Lussac (Fig. 3.8).

Si hacemos reaccionar una molécula de hidrégeno y otra de cloro, considerando que
nemos el mismo volumen (V) de Cl, y de H, se obtendrdn dos volimenes de cloruro
hidrégeno. Esto, segin la hipdtesis de Avogadro, implica que tendremos dos molécu
de cloruro de hidrégeno. De la misma manera se razona en el caso de 0, con H, y en

de N, con H,.
A @‘ ﬁ@jjﬁ ’
ey vy
1 molécula 1 molécula 2 moleculas de HCI
deH,(1V) deCl,(1V)
w
2 moleculas de H 1 molecula de O, 2 moleculas de H ,0
= 1 e
| | 3 @;g P |+ > Al
Plg- 3'8'. Ley. de los volumenes 3 molecu[as de H, 1 moléculade N, 2 moléculas de NH,
de combinacion. (3V) (1v) 2V)

2H, + 0, — 2H,0 N, + 3H, — 2NH,

Por tanto, el gran éxito de Avogadro radica en suponer que las moléculas estaban ¢
puestas por atomos iguales y en el descubrimiento de la férmula de alguna moléc
Este descubrimiento permitia determinar masas atémicas relativas.
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= mipotesis de Avogadro no podia explicarse segin la teoria atomista de Dalton,
=0 se puede apreciar en la Figura 3.9, ya que dicha teorfa daba por hecho que los
==entos eran monoatoémicos.

Experiencia de

. L) +

Gay-Lussac " A /B
Hidrégeno Cloruro de hidrégeno
av) (2Vv)
Experiencia £ i +
H)' /
e Raten / Lol Fig. 3.9. Teoria de Dalton, que no
Hidrégeno Cloruro de hidrégeno explica los resultados experimentales
(1v) (1V) de Gay-Lussac.
Ejemplo 4 e de o el B e

Un volumen de gas metano tiene una masa de 12,00 gramos. EL mismo
volumen de gas cloro en las mismas condiciones de p y T anteriores tiene
una masa de 53,25 gramos, v el mismo volumen de ozono tiene una masa

de 36,00 gramos.

a) Compara el nimero de moléculas de los tres gases. i

5) ;Cual serd la relacién entre las masas moleculares de los tres gases? 1 Importante

Solucion Lauma se define como la can-

=) Como el volumen de los tres gases es el mismo, podemos concluir que exis- tidad, en gramos, equivalente
te el mismo ndmero de moléculas en los tres casos. a la masa de la doceava parte

%) EL hecho de que exista el mismo ndmero de moléculas no quiere decir que del atomo de carbz?no 12.
la masa de los tres gases sea la misma, pues cada molécula tiene su propia 1u=16610"g
masa. Por tanto, lo que nos esta dando el enunciado es la masa molecular La unidad tiene como sim-

relativa de los tres gases comparados. Es decir: bolo u, aunque también se
ha usado el simbolo Da, en

MCl, =_5ﬁ LM L, _ 53,25 MO, = 36,00 honor a Dalton. También se
MCH, 1200 " MO, 3600 MCH, 12,00 escribe como uma.

: importante tener en cuenta que en una reaccién quimica el volumen no se
serva, al contrario de lo que ocurre con la masa (Fig. 3.10).

Fig. 3.10. Comprobacion experi-
mental de la conservacion de la e e
masa, aunque no del volumen, Tabla. 3.2. Masa atémica de diferentes
en una reaccion quimica. elementos.




Mas datos B

En 1865, el fisico aleman
J. Loschmidt determing ex-
perimentalmente el nimero
de Avogadro (N,), que fue
bautizado asi en honor de
Amedeo Avogadro, que intu-
Y6 la existencia de igual na-
mero de particulas en un mol
de cualquier sustancia.
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Tt

5 Numero de Avogadro. Concepto de

Avogadro fue el verdadero precursor del concepto de molécula. El siguiente pase
establecer cudl era su masa. Eso no results sencillo, puesto que como los 4tomos

unidades de materia tan pequenas, no se pueden manipular de forma individual =
establecer el valor de su masa (masa atémica).

Por ello, los quimicos establecieron, al igual que habian hecho con las masas de ¢
binacién, la masa relativa de los 4tomos Yy Ccrearon una escala relativa basada en el
ligero, que resultd ser el hidrégeno.

De esta manera, podian decir que el atomo de carbono era 12 veces mas masico gus
de hidrégeno, el adoptado como referencia, que el de azufre lo era 32 veces mas o
un atomo de oxigeno tenfa 16 veces mas masa. Por ejemplo, si tomamos 32 grames
azufre y 16 gramos de oxigeno, tendremos igual cantidad de atomos de azufre ques

oxigeno, pues la relacién que existe entre las masas de esos atomos es precisame
3216
Si admitimos que la masa de un mol de atomos es el valor en gramos de la masa =
mica de un elemento, podemos afirmar que:

Un mol de dtomos de cualquier sustancia elemental contiene el mismo n

mero de dtomos, aunque el valor de su masa en gramos es distinto para ls
diversos elementos de la tabla periddica.

El nimero de Avogadro tiene un gran interés para los quimicos, Va que la masz
un atomo o molécula expresada en uma tiene el mismo valor numérico que la m
correspondiente al NV, de esos atomos o moléculas expresada en gramos (Tabla

H 1 0,16 - 102 1

g 12 1,99 - 10 12

0 16 2,66 - 10723 16

S 32 532 - 102 32
Ca 40 6,64 - 10723 40
N, 28 4,65 - 10 28
H,0 18 2,99 - 1023 18
CH, 16 2,66 - 1072 16
GH ! 180 29,9 - 10 180

Tabla 3.3. Relaciones de masa y niimero de dtomos de algunos elementos Yy moléculas.

El mol es la cantidad de sustancia Cuya masa en gramos es numéricamente igus
a la masa molecular.

En un mismo ntimero de moles de cualquier sustancia compuesta habra el mi
mo numero de moléculas.
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sjemplo:

51 reunimos 6,02 - 10%° &tomos de hidroégeno, con una masa de 1 uma por atomo,
Z=ndremos 1 gramo de hidrogeno.

57 reunimos 6,02 - 10% moléculas de hidrégeno, cada una de las cuales tiene una
masa de 2 uma, tendremos 2 gramos de hidrégeno molecular (H,).

57 reunimos 6,02 - 10%® atomos de carbono, cada uno de 12 uma de masa, tendremos
12 gramos de carbono, etcétera.

5.1 Concepto de mol

el paso del tiempo, el nimero de Avogadro ha dado lugar al concepto de mol, sin
uno de los mas relevantes para la Quimica, pues es la unidad que normalmente
Zoma como referencia para expresar la cantidad de sustancia.

“rata de un concepto que:

“or una parte, tiene una magnitud numérica del tipo de la docena, pero mucho mas
zrande. De hecho, si una docena son 12 entidades iguales, un mol son 6,02 - 102
=ntidades iguales.

“or otra, tiene una magnitud maésica, ya que un mol de cualquier sustancia indica
‘05 gramos que hay de esa sustancia (Fig. 3.11).

N\ En Internet

18 mL de H,0 L L
En la siguiente direccién

http://www.youtube.com/
watch=nzpMgNcDljM&featur
e=related aparece un video
explicativo muy sencillo sobre
la hip6tesis de Avogrado y el
concepto de mol.

23 g de sodio

32 g de azufre

159 g de sulfato
de cobre

£ -

= esta manera, podemos decir que:

1 mol de d&tomos de 0 = 6,02 - 10 4tomos de O

Fig. 3.11. Un mol de diferentes sustancias.

1 mol de moléculas de agua = 6,02 - 10%* moléculas de agua
1 mol de granos de arroz = 6,02 - 10% granos de arroz

1 mol de atomos de Fe = 6,02 - 10%* dtomos de Fe

1 mol de electrones = 6,02 - 10% electrones

- _= definicion actual de mol es la siguiente:

Mol es la cantidad de sustancia que contiene el mismo numero de entidades
elementales que hay en 0,012 kg de carbono 12.




Mas datos

® 1 molécula de H,O tiene
una masa de 18 uma.

e 1 mol de moléculas de
H,0=18g.

e 1 3tomo de Fe tiene una
masa de 56 uma.

e 1 mol de atomos de
Fe =56 g.

¢ 1 molécula de 0, tiene una
masa de 32 uma.

e 1 mol de moléculas de
0,=32g.

La masa de un mol se deno-

mina masa molar.

~ Ejemplo 5

wﬁ‘
o
- S

—
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5.2 Masa de un mol

Es evidente que no tiene la misma masa una docena de uvas que una docena de =
ranjas. En ambos casos se trata de una docena, pero sus masas son distintas, al s
distinta la masa de una naranja que la de una uva.

De forma analoga, la masa de un mol de sustancia serd distinta dependiendo de -
masa de la misma (&tomos o moléculas que la constituyen). No tiene la misma m
un mol de atomos de helio, cada uno de los cuales tiene una masa de 4 uma, que
mol de &tomos de plomo, cuya masa por unidad es de 207 uma. Asi:

Masa de 1 mol de He = masa de 1 &tomo de He - 6,02 - 10® =4 - 6,02 - 10® umz
Masa de 1 mol de Pb = masa de 1 d&tomo de Pb - 6,02 - 102 = 207 - 6,02 - 10% u

Gracias a la equivalencia entre uma y gramos, se puede conocer sin dificultad la m
en gramos de 1 mol de cualquier sustancia.

1,66 - 10°%
Masa 1 mol de He =4 - 6,022 - 10%* uma - s g g
1 uma
1,66 - 10°%
Masa 1 mol de Pb = 207 - 6,02 - 10% uma - ~———> 9 2074
u

Los quimicos utilizan la palabra mol para referirse indistintamente al nimero de entic
des y a la masa de un mol. Asi, aun siendo incorrecto, se dice «1 mol de helio son 4 ¢
He». Lo correcto seria decir que la masa de 1 mol de helio equivale a 4 g de He. Hay
poner especial cuidado en distinguir entre el moly la masa de un mol, al menos hasta
se llega a ser lo suficientemente experto como para usar uno u otro sentido sin dificul:

Mas adelante se introducira otro concepto relacionado con el del mol: el volumen
un mol de gas.

Si sabemos que 98 uma es la masa atomica de una molécula de acido sulfirico (H,S0,), indica el

ndmero de moles que hay en:

a) 49 gramos de H,SO,.
b) 250 uma de H,SO,.

¢) 20 - 10%° moléculas de H,SO,.

Solucién

a) Si 98 uma es la masa de una molécula de H,SO,, por lo que acabamos de ver 98 g seré la masa de 1 mol

de H,SO,, y por tanto:

1 mol de H,SO,

49 g H,50,- = 0,5 moles de H,SO
9725 "98 g de 50, e
1,66 - 107%
b) 250 uma tienen una masa de: 250 uma - ol D 4,15 - 107% g,
1 uma
1 mol de H,SO
por lo que el ndmero de moles es: 4,15 - 107 g - Tﬂ = 4,23 - 107* moles de H,S0,.
98 uma 1,66 - 107 1 mol
¢) 20 - 10%° moléculas H,SO, - > - 2. =0,0033 moles
1 molécula H,S0, 1uma 98 g
- ) 1,627 - 102 1 mol
o también: 20 - 10% moléculas - ~ . =0,0033 moles, va que:
molécula 98 g
98
1 molécula - - = 1,627 - 1072%'g

6,02 - 10% moléculas
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/
/

2 Actividades

4> Sabemos que 40 uma es la masa del &tomo de calcio. 5> Si tenemos en cuenta que 56 uma es la masa del
Calcula: atomo de hierro, calcula:
a) La masa en gramos de 1 atomo de Ca. a) La masa atémica en gramos de 1 &tomo de Fe.
b) ¢Cudl de las siguientes cantidades tienen mayor b) Cual de las siguientes cantidades tiene mayor
nimero de atomos? nimero de atomos de Fe: 56 g, 0,20 moles o
40 g de Ca; 0,20 moles de Ca; 5 - 10% atomos de Ca. 5 - 10% dtomos.
L S:a) m=6,6 - 102 g. Sta)m=9-10%g.

= 6 Leyes de los gases. Estudio
| cuantitativo

] Importante
~~===2 ahora nos hemos dedicado al estudio de las leyes ponderales y a la ley de los ixg

= _menes de combinacion. Si queremos estudiar las sustancias gaseosas, es importante Las leyes bésicas de los gases
~=-ocer también cudles son las leyes que regulan su comportamiento fisico y cuéles son son:
== r=laciones matematicas que se dan entre sus propiedades fisicas. e Ley de Boyle y Mariotte

== l=yes mas importantes que estudian el comportamiento de los gases estén relaciona- o Ley de Gay-Lussac.
= con la presion, el volumen y la temperatura, ya que las caracteristicas de un deter-
wmado gas variaran al cambiar las condiciones de presion y temperatura. Esto no su-
con los sélidos ni con los liquidos, debido principalmente a su incompresibilidad.

=<tz (ltima parte de la unidad estudiaremos, pues, el comportamiento de los gases. * Ecuacion de Clapeyron.

e Ley de Avogadro.
e Ley de Dalton.

6.1 Ley de Boyle y Mariotte. Transformaciones
a temperaturas constantes
== ey fue establecida de forma independiente en el afio 1662 (mas de un siglo antes

2.2 se enunciaran las leyes ponderales) por el inglés R. Boyle (1627-1691) y por el
=c2s E. Mariotte (1620-1684), y afirma que:

Manteniendo la temperatura constante, el producto de la presion por el
wolumen de una cierta masa de gas es constante.

p V=cte

—znera que si una determinada masa de gas existe en diferentes condiciones, re-
=sentadas por (1), (2) y (3), y en todas ellas la temperatura permanece constante,
=z de verificar:

Py V1r=pz V,=p,V; |

= =jemplo de condiciones diferentes se comprueba también en la Tabla 3.4, donde
=zn elegido cuatro situaciones arbitrarias de p y V.

Tabla 3.4. Datos experimentales
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En todos los casos se puede comprobar que el producto de la presion por el volum

es constante (Tabla 3.5 y Figura 3.12).

0,100

0,100

1! 1,00
2 1,26 0,079 0,099
3 0,74 0,135 0,100 Tabla 3.5. Experiencia a temperatura co
e == - tante sobre una masa de gas.
B
— o~ m 20 CMT &
11 §\2°°mﬁl
] | 1
p,=1atm 1 p,=076atm
V,=100cm’ ' V,=1355¢
Fig. 3.12. Estudio experimental de la p,=1,26 atm
Ley de Boyle y Mariotte. V,=76,3cm?

| . EjemP|0677 Y S

D2

Un gas ocupa un volumen dentro de un recipiente extensible de 2 L
cuando estd sometido a una presion de 4 atm. Si la presiéon disminuye 2
1/3 de su valor, ;cudl sera el volumen que ocupara dicho gas?

Solucién
Aplicando la ecuacién a T = constante de Boyle y Mariotte, tendremos:
p,Vi=p,V,; 4atm.2L=4/3atm -V, dedondeV,=61L

/ Actividades

6> Copia en tu cuaderno y completa el siguiente cuadro suponiendo que
temperatura es constante:

¢En qué relacion varia el volumen con la presion?

7> Construye las siguientes representaciones graficas de la Tabla 3.3:
a) p (ordenadas) y V (abscisas). b) p (ordenadas) y 1/V (abscisas).
¢) p V (ordenadas) y V (abscisas). d) p V (ordenadas) y p (abscisas).
:Qué conclusiones obtienes?
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6.2 Ley de Charles. Transformaciones
a presién constante

722, Jacques Charles (1746-1823) enuncia su ley:

presion constante, el volumen varia en relacién directa a la temperatura,
esada en kelvin.

Vl
T

el

Ejemplo7

Un gas en un recipiente extensible ocupa un volumen de 3 L cuando esta
sometido a una presion constante de 4 atmy a una temperatura de 200 °C. Si
esta disminuye a 100 °C, ;qué volumen ocupara dicho gas?

Solucion
“plicando la ecuacion a p constante que acabamos de estudiar, tendremos:
. ¥ 3L v,
—“=t=—-= : de donde V,=2,4 L
T, T, 473K 373K :

6.3 Ley de Gay-Lussac. Transformaciones
a volumen constante

1202, Gay-Lussac enunci6 su ley:

volumen constante, la presion varia en relacion directa a la temperatura,
resada en kelvin.

»-A\'l:\u
I
N\||’;B

= Figura 3.13 observamos que, efectivamente, si el volumen de gas permanece
znte, a mayor temperatura aumenta la presion.

’  Ejemplo 8

Un gas ocupa, dentro de un matraz de vidrio, un volumen de 2 L cuando la
presidn es 1,5 atm y la temperatura 200 °C. Si esta disminuye a 100 °C,
;cudl sera la presion que ejercera dicho gas?
Solucion
Aplicando la ecuacion a V constante que acabamos de estudiar, tendremos:
ﬂ=&_ 1,5 atm _ p,
T, T, 413K 373K’

de donde p, = 1,2 atm

Fig. 3.13. Estudio experimental
de Gay-Lussac.

] Importante

La temperatura absoluta (en K)
se obtiene sumando 273 a la
temperatura centigrada (°C).

T=t+ 273
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6.4 Ecuacion de Clapeyron
Aumentamos Aumentamos
laTapcte Bl lapaTcte 3 5 3
- > e | —» N Las tres leyes estudiadas se pueden globalizar en una sola ecuacién,
1 \_/CSS ‘ da como ecuacion de estado de los gases.
El & = P ;
<"‘L_"\/ e e o _}& p V FEaeth p? VZ
e 3 = T constante ST
B v 2 3 bafess 1 2
1) 2) 3)
1) Estado inicial (p,, V,, T,) Fue precisamente Gay-Lussac quien unificé las tres leyes al realizar el experi
2) Estado intermedio (p,, V', T,) la Figura 3.14.
3) Estado final (p,, V. T,) pV
Esta ecuacion de estado de los gases ideales nos indica que el término — = ¢

Fig. 3.14. Experiencia de Gay-Lussac.

Se observa que para un mol de cualquier gas la constante a p = 1 atm y 273

. atm L . . .
Mas datos 0,082 [ V2 dueun mol de cualquier gas en esas condiciones ocupa un
. -1
La constante R puede expre- de 22,4 L; asi pues: Costipis el mo =0,082 abl
sarse en diversas unidades: 273 K mol K
R=0,082 atmL A esta constante la llamaremos R o constante de los gases ideales. Utilizan
mol K ecuacion de estado de los gases para 1 mol de sustancia quedara:
J v
R=831—_ £2¥ o =
SOl 7 R—pV=RT
R=1,98 Cil Y para n moles nos quedara esta ecuacién, pV=nRT
mol K
Esta ecuacion se conoce como ecuacion de Clapeyron o ecuacién de los gases 3
~ Ejemplo 9

En elinterior de una jeringuilla tienes 15 cm® de aire a presion atmosférica (1 atm) y a temperatura
ambiente (22 °C). Calcula el volumen que ocupara dicha masa de aire en el interior de la jeringuilla
cuando la presion sea de 700 mm de Hg y la temperatura de 5 °C. ;Cudntos moles de aire tenias en
la jeringuilla en las condiciones iniciales? ;Variara el nimero de moles al cambiar las condiciones?

Solucién

: o p. V. _p VY,
Aplicando la ecuacion de estado de los gases, tenemos: =TT

1 2
Estado 1:  p, =760 mmHg o 1,0 atm V, = 15,0 cm’ T,=295K
Estado 2:  p, =700 mmHg T,=278 K V,=7
760 mmHg - 15,0 cm® 700 mmHg - V.
Sl = 2 % de donde V, = 15,3 cm®
295 K 278 K

Para calcular el namero de moles de aire iniciales que teniamos aplicamos la ecuacién de Clapeyron:

p V=nRT, de donde: n=p—K= Lt 0, 8150 L

RT. 2 0ipgp @Ml sge
mol K

Evidentemente, el nimero de moles no varia, pues la masa no depende de la presién, la temperatura o
el volumen, ya que el nimero de moléculas de aire no cambia. Para comprobarlo aplicariamos de nuevo
la ecuacion anterior:

=6,2 - 10 moles

pV 700 / 760 atm - 0,0153 L

n=—-— =

RT 0,082atmL/Kmol-278K _

6,2 - 107 moles
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Actividades

2> Copia en tu cuaderno y completa la tabla, conside- 10> Demuestra la ecuacién de estado de los gases a par-
rando que la presion es constante: tir de la Figura 3.14.
Expe D) s 11> Copia en tu cuaderno y completa la siguiente tabla:
1 10 288 75 S S B T
2 317 = ' ’
3 12 1 760 10 273
4 374 2 40 300
2> Representa en ordenadas el volumen y en abscisas la 3 400 323
temperatura. ;Qué conclusién obtienes? —
8.5 Volumen de un mol o volumen molar
! Importante
== 02 visto anteriormente, Avogadro establecié, por una parte, que igual namero -

=culas ocupan el mismo volumen siempre que las condiciones de presién y tem-
= sean idénticas para todos los gases. Por otra parte, aseguré que en un mol de
= sustancia —so6lida, liquida o gaseosa— existe siempre el mismo namero
“=culas. Uniendo estos dos postulados, llegamos a la conclusién:

Condiciones normales
(c.n.):
p=latmyT=273K

En esas condiciones, el volu-
men de un mol de un gas
es 22,4 L, llamado volumen
mol de cualquier gas ocupara siempre el mismo volumen, sea cual sea el molar.

25 silas condiciones de presién y temperatura son las mismas.

s=mentalmente, se ha comprobado que el volumen de un mol de cualquier gas me-
=7 condiciones normales —presion de 1 atmésfera y temperatura de 273 K— es
= de 22,4 litros.

~ Ejemplo 10

¥amos a calcular la masa de la molécula de nitrégeno a partir de su densidad. Supongamos que las
condiciones del laboratorio son: 720 mmHg y 25 °C. En esas condiciones llenamos el recipiente
Ze 1L exacto de capacidad con gas nitrégeno. Después de pesarlo obtenemos una masa de 1,084 g.
Calcula con estos datos la masa molecular del N,. Dato: 1 atm = 760 mmHg.

Solucion
-2 densidad del N, en las condiciones sefialadas es de 1,084 g/L.

Frimero calculamos el volumen que ocupa ese gas en condiciones normales, aplicando la ecuacién de
=stado de los gases: :

pVvV  p,V, 720 mmHg - 1L 760 mmHg - V,.

T T, 298 K 213K

=l gas nitrogeno, con una masa de 1,084 gramos, ocuparia 0,867 litros si se encontrara en condiciones
normales. Como la masa es independiente de las condiciones, y por tanto invariable, tenemos:

V, = 0,867 litros

en condiciones normales (c.n.)
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Ejemplo 10 (continuacién)

B

Conocida ya la densidad (en c.n.), el problema se reduce a una simple operacién con factores de conver-
sion. Como un mol de cualquier gas en condiciones normales ocupa un volumen de 22,4 litros, nos basta
con calcular la masa de 22,4 litros para obtener la masa molecular del gas.

22,4 1,25

it d ponged.

1 mol 1:1 mol
Se podria haber utilizado directamente la ecuacion: pM=dR T.
Donde M = masa molecular y d = densidad, y sustituyendo nos queda:

que sera la masa de un mol; luego la masa molecular sera 28 uma.

L
oy 1,084% £ 0,082 a—me . 298 K
P 720 mmHg - —— L
760 mmHg

Obtenemos el mismo resultado que antes.

Asi, para hallar la masa molecular de cualquier gas, basta con calcular su =
condiciones normales expresada en g/L y multiplicarla por 22,4.

M=22,4 d,
Asi se obtiene la masa molar en primer lugar y la masa molecular a continw

Si conocemos la densidad en otras condiciones, tampoco existira mayer =
Bastara con pasarla a condiciones normales, como hemos hecho en el ejems

¢ Actividades

12> Sabiendo que un gas a 1,5 atm y 290 K tiene una densidad de 1,1
calcula su masa molecular.

13> Calcula la densidad del metano (CH,) a 700 mmHg y 75 °C.

14> Calcula la masa en gramos de un mol de SO, sabiendo que exactzs
5 cm? de dicho gas tienen una masa de 0,01428 g.

15> Calcula el namero de moléculas de CO, que habra en 10 L del mis
medidos en condiciones normales.

16> La masa de 1,20 mg de una sustancia gaseosa pura equivale a 1,2

importunte moléculas. Calcula la masa en gramos de 1 mol de dicha sustancia.

1

¢

La presion parcial de un gas
dentro de un recipiente de
volumen ¥ se define como la
presion que ejerceria dicho

6.6 Ley de las presiones parciales

gas si estuviera él solo en el
recipiente a una temperatura
determinada.

Dalton comprobd experimentalmente que si en un recipiente hay varios gas=
ma que estos no reaccionen entre si, cada gas ejerce una presion igual a la o
si ocupase él solo el mismo volumen a la misma temperatura, siendo la press
de la mezcla el resultado de la suma de las presiones parciales de todos los

Las equivalencias mas usadas
enlasunidadesde presién son:

1 atm = 760 mmHg =
=101300 Pa

_ Ordenes de magnitud

la componen.

Asi, si disponemos de un recipiente que tiene un volumen V con tres gases =
rior, A, By C (n, moles de A, n, moles de B y n. moles de C), la presién total
calcular a partir de la suma de las presiones parciales de cada gas segin:
nRT ngRT. n.RT
\pA = % Y pB = v ’ pc = Tj

s
Pr=pP,+ Pg+ P
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(n,+n,+n)RT RT .l Masdates
py=—2 BV . =(nA+nB+nC)7 ,
En una mezcla gaseosa, cada
P nRT sietido ' ho= posnaen uno de los gases presentes
T 4 i A B C

actla de forma independien-
te, siendo la presion total de
la mezcla el resultado de la
suma de las presiones parcia-

- Sastarfa con sumar los moles de cada gas y aplicar directamente la ecuacién de
“lzpeyron para conocer la presion total en el interior del recipiente.

“or otra parte, si dividimos miembro a miembro cualquiera de las presiones parciales les de sus componentes.
cor la expresion de la presion total, obtenemos: 0
LN B
P Ny - — —
0 de forma general: B e s p; = S Pr=X; Pr
P iy My | Mas datos

siendo x; la fraccion molar del gas 7 en la mezcla de gases.

La presién parcial de un gas

A su vez, de acuerdo con la teoria de Avogadro, la relacion entre el ndmero de moles : Lk :
tiene la siguiente expresion:

de un gas en la mezcla y el ndmero de moles totales es la misma que la que hay entre
=L volumen del gas y el volumen de la mezcla si ambos —gas y mezcla— estuviesen P =x;
=n las mismas condiciones de presion y temperatura. e S e

Ejemplo 11
p Eiemplo1l

En un recipiente de 10,0 litros de capacidad introducimos 1,80 gramos de H,0 y 32,0 gramos de
metano (CH,). Elevamos posteriormente la temperatura hasta 150 °C para tener la seguridad de que
ambos compuestos pasaran a la fase gaseosa. Calcula la presion total en el interior del recipiente.

Solucion
N, =180 g/180 g/mol = 0,100 mol; n,, = 32,0 g/16,0 g/mol = 2,00 mol
atm L ]
0,100 moles - 0,082 - (273 + 150) K
noRT mol K
Py = v = 10010 =034 atm | p,= Pagua * Pretano
atm L
2,00 moles - 0,082 - (273 + 150) K
2By R el K = 6,93 atm =7,27 atm
Ponc ==y = 10,0 L el =t

Hemos podido resolver el problema en un solo paso haciendo uso de la ley de Dalton, teniendo en cuenta
el nimero de moles totales; es decir:

atm L
2,100 moles - 0,082 - (273 + 150) K
mol K

= = 7,28 atm
P 10,0 L

/ Actividades

17> Se introducen, en un recipiente de 5,0 L, 10 gramos de alcohol etilico (C,H,0H) y 10 gramos de
acetona (C,H,0) y posteriormente se calienta el reactor a 200 °C, con lo cual ambos liquidos pasan
a la fase gaseosa. Calcula la presion en el interior del reactor, suponiendo comportamiento ideal,
y la presién parcial de cada componente.
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En realidad, la masa atémica
de un elemento quimico es la
masa atomica media de sus
diferentes is6topos. Por esa
razén, la masa atdmica no es
un numero exacto. Ejemplos
de ello son:

Cl = 35,45 [*Cl, >Cl]

Mg = 24,31 [#Mg, ®Mg, **Mg]
H = 1,008 ['H, ?H, *H]

Eu = 151,96 [**'Eu, ***Eu]

Tabla 3.6. Formulas empirica y mole-

cular.

¢ bozsd

Fisica y quimica cotidianas

Para analizar una formula,
sirva este ejemplo:

H,S0,
Cantidad en la que participan:
S =1 atomo.
H = 2 atomos.
0 = 4 atomos.

CH, CH

4
NH, NH,
H,0 H,0

(CH,), CH,

(CH), CH,

Importante

7 Férmulas empiricas y moleculares

Aligual que hablabamos de masas atomicas en el caso de los atomos, si trabaja
moléculas hablaremos de masas moleculares. Asi, por ejemplo, en el caso de la m
de agua (H,0), diremos que su masa molecular es 18 porque esta formada por
mos de Hy 1 de 0, que tienen asignadas, a partir de la unidad de referencia, los

O=16uma; H=1uma; M, = (16 - 1) + (1 - 2) = 18 uma

La molécula de agua tiene, por tanto, 18 veces mas masa que la unidad tomada
referencia. Asimismo, la molécula de &cido sulfiirico (H,S0,) seré 98 veces més
que la unidad tomada como referencia, ya que:

S=32uma; 0=16uma;H=1uma — (1 - 2)+(1-32)+ (4 - 16) =98 u

Las moléculas también pueden ser homoatomicas si estan formadas por los
atomos, como, por ejemplo, las de cloro (CL,), nitrégeno (N,), oxigeno (0,), etc.
caso también hablaremos de masas moleculares.

La féormula de los compuestos o moléculas poliatémicas es la represen
simbélica mas sencilla de los mismos. Expresa, por una parte, los atom
forman dicho compuesto y, por otra, la cantidad en la que estos intervi

En algunos casos las for-
mulas empirica y molecular
coinciden. Ejemplos de ello
pueden ser el metano (CH,),
el amoniaco (NH,), el agua
(H,0), etc. En otros casos,
en cambio, como el etano
(CH,), el agua oxigenada
(H,0,), etc., estas dos for-
mulas no son coincidentes.

Asi, cuando representemos la molécula de acido sulfdrico, H,S0,, diremos que dic
puesto esta formado por atomos de H, Sy 0. Pero ademas se puede decir en qué
participa cada uno de ellos en la molécula (Tabla 3.6).

¢ Férmula empirica: indica la proporcion en que se encuentran los atomos. Parz
minar esta formula es necesario obtener, por diferentes analisis, los elementos
forman y su composicién en masa.

* Férmula molecular: indica el nimero exacto de atomos que intervienen en
puesto. Para determinarla necesitamos conocer la masa molecular. La formula
lar sera un maltiplo entero de la férmula empirica.

~ Ejemplo 12

Tenemos 5 g de un compuesto organico cuya masa molecular es 74
Analizada su composicién, obtenemos 2,43 gde C, 2,16 gde 0y 0,
de H. Calcula la formula empirica y la férmula molecular.

Solucion
a) Calculamos los moles de cada dtomo que existen en el compuesto:
d H 0

2,439 - 1mol/12g '0,41g-1mol/1g ~2,16g - 1 mol/16g
Esto nos daria la siguiente formula: C,,, H, . O, .,

Las férmulas no se expresan con fracciones de atomos. Para evi
dividimos todos por el menor: C: 0,20/0,14 = 1,4; H: 0,41/0,135 =
0: 0,14/0,14 = 1.
A continuacion, multiplicamos todos por 2, y nos queda C,H,0,.

b) La masa de la formula empirica es (12 - 3) + (6 - 1) + (16 - 2) = 74.
la formula molecular es un maltiplo entero de la férmula empirica,
sera: (C,H,0,), =74=n - 74=74=n=1; C,HO0, es la formula mole

30672
que coincide en este caso con la empirica.
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A. Composicion centesimal

se puede proceder a la inversa: una vez conocida la formula de un compuesto,
*r. gué atomos vy en qué cantidad la componen, si nos interesa, podremos deter-
“=cilmente la composicion centesimal del compuesto y, por tanto, la cantidad de
‘era de sus elementos.

2 estudiar este caso mediante un ejercicio de aplicacion.

Ejemplo 13

Calcula la composicion centesimal del sulfato de aluminio.
Solucién
£n primer lugar, hemos de escribir la formula del compuesto: AL,(S0,),.

£n segundo lugar, hemos de mirar en la tabla periédica el valor de las masas atdmicas de cada uno de
_0s atomos que participan en el compuesto:

Al=27 $=32 0=16
=n tercer lugar, calculamos la masa molecular del compuesto:
MAMSO‘); =27 -2+ (32+16 - 4) - 3=342

Finalmente, va estamos en disposicion de calcular su composicién centesimal teniendo en cuenta la
participacion de cada atomo en el compuesto. Para ello utilizaremos factores de conversion:
27 g Al 100% Al Al

. =0,158 -+ ———— - 100% = 15,8% ———
1 mol de atomos de AL 342 g AL,(S0,), AL,(S0,), 3 AL,(S0,),

El mismo resultado obtendriamos utilizando reglas de tres, pero debemos acostumbrarnos a utilizar los
factores de conversion, por la gran utilidad que tienen en Quimica.

. 342 g AL(S0,), 100

2 moles de atomos Al -

Al: TQT S o de donde x = 15,8%
Ahora calcularemos el porcentaje de azufre y oxigeno, que son los otros componentes del compuesto:
: 32—395 =0,281 - 100% =28,1%
342 g AL,(S0,),

16 - 1290

P "= - 0,561 - 100% = 56,1%
342 g AL(S0,), t k

A partir de estos datos, podemos calcular los gramos de cada elemento de este compuesto sin ningin
problema. Si, por ejemplo, tuviéramos 15 gramos de sulfato de aluminio y nos preguntaran cuantos gra-
mos de aluminio puro podriamos extraer, la respuesta seria muy sencilla, pues basta con utilizar factores
de conversién para resolverlo.

54 g Al

159 de AL(SD), * o ALSO).
2 473

= 2,37 g de Al

;//' Actividades

18> Calcula la composicién centesimal de la molécula de 19> Calcula los gramos de plata que podrias obtener
propano (C,H,). de 50 g de nitrato de plata. S: m = 31,7 Aqg.




