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GBJIETIVO 2.1 1 S h TP e S los dos brazos de un recipiente tubular en forma de V invertida. Pesd

i b DEFINIRA ‘nggﬁtfﬁrﬁ”DE_§§IEQE}HEEEﬁ&ﬁ la vasija antes de la reaccidn, y la invirtidé en seguida para que es-
ta se produjese, volviéndola a pesar luego de terminada.

StOiCEiig;rmlno quilmico Estequiometria se deriva de la palabra griega 5 cambio‘dg ?a?a‘observado por é1 fue una pérdida de 1,30.10_4g para

) ‘ una masa inicial de 170 g. Tan .minuscula, pérdida, dinferier & uwna par-
te por milldn, resultaba mds pequeda que los errores de medida. "Otros
experimentos, hechos con el mismo cuidado, han permitido establecer
la ley de la Conservacidén de la Masa: en las reacciones quimicas la ma
sa ni se crea ni se destruye en cantldad apreciable.” i

"n ’ -~ 1 1

Estequiometria es la rama de la Quimica que estnudia las leyes de 1la
combinacién quimica y el cdlculo de las variables relacionadas, direc
tamente, con la composicién quimica y las reacciones’ A

. Entender perfectamente esta rama de 1la Quimica es el primer re-
quisito necesario para dominar los procesos de los cambios quimicos.

OBJETIVO" 3.1,2 APLICARA EN UNA REACCION QUIMICA LA LEY DE LA CON- Ejemplo 1.- 8i 170 gramos de nitrato de plata reaccionan comn 58 gramos
ﬁRVALTn_‘jﬁ‘DE{"tL:_(‘j\._{'{A:"‘jﬁf‘”, e I B 2 SR T de cloruro de sodio para obtener 8 5 gramos de nitrato de sodio v clo-
ruro de plata. Determine la cantidad de cloruro de plata gue se obtn-
’Para comprender cudl es la naturaleza, se precisa disponer de una vieron. la reaccidén es la siguiente:
teoria aceptable, estc es, de una teoriz que exnlique .tantc ias cb-
servaciones .cualitativas como las “cusntitativas acerca de la materisa \
¥ su modo de comportarse. Desde ol PUnLo: de: svisba T istdédrico’;: las "ob- Jat- i Rt
§ervaciones relativas a las reacciones quimicas han sido de la mavor gr. + 58gr.
importancia para el desarrolloc de una teoris satisfactoria sobre ia
naturaleza de lz materia. Tales obhserva-icnes se resumen en ciertcs

conceptos de caridcter amplio nomin 8 ley

& 28 gr. —— -_._____.A_,?

; 8,3 demostrari cue
conducen.a la, hipbtesds: de Que 1% G estda. constitatda por atomos., w i gy, diee AgClL = U228 g

gr. de Ag €1 obtemidos = 14

CONSERVACION DE LA MASA.- K l capituic anterior se mencionéd
E%’hecho de que en las reacciones ordinarias amo-.existe transforma-
cidn'! apreciabl > masa enevgi g8t u i B
9 e bdq PR TR R e eI Lea 3.3 b e a  E IR
sustancias inciales o reaccionante Zzperimentalmente, se pﬁede in e CaCOa. Behetatne R e ..
vestigarvdla,constanicia de la macs iurainte una reaccidn llevando esta
a8 cabo gsyun.recipiente cerrado, v el sistema antes y des- i (1 C02 P faeo
pués de los cambios quimicos produc’d: GComo 1o demsstré per vez pri X + 44, gr ——2100gr,

era la Elésica investigacidn de Lavaisic an 1774, al hacer reaccio |
nar estaiic con oxigeno, ec wnecesziic ¢ r2accidn se produzca en x = gr. de Ca0 necesarios = 100 gr- 44gr.
un sistema aislado del medio extzvi i  que nacds se pierda ni se
gane. Un ejemplo mcderno de tal tinc dc reaccién eg ia combustidn Fr. de Cal necesarios = 56 gr.
repentina del magnesio en una =zmjoll= ¢ lizpara de flash, como se ha
ce para;ohtiener: uma fotografda. lLa ppolila rerresenta aqui nn siste-
ma aislado gue centiene dcs 2leneutos, ur a2lambre de wagnesio v una OBJETIVO 3.1.3. APLICARA LA

Sa s 1 P : Co
dtmosiera ide gas 9xisenns, encerrados ambos en un eciniente, Cnando ‘ CUALQUIER kg
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ba-corrienteteléecricatvasa s ‘través''de "13 amtol} Rars "ae iumiag,
al par que tiene lugar la reacrifsn, Desaparecen e naqnesic y €1 oxi 5 En la formacién de un compuesto se observa que la cantidad de un
geno, formandose un compuesio de colcr hlanéo, 3xidoc de masnesio. f ' elemento que se combina con una masa determinada de otro es siempre 1la
Comparandc las masas inicial.- -y final se ve gue uv ta hahide variacidn 1 misma. En otras palabras, dada una masa dessodlasepi seJas Lazmasa de
filsuns, ; cloro que hace falta para combinarse con ella y formar cloruro sédico
El quimico 2lemdn Landoit.realizé em Los aifcs finsles dal pasa- g5 sigupre ) igHel. 214 gus tBROrEe lé 6antidad ge clz?o dliponlgi? e
do siglo 2lgunos de los expevimcritos més Laddlaet ) s pa i aeilvg s o aills ‘ la mezcla reaccionante,. Loncreténdo.. %:00 g. de so io Eo goutddiza
terminar si se conserva o n¢ la masz du é las t£ﬂﬂséﬂrméc§nnec qul : 1,54 g. de cloro , aunque a su disposicidn, 10g. pPiveis Esto nos :
micas. Entre las muchas reacciones que diE s uka de e Yl erHTavm' aclara el significado de la Ley de la Composicidn Definida, llamada
gque se produce e 3 e SiE e S M v T 3 - también Ley de las Proporciones Definidas que establece lo siguiente:
: produce eatre el sulfato de plata S ¥ el sul»ato ferroso "y d ] ombinacién de las masas de
(FeS0,) para dar plata libre (Ag) v suif Pe ke ion Po (S0, e ‘ Un compuesto quimico estd formado por la c
¢ e AR 0 ) y sustancias elementales en una proporcién fija".

cerrd separadamente las soluciones de lea su=tapcias ﬁea,,zoqanre en .
El hecho de que los elementos se combinen en proporciones fijas

significa también que los cuertos compuestos han de tener composicio

nes caracteristicas. Asf, p. ej., el andlisis del clormro s0dico, =




g

obitenido por electrblisis de la sal fundida, nos conduce siempre ai
39% de sodio y 61% de cloro, en masa. También tienen composicién de-
finida los compuestos de mds de dos elementos: el carbono cdlcico,p.
e) 24P que serthallila en’ 1'a naturaleza como minmeral ‘calcita, consta de
40%Z de calcio, 12% de carbono y 48% de oxfgeno. Toda desviacién de es

te porcentaje indica la presencia de impurezas,

Dado que la Ley de la Composicidén Definida estd sélidamente es-
tablecida, se podrd utilizar como base para las predicciones de tipo
cuantitativo, como se ve en los ejemplos siguientes:

Ejemplos 1.~ Cuando el magnesic arde en el seno del oxigeno, 1,532 g de
aquél se combinan con 1,00 g. de éste. ;Cudntos gramos se combinarin
gon- 12 52 de masnesie?

1,52 g de Mg necesitan 1,00 2.de O,

1,00 g de Mg necesitard 1,00/1,52 g de O

192 @3 st Re "Myt nde e itaran (12,2)" (1,0071,52)= 8,03, g de 0

Ejemplo 2= "ZCuanto “amonfdco puede obtenerse.ta ipartirc ade ¢12 g de niEro
geno y 12 g de hidrdégeno? El amonifiaco contiene el 82% de nitrdgeno v el
18%7 de hidrdgeno. (Los porcentajes se convierten en masas absolutas

si se toman 100 g del compuesto):

8% gifde N 2 e iigie ne HE CgndaH |

I, 05 aede N Jexicira 18/83 .0 de H!
12 g de N exigiran (12) (18/82) = 2.6 ¢ de H,

Por tanto, la masa del amonfaco obtenido serd 12 g. de nitrdgeno
mds 2,6g. de hidrégeno, es decir, 15 g (considerando las cifras exac-
tas que deben tomarse).

OBJETIVO 3.1.4, ESTABLECERA LA RELACION QUE GUARDA LA LEY DE LAS PRO-

PORCIONES MULTIPLES CON LA FORMACION DE LOS COMPUESTOS.

Bajo condiciones diferentes, dos elementos dados pueden reaccionar
originando distintos compuestos. Se ha hallado experimentalmente que
existe una relacién sencilla entre las masas de estos elementos, expre
sada por la Ley de las proporciones miltiples. Antes de enunciarla,
procederemos a examinar algunos hechos bdsicos. Los elementos plomo y
oxfgeno forman, bajo determinado conjunto de circunstancias, el compues
to denominado litargirio, sélido de color amarillo anaranjado que se
utiliza en el vidriado de la cerdmica; en otras condiciones distintas
se combinan dando minio, sustancia con que se fabrica la pintura desti
nada a proteger las estructuras de hierro y acero. Se puede comprobar
que la masa de oxigeno combinada en el litargirio con una unidad mési-
ca de plomo estd en una relacidén muy sencilla con la combinada en el
minio con la misma unidad de plomo (es decir, que la relacidn es igual
a la de dos niimeros enteros pequefios). Concretando: con 1,00 g de plomo
hay combinados 0,0772 g de oxigeno en el litargirio y 0,103 g en el

o

minio. La relaciédn 0,0772/0,103 es 0,750 o sea, 3/4.

BT

"La ley de las proporciones mdltiples establece que, en una serie de compuestos
entre los mismos elementos A y B, las masas de A combinadas con la
unidad mdsica de B estdn en una relacién sencilla". Debe observarse
que la ley de las proporciones miltiples, al igual que las otras dos
leyes de las transformaciones quimicas, se refiere a masas, y que por
ello se comprueba realizando fdciles mediciones.

Los elementos hidrégeno y oxfgeno reaccionan normalmente dando
agua; pero, en presencia de una descarga eléctrica de elevada energia,
pueden originar peréxido de hidrégeno. El agua contiene el 11,2% de
hidrégeno y el 88,8%1 de oxigeno, mientras que el peréxido de hidrége
no contiene, respectivamente, el 59 3% y el 94,07%. Demuéstrese que
estos ndmeros responden a la ley de las proporciones multiples.

En el agua:

11,2 g de H estdn combinados con 88,8 g de O
Ly D% . g el M8 0% el AT o Con: B8a 8l 102" = 7. 93 g de 0

En el perdxido de hidrégeno:
5,93 g de H estdn combinados con 94,07 g de 0
1,00 g de H lo estard con 94,07/5,93 = 15,9 g de O
Resulta que en el perdéxido de hidrdgeno estd combinado con 15,9

g de oxigeno, mientras que en el agua lo estd com 7,93 g; aquel nime
ro es el doble de ¢este.

El mon6éxido de carbono contiene 42,857 de carbono y 57,15% de ox{
geno, mientras que el didéxido de carbono contiene 27,27% de carbono y
72,73% de oxfgeno. Demuestre que estos nimeros responden a la ley de
las proporciones miltiples.

En el mondxido de carbono:

42,85gr. de C estidn combinados con 57,15 gr. de 0
I g idel € lio estard con 57,15/4285 = 1 ;3 erde 0

En el didxido de carbono:

27,27 gr...de C estdn'«combinados: consi72, 73 gr. de 0
107 P ® e € Totestarfacon- /25 73427 97 = 2 66 gr. dea0

Ahora bien, la relacién entre las cantidades de oxigeno que reaccionan
es de W, 3¥Ta A 667, €% decir; d&' 1 3 2.




BBIETIVQ 2 1.50 DEFINIRA, EL. CONCEPTO: DE | MOL ;

Los pesos atdmicos de los elementos se han determinado experi
mentalmente. Estos pesos atémicos son muy dtiles porque expresan~
la masa promedio relativa de los &tomos de los elementos. Sin em-
bargo, debemos recordar que, normalmente, ningdn 4tomo tiene una ma
sa igual al peso atdmico. Por ejemplo, cuando se dice que el cloro
tiene un peso atémico de 35.453 uma, no significa que un 4dtomo de
cloro tiene esta masa, Debido a que el 75.5% de los itomos de cloro
tienen una masa y el 24.5% otra, el peso atdémico dGnicamente se refie
re a la masa promedio de los dtomos de cloro. Por supuesto, el peso*
atdmico de un elemento que no tiene isétopos es la masa de los ato-
mos reales. Por ejemplo, el elemento fldor carece de isétopos, asi

que la masa del dtomo de fldor estd dada por el peso atémico, 18.9984
uma .

Al trabajar con los elementos, nunca trataremos con Atomos in-
dividuales y, en el laboratorio, normalmente se trabaja com canti-
dades de elementos y compuestos que se miden en gramos. Por tanto,
la uma no es uma unidad conveniente para el trabajo normal; es decir,
es mds razonable trabajar con gramos de elementos que con unidades
de masa atémica. Entonces es necesario poder tratar las masas rela-
tivas de los elementos en gramos. No obstante, varios gramos de un
elemento contendrdn numerosos 4dtomos. Para resolver este problema,
los quimicos han ideado una manera en la que se puede considerar un
nimero estdndar de dtomos como una unidad. Esta forma es semejante
a nuestro uso cotidiano del término docena se refiere a 12 cosas como
una unidad. Para expresar las masas relativas de los elementos en

' gramos, se establece la definicién siguiente!

"Un mol de un elemento es la cantidad (medida en gramos) que contie
ne el mismo ndmero de dtomos que estdn contenidos exactamente en 12
gramos de carbono 12",

Obsérvese que se usa el mismo estdndar, carbono 12, para la defini-
cidén de mol, como se usé para la definiciém de la unidad de masa
atémica. Esto se hizo por una buena razén, ya que al utilizar 1a mis
ma referencia, el peso atdémico de un elemento es numéricamente el
mismo que la masa en gramos de un mol del elemento. Por ejemplo, si
el oxigeno tiene un peso atémico de 16.00 uma, entonces, de acuerdo

con la definicién de mol, la masa de un mol de dtomos de oxf{geno es
16,00 g,

En otras palabras, debido a la forma en que se establece el concepto
de mol, el valor numérico para el nimero de gramos de un mol de cada
elemento es el mismo que el valor numérico del peso atémico. "Un mol
de un elemento consiste de un nimero definido de dtomes; este nimero
se ha determinado experimentalmente y se llama nimero de Avogadro,ﬁﬂf
El nimero de Avogadro puede expresarse como:

3 dtomos
mol

N = 6.02 x 10°

El nimero de Avogadro proporciona otro punto de vista del mol. Un
mol de un elemento puede considerarse como la masa del nimero de Avo
gadro de dtomos de ese elemento. El nimero de Avogadro es extremada-
mente gsande. Considérese que si existen alrededor de 3000 millones
(3 x 10")de habitantes en la Tierra, hay 200 billones (2 x ;014) de
veces mds aAtomos en un mol.

iR

Partiendo de los pesos atdmicos puede determinarse el nimero de
gramos por mol para cada elemento y puede expresarse en la forma

it =4

1 mol

En la tabla2.1. se dd una lista de los pesos atémicos y el nidmero de
gramos por mol para los diferentes elementos. La tabla periddica de
los elementos (ver la cubierta inferior) cominmente proporciona el
simbolo y el valor ndmerico del nimero de gramos por mol para cada
elemento. La tabla periddica sirve como una buena fuente del nimero
de gramos por mol de un elemento, que se refiere a las masas relati
vas del nimero de Avogadro de dtomos de los elementos. Para deter-
minar el nimero de gramos por mol de un elemento puede localizarse
el elemento en la tabla y utilizar el valor numérico como la masa
relativa de ese elemento. Por ejemplo, hallemos el sodio (Na) en la
tabla, decimos que se tienen 23.0 (para la aproximacidén de una re-
gla de cdlculo) gramos por mol de sodio o

N

SN o

Mol Na

Debido a que normalmente se trabaja con cantidades de sustancias e
gramos, nos es mucho mds dGtil el ndimero de gramos por mol de umn ele
mento que el peso atdmico. S5i no es necesario utiliza¥ todos los d

gitos Dados en la Tabla para la Masa relativa de un elemento se puede redondear
al nimero de cifras que se desee,

TABLA 2.1

TABLA PERIODICA DE LOS ELEMENTOS

1A fA mB KB VB VIBE VIB VillB 18 BB HA DNA YA VIA WVHA YHA
i A
iy o) \ \ : / 1 2 "
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il.uam \ 100787 | 48028
T A / ! \ s s T 8 ° 0 i
" Li | Be ‘ \ B C| N[ O| F |Ne
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351? gﬂal Mslg ITT.L .'IIYC! Slcl: S-IMI:; bfl?f Slclgi’ a.n 15 85.37 .72 7254 TA8TH ne 7o (xF ]
37 38 39 40 a1 42 43 a4 45 47 48 49 50 s1 52 53 L
' Rh |Pd|Ag |Cd | In | Sn [Sb|Te| | | Xe &
ﬁg l?lr! ‘.Y‘ ﬂz.l': 52 Mlﬂo ?..? 5.:‘7 102.905 108.4 'Il)?.lg?'ﬂ nz.e0 482 ness 275 12180 1269044 " b
AF AR AR T e
” n J:*
ucz.ssos lgg IL.: "Hl.ifl J.:I llwli 55 !on-? Hl!'.ll‘ ﬂ?ﬁ! Il.l-l‘f mg IIﬂ arn E_ 5] (20) (20) (222) ‘: JJ
ar a8 89
Fr | Ra |[TAc
22 | zm) | (M
K 58 58 80 81 82 [ [ 5 I e7 [ ™ 70 e
Seriede los | mg | Py | Nd |Pm |Sm| Eu|Gd| Tb [ Dy | Ho| Er [ Tm | Yb| Lu 3
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( ) Indica los isotopos mais estables o los mejor conocidos




OBJELING 9. 1.6 RELACIONARA LAS LEYES FUNDAMENTALES CON EL CALCULO

a)Pesos Moleculares

b)NGmero de Moles
c)Composicidén Porcentual
d)Férmulas Empiricas 6 Minimas

A)PESOS MOLECULARES.- Se denomina peso molecular al peso de una
molécula de cualquier sustancia en unidades de peso atémico, y se
puede calcular sumando los pesos atémicos de los elementos que for-
man la molé&cula, tomando en cuenta el ndmero de dtomos de cada uno

de los elementos que la forman,

Podemos tener moléculas formadas por dtomos del mismo elemento &
por dtomos de diferentes elementos. Asi, el peso molecular del (B 5
se calcula de la siguiente manera: 3

Peso Gtowico” del €l A Tabla (20, L85 LHL8Gy
mol,
Peso molecular de 612 =a Q309 4sE sy )9=1970.90 4
mo 1 mol .,

Por otra parte, el peso molecular de dcido carbénico (H,C04) se
calcula de la siguiente manera: L

PeBo el Wrai @ %9 plosio® At Swlco® dell B %' PF R Q4aH 54" I GNOEH gr
mol mol
Pego del C .= 1 x peso atOsice del C. = & x. 12,0 - sr. wodd 8 EGi
mo 1 mol.
Pesoldeds 0 =: 3" " 'pesoilatomlice del 0= 3% 16,0 gr =148.,0\ g1
‘ mol mol .
Suma de pesos = peso molecular =460, 0. o1,
mol

B) NUMERO DE MOLES.- El nimero de moles de un elemento & de un

compuesto que estdn contenidos en cierto nimero de gramos de ese ele
mento o compuesto se puede determinar aplicando la siguiente férmula:

Donde:

nuimero de moles
masa en gramos
3 peso molegular

= = E
I

U}

EJEMPLO!. Determine el nimero de moles contenidos en 48 P L R T
Peso atdémico del oxfgeno = 16 gr §
mo 1
L ; ¥
.\0.}— “c\ * 48 i3 . 48 gr
Sl pa SR L LRI NO = 1.5 moles
P.M 9 - 3—2 er 2
£ i i ¢ S 10k

mol

EJEMPLO«- Determine el nimero de moles contenidos en 775 gr de

Ca3 (POA)Z'
¢ s M |
iy T s g e 2.5  molus
P.M. 310 gr
CaB{POq); mol
P.M. Cag(POg)g * (3% “peso ‘atémico de Ca) + (2 x peso atdmico de P)+

(8 x peso atémico de 0)

PoM . oCactPO, ), = (3 ‘v 40 v BT Iy 40 G275 *FF EE ) 3 B R R
3 il Sisg mo 1 mo 1

P = E;’r-

PoaM: Ca3 (POQ)2 310 e

Por otra parte, usando la misma fdérmula podemos encontrar la masa
en gramos de un cierto nimero de moles de un elemento 6 de un cobpues
to:

Micgts N oPMi

EJEMPLO.. tCudl es la masa de 5 moles de H SOQ?

2
M = N X R
HZSO& HZSO4 HZSO4
B Mg H2804 = (2 x peso atémico de H) + (1 x peso atémico deS ) +
(4 x peso atémico de 0).
- lo2X ja+i41 32 g A wioTee _steny
P.M. H,50, (2bxoiiaBl ) (1 x mgi ) ( £e
M
BY50 E=25 woleg 'x 98, 8¢
P gy
mo 1
M = 490 gr.
H2504

Basadndoge en el concepto de mol, podemos determinar el nimero de
moles de un elemento contenidos en un cierto nimero de gramos de ese
elemento. Una vez logrado ésto, puede determinarse el nimero real de
dtomos, utilizando el numero de Avogadro. Luego, el concepto de mol
permite determinar el nimero de dtomos en una masa dada de un elemen
Lo




Ademds,si se tiene un cierto niimero de moles de un elemento, se puede
hallar fdcilmente el ndmero de gramos gue se Tilene, ‘va ‘gue conocemos
el ndimero de gramos por un mol del elemento. Este dGltimo puede usarse
como un factor de conversién apropiado para convertir gramos de un
elemento en nimero de moles o viceversa. 3

EJENPLO ., ¢(Cudl es la masa de 2.50 moles de Atomos de oxigeno? Puede
convertirse a masa el nimero de moles de dtomcs de oxfgeno, multipli

-

cando por el nimero de gramos por mol de oxigeno.

i~
S
i
YO

2050 e lie s 0 /1p4p?,£4A =
I entoat™ o)

EJEMPLO! (Cudntos moles de dtomos de oxigeno estdn contenidos en una mues

tra de 10,0 g de oxigeno?

Puede encontrarse el nimero de moles de dtomos de oxigeno, multiplican
do la masa por el inverso del nimero de $ramos por mol de oxigeno.

(625 motes,

n

10.00 ¢ ( 1 mol 0 )
600N

N6tese que, en esta conversién, se usa el inverso del ndmero de gramos
por mol para convertir gramos a moles. Puede usarse el ndmero Avogadro

para convertir el niGmero de moles de un elemento al ndmero de atomos de

ese elemento.

CJEMPLO ! Cuantos ATomos de oxigeno estan contenidos en una muestra de
20.0 g de oxigeno?

Primero, puede multiplicarse la masa de oxigeno por el inverso del nd
mero de gramos por el mol de oxigeno. Esto dd4 el nimero de moles de =
dtomos de oxigeno que se tienen. Finalmente, puede usarse el nimero de
Avogadro como un factor para convertir el nimero de moles de oxigeno
al nimero de dtomos de oxigeno.

20.0 g /1 mol O (6.02 x 1023 stomos 0) = 7.52 x 10?3 &tomos 0
16.00 g ‘ I mol 0 -

Como puede verse, existe un nimero extremadamente grande de dtomos en
20.0 g de oxigeno. Por tanto, resulta obvio que, en la mayorfa de las
situaciones, resulta mds conveniente usar el nimero de gramos por mol
de un elemento en lugar del peso atémico.

El concepto de mol es muy (til en la quimica y una de sus 'aplica
ciones mds importantes es la conversidn del nimero de gramos de una
sustancia al nimero de moles y viceversa,

C) COMPOSICION PORCENTUAL.- Algunas veces es conveniente expresar la
constitucidén de un compuesto en términos del porcentaje de cada ele-
mento presente en el compuesto. :

Dado que hay una relacién entre la masa y el nimero de moles, puede
usarse ‘la férmula del compuesto, que di el nimero de moles de cada ele
mento constituyente para determinar el porcentaje en masa de cada ele-
mento presente,

El porcentaje en masa de cualquier elemento se puede encontrar mul-
tiplicands el peso atémico del elemento por el subindice que tienme en
la formula y dividiendo entre el peso molecular del compuesto.

El resultado debe multiplicarse por 100 para expresarlo en porcentaje.

Subindice del elemento en
la f6rmula del compuesto X 100

%2 elemento = Peso atdédmico del
elemento X

Peso molecular del compuesto

EJEMPLO; ;Cudl es la composicidén en porcentaje del A1203?
P.M. AlZO3 = (2 x peso at6mico del Al) + (3 x peso atémico del 0)
e ; 2T .
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mol
LAY =L (2] BX.. | X.2) x 100 =t52494:%
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D) FORMULAS EMPIRICAS Y MOLECULARES Una cuestién interesante es como
pueden determinarse las fdérmulas de los compuestos. Una f6rmula puede
considerarse como una expresidén simbélica de la relacién molar que hay
entre los elementos constituyentes del compuesto. Por ejemplo, la fér
mula del agua, HQO, indica que existen 2 moles de hidr6geno combinado
por cada mol de oxigeno combinado en el compuesto. En otras palabras, a
partir de la férmula sabemos que la razdén molar es 2 moles H

l..mol . 0

Si se conoce la composicidén dada en porcentaje en masa, es posible
determinar el nimero de moles de cada elemento presente en una masa da
da del compuesto. Pueden hallarse las razones molares de los elementos
a partir del nimero de moles de cada elemento. Las razones molares
obtenidas en esta forma indican los subindices que deben usarse en la
fé6rmula del compuesto. A la férmula resultante se le llama empirica.
El término empirico significa que se obtiene de datos experimentales.

BJEMPLO.,Cudl es la f6rmula para un compuesto para el cual se encuen-
tra que tiene la siguiente composicidén en porcentaje en masa: 26.5%
de potasio combinado, 35.47%7 de cromo combinado y 38,1%Z de  oxigeno com
binado?

Nuevamente para expresar las cantidades de los elementos en términos
de masa, puede expresarse el nimero de gramos de cada elemento que
estarian presentes en 100 gramos del compuesto. Entonces puede deter-
minarse el niimero de moles de cada elemento.

263 b9 L omol K = 0,678 moles K
5 7 SO A ¢ B

]

0.681 moles Cr

35.4 ¢ I mol Gr \
FYee g ]

38.1 g ( 1 mol O 3
16.00 B

2.38 moles O




