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Et p!l.U ente miLte!úo.t ha. 6-úlo ela.boJUU:lo polt pilo 6UoJtM det Vepa!Ltamen 
tn de F.l.6-ica.. T-iene polt objeto, a.yucla.Jt a. to� a.twnno� de p!ÚmeJt b!gJte; 
M a. Jt�a.Jt tM concepto.6 de. Qu..únúca. que_ .6on a.Mecedentu .<.nd-i.ópenúí 
btu pa.Jta. io.6 cU/l.óo6 que. 6e .únpai!X.e.tt en to.6 p!ÚmeJto.6 u.mu.tJr.u de ta 
Fa.cuttad de Ingen-i�. 

Iñ. estructura de este fasc:ículo está organizada de la siguiente mane 
ra: 

-

El contenido temático forma cuatro unidac:les, la priroora de Conceptos 
Básicos, la segunda de IDs Gases y el �bl, la tercera de Catp::>rtamien 
to de los Gases y la cuarta de Ecuaci6n Q.límica y Periodicidad. Con 
esto se pretende ébsificar los contenidos para que se logre un mayor 
conocimiento y caJprenSi6n de la materia, pretendierrlo garantizar el 
cunpllmiento de las rretas propuestas. 

El fasc:ículo cuenta con elerrentos didácticos que tienen por objeto 
facilitar el estudio y pelJTiitir un mayor aprovechamiento del misrro. 

A continuaci6n se presentan dichos elerrentos, con el fin de que el 
fasciculo se utilice adecuadarrente. 

En la unidad aparecen: 

a) Objetiv-os generales.- Indican la conducta que deben lograr los 
alunnos al finalizar el estudio de la unidad. 

b) Introducci6n.- l'hlestra un pancrarra general del contenido. 

IDs elerrentos didácticos con que cuentan los rr6dulos son: 

a) Cuadro sir6ptico.- Q.1e es la sintesis del contenido presentada 
en forma esquerrática. 

b) Objetivos especificas.- Q.1e se desglosan de los objetivos gene­
rales de la unidad. 

e) Feactivos y problerras.- Son actividades,de aprendizaje que debe 
realizar el alunno. Tienen el prop6sito de facilitar la carpreri 
si6n y la apli.Caci6n del contenido. AsimiSITO le permiten c:orrpro 
bar en � rredida ha lograéb los objetivos de aprendizaje pro- -
puestos. 

Al final del fasc:ículo se encuentran: 

a) Exarren de autoevaluaci6n.- Q.le tieila por objeto que el alumno 
pueda verificar por cuenta propia si ha alcanzado el m:ínirro nece 
sario de los objetivos de aprendizaje correspondientes a la uni= 
dad. 

b) Soluciones del exanen de autoevaluaci6n.- Para ccrnprobar o co� 
jar sus respuestas. 

e) Solucion<>..s de los reactivos y p=blemas.- En donde se concentran 
las respuestas de �stos. 

d) Bibliograf:ía J::ásica.- Tiene caro finalidad que el alunoo consul 
te y profundice en aquellos temas que requiera. 

-

Se Jtecom-i.enda. a.t utucüa.nte que una. vez conoUdo<> to.6 Jtuuttado.6 det 
Examen de. V-ia.gn6.6.UC.o que. 6e p!la.C.üc.a. a.t � det pJUJne.Jt 6eme.�J.tlr.e 
.6obJte Anteceden-tu de Bo.c.lúU.VU!hl, .6e ded-iqu.e con .útten.6.úiad a.t u.:tu 
cüo de e.�J.te ma..telt-ia.t. Twnb-iw 6e te a.col"o.6eja. qu¿ pa.tta. wnpüa.Jt a.tgGi 
concepto o a.c.io.Jl.a.Jt duda.6 e.�Jpe.ú6-ica..6 M bite Anteceden-tu de Qu.ún.ica., 6e 
cWúja. a.t Se.Jtv� de Me.�JO!Úa. que tiene. -i.n6.ta.ia.do et Vepa.Jtto.mento de 
F.ú.-ica.. 
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UNIDl\D I CXlNCEP'IDS BASiaJS 

OBJET IVOS GENERALES 

Al finalizar el estudio de esta unidad , el a l umno : 

Comprenderá las trans formac iones de masa y energía que se presentan 
en l os fenómenos ffs i co y químico, así como l as diferencias entre és 
tos ú l timos .  

Comp�enderá los conceptos de e lemento, compuesto y mezc l a. 

Interpretará la fórmula química de un compuesto . 

INTRODUCCION 

El desarrollo i ntelectual y tecnol ógico del hombre durante los últimos 
c ien años ha sido impresi onante y el ímpetu actual marca senderos más 
ambici osos y fasci nantes para el futuro . La prueba la tenemos en la re 
vol uci ón científica que estamos viviendo. La importancia de l a  c ienc ia 
es tal, que se ha convertido en una actividad profesional mucho más es­
timul ante e i nteresante y el número de científicos ha crecido enormemen 
te. 

Debido a que la cienc ia afecta nuestra forma de vida en casi todos sus 
aspectos, es menester que comprendamos su importancia como conocimiento 
razonado de las cosas, por sus pr i nc i pios y causas .  

Una de las ramas de  l a  c i enc i a ,  que  para el hombre actual tiene un  es­
pecia l  interés , es l a  Química.  

En l a  presente un idad estudiaremos al gunos conceptos y l eyes que· nos 
permi tirán comprender los temas que se tratan en las s i guientes unida · 
des. 

�10DULO 1 LEYES DE CONSERVACION DE MASA Y ENERGIA 

FENONENOS ¡1. 
NATURALES "\f 

/ 

CUADRO SINOPTICO 

FENOMENOS FISICOS 

En los que no se �Itera la naturaleza de las 
sustancias y de cuyo estudio se encarga la 
Física. 

LEYES DE LA 
CONSERVACION 

DE LA HASA 

DE LA ENERGIA 

FENOMENOS QUIHICOS 

En los que sí se altera la naturaleza de las 
sustancias y de cuyo estudio se encarga la 
Química. 



Ob·jetivos específicos 

Al finalizar el estudio de este módulo, el alumno : 

l. Distinguirá, de un coñjunto de fenómenos , aquéllos que sean de 
tipo químico y los de Índole físico . 

2. Enunciara las leyes de conservación de la masa y la energía. 

3. Calculará la energía que se obtiene, cuando una masa se tran� 
forma en energía de acuerdo a la ecuación de Einstein. 

l. 1 H!PORTANCIA DEL ESTUDIO DE LA QUHIICA 

La Química, como rama de las ciencias , no· puede escapar de la vida de l  
hombre . La  importancia de  su  estudio, radica en  el hecho de  que  vi vimos 
en un mundo regido por las l eyes químicas y de que hacemos uso de proce­
sos y materias producto de la Química todos los días , ya sea para nues­
tra subs i s tencia como para nuestro mejoramiento; de aquí el porqué es 
tan ú t i l  como interesante su conocimi ento, aunque sea el emental , para p� 
der interpretar l os fenómenos de la vida diaria .  

Para conocer una. sustancia material ,  e s  necesario saber cuál e s  s u  com­
posición  (cal i dad y cantidad de sus componentes) , el modo de unión de 
1as partículas fundamental es constitutivas y la d istri bución especial de 
las misma s .  

9 

No se conoce bien una molécula o agregado de átomos, ni un cristal ii 
nico o agregado de iones , s i  no se sabe cómo es su estruc tura, o sea , 
.cómo están distribu idos sus átomos o sus iones en el espac io .  

Para e l  conocimiento de  los  átomos se  prec i sa averiguar su estructura 
el ectrónica. Para conocer una reacc ión ,  trans formación de unas sustan 
cias en otras , se precisa saber cómo ocurre este cambio .  Por tanto , y 
esto es importante, hay que "ver" a los el ementos y los compuestos en 
el espac io  y "pensar" en la Química tridimensi onalmen te; puesto que 
las representac iones en el papel son planas , es conveniente la util i z� 
ción y el manejo de modelos atómicos de la materia . 

\? Química , como toda c ienc ia ,  ha evol ucion�Ju �on el tiempo entre equj_ 
vocaciones y certezas ,  de modo que las expl1cac 1ones de fenómenos y tea­
fías váli das en otras épocas pueden seguir s i éndol o ,  o por el contrario ,  
jer i ncompl etas o i nadecuadas e n  l a  actual idad . Anál ogamente, teorías 
que en el presente se ti enen por vál i das son su�ceptibl es , en un futuro 
próximo o l ejan o ,  de modif icarse o ratificarse. 

1.2 DIFERENCIA ENTRE FISICA Y QUIMICA 

La Física y la Química se ocupan del estudio de las sustancias , las 
transformaciones que éstas sufren y de las l eyes que rigen dichas trans­
formaciones . La Física trata de los cambios ·que no afectan la naturale­
za íntima de las sustancias , en .tanto que la Química estudia las trans­
formaciones que sí al teran en su esencia a la  materia .  

Podríamos definir a la  Química como la  ciencia que  estudia la  materia , 
sus cambios y sus relaciones con la energía , es dec i r ,  sus transformaci �  
nes di versas producidas por sus reacciones recíprocas y sucesivas o bien 
por la acción de los agentes naturales como el cal.or , la �uz y la elec­
tric idad . Con este f i n  se estudian los caracteres y prop1edades de las 
sustancias ,  el modo de obrar que tienen unas con otras y las l eyes que 
rigen y regulan estas acciones y fenómenos o procesos químicos . 

Ejemplo 

Un simple grano de azúcar, puede ser fraccionado en hidrógeno, oxi­
geno y en carbono. Se ha demostrado que el azúcar nos suministra 
energía cuando se descompone en el interior de nuestro organismo . 
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l. 3 HAH.RlA, SUSTANCIA Y PROPIEDADES 

En forma muy general , materi a es todo aqu e l l o  que ocupa un l ugar en el 
esoac i o .  Esta. se presenta e n  l as fases sól ida,  l íq u i da o gaseosa, ha­
c·iéndose v i s i b l e  o percept i b l e  por sus manifestaciones de energía, que 
son de hecho l as que impresionan a nuestros sent idos . Cua l q u i era que 
sea el estado f í s i co en que se presente, se le puede caracterizar por 
sus "propi edades genera l es " .  

L a  sustancia es una clase particul ar d e  materia que posee , además de 
las propi edades general es c i tadas, propi edades específicas defi nidas . 
Ver tabla 1, donde se presentan algunas sustancias y el val or de una 
de sus propi edades específi cas . 

DENSIDAD DE ALGUNAS SUSTANCIAS 

SUSTANCIA DENSIDAD EN kg/m 3 

Aluminio 2. 7 X 10' 

Merc:urio l. 36 X 104 

Platino 2. 14 X lO' 

Agu�: a O"C y 1 . 0  atm. l. 000 X 10' 

a 100"C y 1 . 0  atm. 0 . 958 X 10' 

Aire: a 0°C y 1 . 0  atm. 1 . 3  

a l00°C y 1 . 0  atm. 0 . 95 

Hielo 0 . 92 x 103 

Tabla 

Cuanao l as prop1edades l as pres entan una serie de su stancias di ferentes 
:o�no son: l a  extensión o volumen , el peso , la i nerc i a ,  li1 impenetrabili­
dad, porosidad y d i v i s i b i l idad, se les l lama propi edades general es . 

Cududo las prupi eddoes s ó l o  l as presenta una sustanc i a  y ésta es recunc 
c i da u di ferenc iada de otras por d i chas propi edades, como son: punto de­
ebul l i c i6n, l a  oens i dad , el punto de fus i ó n ,  el peso especí fico,  l a  sol u 
bi l idad , etc . , se l es l l arna propi edades espec í f i cas . 

-

Las propi edades general es como l as específicas se pueden dividir en: fi 
s i cas y quími cas . 

Las propi edades físi cas se refieren al modo de exist i r  de l a s  sustan­
cias (es tado f í s i co), o las mod i ficaciones que experimentan s i n  al terar 
esencial mente su const i tución . 

Las propi edades quími cas son las que toman en cuenta l a  manera de ac­
tuar de unas sustancias con otras y en general , de todas las mod i f i ca­
c i ones que sufren con a l terac i ó n  esencial de l a  materia y man i festaci ó n  
de energía. 

1 . 4  DIFERENCIA ENTRE FENOHENOS FlS ICO Y QUIMICO 

A l a s  mod i f i cac iones o cambios que experi mentan l as sustancias bajo l a  
acción de l as di ferentes formas de  l a  energía se l es l l ama fenómenos . 
O sea , todo cambio que se produce en l as sustanc i as es un fenómeno.  

En los cambios físicos, no se al tera la naturaleza química fundamental 
de l a  materia; son meras modificaciones acc i denta les y a l g unas desapare 
cen al cesar la causa que l a s  originó .  L a  congelación d e l  agua es un 

-

ejern p l o  de un cambio fís ico . El agua 1 íqu i da y el vapor, ti enen básica 
mente la m i sma compos i c i ón química. Cuando se funde el h i e l o  (agua só-=­
l i da ) ,  resul ta una sustancia de composición idéntica a la que previ amen 
te estaba congelada.  

-

En los cambios quími cos (reacciones químicas), sí se al tera la natural e 
za fundamental de l a  sustanc i a .  

Ejemplo 

La transformación del agua líquida en gas hidrógeno y gas oxígeno. 

Agua ---el� hidrógeno + oxígeno 

En este proceso l a  fonna y compo s i c ión de la materia (agua 1 íqu i da ) ,  sí 
cambia.  Cada uno de l os gases en que se descompone el agua tiene su pro 
p i o  conjunto de características ( propi edades), muchas de el l as son dife 
rentes entre sí y a su vez, de las del agua. Por med io de una reacció'ñ 
química, el oxígeno y el hidrógeno pueden vol ver a format· agua. 

Otra di feren c i a  importante entre un cambio físico y uno químico es l a  
cantidad de energía que i nterviene.  Los cambios químicos desprenden o 
absorben mucha más energía que l os cambios físicos . 

Ej.,nplo 

La formación química de 1 g de agua líquida, a partir de los gases 
hidrógeno y oxígeno, desprende 47 veces más energía que cuando se 
forma físicamente 1 g de hielo por congelacion de agua. 



1.5 LEY DE CONSERVACION DE LA MATERIA 

Con auxi l i o  del estudio de los  cambios físicos y qu1m1 cos que puede su­
frir la materia , podemos descubrir las leyes fundamental es que describen 
el Gomportamiento de  la misma. 

Ejemplos 

l. Al de�componer 18 g de agua en Íos gases hidrógeno y oxígeno, 
se encuentra que 2 g corresponden al hidrógeno y 16 g al oxíge­
no. 

2. Cuando se congelan 18 g de agua, se encuentra que el hielo tam­
bién tiene 18 g. 

Al obse. rvar el comportamiento qu�m1co y físico del agua, no se apre 
cía ningún cambio en la cantidad de materia. Por lo tanto se tiene! 

Para el cambio químico: 

(18 g) agua�(2 g) hidrógeno + (16 g) oxígeno 

Para el cambio físico: 

(18 g) agua�(18 g) hi�o 

Al realizar una serie de experimentos con otras sustancias , sometiéndo­
las a cambios químicos y fís i cos , se observa que la cantidad de materia 
(canti dad de gramos ) de l as mismas o de sus el ementos , permanece inal te­
rable . 

De l o  anterior se puede concl uir  que l a  materia no se puede destruir ,  a 
pesar de que sea sometida a algún cambi o  qu ímico o físico. Lo anterior 
no incluye reacci ones de fisión  nuclear, en las cuales se ha demostrado 
que se transforman diminutas cantidades de materia, apareci endo en su l u  
gar enormes can tidades de energía . Todas la� pruebas precedentes quedan­
resumidas en una l ey fundamental de la naturaleza:· 

La materia no se puede crear ni destruir 

'Postulado que se conoce como la Ley de Conservación de la Materia. 

1. 6 LEY DE CONSERVACION DE LA ENERGIA 

Bajo el nombre de energía se comprende el principio  de actividad que 
tiende a hacer cambiar las propiedades de las sustancias; en otras pala 
bras poctemo3 decir  que la energía es la capacidad que tiene una sustan� 
cia cualquiera para real izar  un cambio determinado . 

JI 

Al gunas clases de energía son: la radiante, l a  gravitatoria, la mecáni­
ca, la de cohes i ó n ,  la  térmica , la  l umínica , la  el éctrica , la química , 
etc • .  Cualqui era de estas formas de energía se transforma en otra (s ) ,  de 
terminando así  transformaciones qu ímicas o físicas .  -

Ejemplos 

l. La combustión de la mezcla aire-gasolina en el motor de un auto 
móvil, transforma la enereía química en energía en forma de ca-::. 
lor y en energía mecánica. 

2. Al pasar la electricidad por el filamento de una lampara ino::an­
descent� transforma la energía eléctrica en energía en forma de 
calor y en energía lumínica. 

3 .  En un cambio químico, las sustancias antes o dea�ués de reuccio 
nar, tienen almacenada en forma potencial, la energía cinética=· 
molecular que es puesta en juego en el momento de cualqui�r com 

binación . Parte de eaa energía. se manifiesta COitlO energía en -
forma de calor y parte en energía luminosa. 

4. Para fundir 18 g de hielo a 0°C se requ�ere entrP..garle. exact:a-· 
mente la misma c.antidad de energía en forma C:e calor que la <¡1.1e 
se tendría que retirar para con¡;elar 18 g de agua a O"C.:. De ma­
nera similar, al convertir 18 g de agua �n 16 g de oxígeno y 2g 
de hidrógeno, se absorbe la misma r.antida<.l de euerg!a que la 
desprendida al formarse 18 g de agua a partir de 16 g de oxíge­
no y 2 g de hidrógeno. 

La suma de todas las  formas de energía menci onadas en los ejemplos ante 
riores se mantiene constante durante su transformación. 

De observaciones como 1 as anteriores , los  ci ent Hi cos ¡¡udi et·on ex�r·esar 
en forma de ley fundamental para los procesos químicos la Ley de Conser­
vación de la Energía. La cual puede expresarse de milner·a general -:or.1o : 

-·-· ------------------¡ ! la ene�gía uo !:>� crect. u� !:,C uesttuye, sul...1.nu::ate �� r.rauororma y cua�� 
do se t!clW�fcrmd., la c¿¡,atid.:td total dE: euergia &e c;ou�erva. 

------------------- ... -... ---·------·------__j 

Esta ley que es uno de los ctescubr·imientos más importantes de la  clen­_';:id, tam�i�n es conocida por al gunos autores como la primet·a ley de la 
.err.od1 nam1ca y, se da pot· c1ert�. p�esto que todos l os intentos pur de 
mostrar lo contrario han frdcasado . 



12 Reactivos 

l. 7 CONSERVACION DE LA MASA Y DE L.t\ ENERGIA 

Ci ertos procesos , en los que están involucrado> l os núcleos atómicos, 
están gobernados por una l ey aún más-básica que l as l eyes de conserva­
ción de la masa y de la energía y que combina a estas dos y a l a  cual 
se le denomina:  

Ley de Conservación de la Masa y la Energía. 

Debe hacerse hincapi é ,  que en todo proceso químico la masa y la energía 
se conservan por separado ,  tal como se enuncia en cada una de las l eyes 
mencionadas en l os párrafos anteriores . 

Albert Eins tein fue el primero en descubrir que las l eyes de conserva­
ción de la  masa y de la energía no siempre se cumplen por separado ; pero 
sí l o  hacen de manera combinada. A partir de l a  teoría de l a  rel ativi­
dad ,  Ei nstein dedujo una relac ión matemática entre l a  masa y la energía: 

Donde: 
E representa la energía 

m la masa 

e la velocidad de la luz 

Esta relación es s i gn ificati va sólo cuando están invol ucradas cantida ­
des enormes d e  energía . 

Ejemplo 

Si la velocidad de la luz e en el vacío es de 3 x 108 : , (en el 

aire se tend ría aproximadamente la misma),  ¿cuánta energía se obten­
Jría en la transformación de un gramo de materia? 

2 
E :  9 x 1013 � � 9 x 1013 joule S 

Así l a  energía encontrada al convertir 1 g de materia, es tan grande 
que podría suministrar durante un año la energía e l éctrica requerida pa­
ra unas 5000 casas habi tación . 

Seleccione la respuesta correcta de cada una de las siguientes cues 
tiones, escribiendo la letra correspondiente en los paréntesis de 1� 
derecha. 

l. Un ejemplo de fen6meno físico es • . • • . . • • • • . . • • • • . . • . • . . . • . •  ( 

a) Descomposición del azúcar en hidr6geno, oxígeno y carbono . 

b) La formación de agua, partiendo de hidr6geno y oxígeno . 

e) La ebullición del agua. 

2. Un ejemplo de fenómeno químico es . • . . • • . . . . . . . . • . . . . • • • • • . •  ( 

a) La aceleración de un cuerpo.  

b) 

e) 

La obtenci6n de hidrógeno, a partir de ácido clorhídrico y 
zinc. 

La congelación del agua. 

3. Magnitud física que se ha comprobado experimentalmente se man­
tiene constante en cualquier fen6meno natural • • . . . • • • • . • . . .  ( 

a) La densidad 

b) El volumen 

e) La energía 

4. Magnitudes físicas relacionadas por Einstein y cuya cantidad to  
tal s e  mantiene constante aún en  fenómenos de fisiOn nuclear . .  � 
. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  

-. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  ( 

a) Peso y energía· 

b) Energía y masa 

e) Masa y densidad 

Problema 



5 .  El suministro diario de energía eléctrica a una ciudad es de 
6 x 1010 joule. Calcule la masa que habría que transformar to­
talmente en.energía para garantizar el suministro dur&nte un 
mes . . . • • . . • • . . . . . . • • . . • • . . . . . . • • . . . • . . • • . . . . . • . . . . • . • . • . • . •  ( 

a) m �  20 X 10-6 kg 

b) m= 108 kg 

e) m =  lO- 3 kg 

d) m =  105 kg 

13 
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Objetivos específicos 

Al finalizar el estudio de este módulo, el alumno: 

l. Explicara el concepto de elemento quÍmico y dará algunos ejem­
plos, representándolos con la simbología apropiada. 

2 .  Explicara l a  diferencia que existe entre un compuesto y una me� 
cla , así como la interpretación de la fórmula química de un com 
puesto. 

3. Explicara la diferencia existente entre un átomo y una mólecula 
dando ejemplos .  

4 .  Interpretara la fórmula qu�m�ca de un compuesto explicando el 
signific�do de los s ímbolos y los subíndices . 

2. 1 ELEMENTOS 

A l as sustanc ias elementales que no pueden esci ndirse o descomponerse 
en otras más senci l l as, por ningún cambio químico, se l es l l aman elemen­
tos . 

oxígeno 

fierro 

2.2 NOMENCLATURA 

hidrór,eno 

oro 

nitrógeno 

cobre 

Con el objeto de que los el ementos tengan un nombre uni versalmente a­
ceptado , se  ha recurrido al Latín o al  Griego para hacer su designación. 
Dicho nombre corresponde de ordinario a algunas de sus propiedades ca-



racteristicas, como: hidrógeno ( hidro, agua y genos, generación) genera­
dor de agua, mercurio (hi drarg i r i o: hidro, l iquido y argiros, metal bla� 
ca, plata) pl ata l iquida. 

También se han nombrado al gunos el ementos como d i st i nción de al gunos 
países, por ejemplo el germani o  y el galio; así mismo otros han recibido 
el nombre de al gunos astros como el selenio y el te l uro.  

2 .  3 SIMBOLOCIA 

La representación actual de los e l ementos se debe a Berzelius, químico 
sueco, quien en 1311, propuso representar a l os di versos elementos con 
la l etra "mayQscula i n i c i al" de su nombre, así: 

·phosphoros � p· � fósforo 
kalium K e potasio 
sulfur : S a azufre 

Como hay varios elementos cuyos nombres comienzan con la m i sma l etra, 
se convino en añad i r  en tales casos, uña letra mi núscula tomada de l a  
primera o segunda s í l aba del nombre, esto es: 

cuprum � Cu = cobre 
natrium a Na • sodio 
aurum - Au oro 

plumbum Pb plomo 

comurum Cr cromo 
stibium a Sb antimonio 

Todas l as l etras que representan convencional mente a los el ementos se 
llaman "s'ímbolos" y éstos , cuando más, constan de dos letras. 

2.4 COMPUESTOS 

De todas las sustanci as existentes en la naturaleza, casi un centenar 
son elementos . El resto son combinac iones de estos el ementos en d i ve� 
sas proporciones, formando l os "compuestos" . Los compuestos pueden dg_ 

finirse como la agrupación de dos o más sustancias simpl es (elementos) 
en íntima unión, con propiedades enteramente diferentes de los componen­
tes o e lementos originales . En otras palabras, son las sustanc ias que 
por medios quími cos pueden ser descompuestas en dos o más de carácter 
más si mple. 

Ejemplo 

El azúcar pura es un compuesto formado por tres ele�entos carbono, 
hidrógeno y oxígeno, combinados químicamente. Las propiedades del 
compuesto (azúcar), como el color, olor, sabor, forma y capacidad pa 
ra disolverse en el agua, son muy diferentes a las propiedades de -
los elementos hidrógeno, oxígeno (gaseoso) y las del carbono negro e 
insoluble de que está formado el compuesto (ozúcar). 

Las características de los compuestos son l as siguientes: 

a) La relación entre sus componentes siempre es constante para cada 
especie química definida o compuesto; está regida por 1a ley de 
Proust. 

b) Al formarse, si�mpre hay �a manifestación energética. (absor­
ción y/o desprendimiento de alguna fo�l de energía: calor, �uz 
o electricidad) . 

e) Sus componentes no pueden separarse por simples me.dios físicos, 
sino sólo por medios quÍmicos. 

d) Son sustancias homogéneas y por lo tanto, dada 1� urrifor.mirlad de 
su masa, sus componentes no son visibles aun ni con los micrt'sco 
pios más potentes . 

e) Sus componentes , como se anotó, han perdido sus propíedad�s ori­
ginales y al verificarse la combinación, la nueva sustancia tie­
ne propiedades completamente diferentes a las de las sustancias 
que le dieron origen. En otras palabras, en un compnesto, los 
elementos que lo forman deben estar unidos químicamente. 

.S FOR}��AS QUIMICAS DE LOS COMPUESTOS 

Los compuestos se representan por fórmulas que constan de los sfmbolos 
de los elementos que los consti tuyen, col ocados uno a conti nuac i ón del 
otro. 

Ejemplos 

La fórmula para el óxido de zinc, un compuesto de zinc y oxígeno, 
es ZnO. 

La del amoníaco, compuesto de nitrógeno e hidró�eno, es NH3 
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La del carburo de calcio, compuesto de carbono y calcio, es C3C2 

La del hidróxido de sodio, es NaOH. 

2.6 MEZCLAS 

Cuando dos o más sustancias se unen para formar una tercera, se obtie­
nen l as mezclas .  Muchas de  las sustanc i as que se manejan diariamenü: 
'!;on mezclas . 

Ejemplos 

La tierra 

el petróleo 

el aire 

la leche 

el papel 

la mayoría de los met3lcs 

Las características esenc i ales de las mezclas son: 

a) La relación entre los constituyentes que las forman es variable 
(no siguen la ley de Proust o de las proporciones fijas) . 

b) En general , al producirse no se mani fíesta absorción o despren­
dimiento de energía alguna, (calor , luz, electricidad) .  

e) Sus constituyentes pueden separarse por acción de disolventes a­
decuados o por simples medios mecánicos o físicos . 

d) Los constituyentes que las forman, conservan por separado, íntP.­
gras todas sus propiedades originales . En otras palabras , los 
constituyentes que forman una mezcla no están unidos químicamen­
te. 

Todas l as sol uci ones son ejemplos de mezclas  homogéneas ,  ya que todas 
sus partes constituyentes están distri buidas de manera totalmente unifo� 
me . 

Ejemplo 

La sal disuelta en agua es una de ellas . 

En l as mezclas  heterogéneas l as partes consti tuyentes no están dis tri-· 
buidas uni formemente. 

Ej emplo 

Agua y piedras 

Las operaciones desti nadas a separar las  mezc l as son numerosas y entre 
las más general es y usadas pueden c i tarse: la decantac ión ,  la fil tració� 
la evaporación , l a  destil ación , l a  distinta sol ubi l idad , l a  subl imación 
y l a  centrifugación . 

Una mezcla de sal y arena se puede separar mediante la adición de 
agua. La sal se disuelve fonnando una solución acuosa y la arena 
se deposita en el fondo (decantación) . La solución puede vertir­
se en otro recipiente; calentarse para expulsar el agua y recuperar 
así la sal solida original (evaporacion) . 

El alcohol y el agua , en solución, pueden separarse 2.provechill'l.do 
que tienen diferentes puntos de ebullicion . Al Cálentarsc la �ezcl: 
c.l alcohol se elimina primero debido a que su pt1nto de ebullición ��; 
inferior al del agua. Este proce�o se llAma destilación. 

2 . 7  DIFERENCIA ENTRE ATOMOS Y MOLECULAS 

Un átomo es l a  partícula más pequeña que puede existi r como el emento y 
que puede entrar en una combi nación químic a .  Es dec ir  que el átomo es el 
l ími te de l a  divi sión  de l as sustancias por medios químicos . Los átomos 
de los el ementos se rep resentan por su símbolo  químico . 

La hipótesi s  atómica de l a  materia admite que cada el emento está forma­
do por partículas de tamaño extraordinari amente pequeño , aunque finito , 
determinado y determinab le ,  de naturaleza idéntica a l a  del el emento, p� 
ro di ferentes entre sí de un el emento a otro. Estas partícul as fueron 
l l amadas átomos del griego a-pri vativa y tomé-división .  

Con ésto no  qui ere i ndicarse que no  sean divi s i bl es por al gún medio , si 
no que solo se afi rma que : 

tales partículas intervienen en toda reacc1on química como un todo 
indivisible o inalterable y no fraccionadamente . 

Las moléculas están formadas por agrupaciones de átomos , que si sor.igua 
les entre sí consti tuyen los e l ementos ; pero sí los átomos son diferen- ·­
tes forman los l l amados compuestos . Las r�ol éculas se rl!presentan por fó� 
mul as . 

La molécula es l a  cantidad de sustancia  más pequeña que puede existir  
librP por s í  misma , esto es  é n  forma independiente. 

Las mol éculas sól o pueden dividirse por medíos químicos en sus compone� 
tes , los átomos . 



Ejemplo 

Una molécula de agua H20, puede dividirse en 2 átomos de hidrógeno 
(H} y 1 átomo de oxígeno (O). Obviamente cuando se divide, ya no 
continúa siendo la misma sustancia, ya que los átomos en que se divi 
dió no tienen las propiedades químicas, ni frsicas del agua. 

-

En síntesis una mol écula es l a  parte más pequeña de una sustancia que 
puede existir como compuesto y todavía conserva las propiedades de ese 
compuesto. 

2.8 SIGNIFICADO DE LOS SIMBOLOS Y FO�!ULAS QUIMICAS 

Los símbolos son l a  expresión escrita de los átomos de l os el ementos . 

Las fórmul as son l as representaciones escritas de ras mol éculas de los 
compuestos o de·  l os el ementos en estado mol ecul ar,  éstas reunen dos o 
más átomos de elementos iguales o diferentes , que forman l a  mol écula  d e  
un  el emento o d e  u n  compuesto . 

Ejemplos 

De la retmién de dos o más elementos iguales tenemos: 02 (oxígeno), 
Hz (hidrógeno), N2 (nitrógeno), P4 (fósforo}, Br2 (bromo), etc .. 

De la reunión de dos o más elementos diferentes tenemos: H2S04 (áci 
do sulfúrico), H20 (agua), HCl (cloruro de hidrógenb), NaOH (hidróxi 
do de soáio), KCi (cloruro de potasio), Al203 (óxido de al �inio). -

Nótese que en la fórmula, aparte de indicarnos qué elementos están 
combinados en el compuesto, nos dice cuánto hay de cada uno. Lo an­
teribr se cuantifica con el subíndice que aparece abajo y a la dere­
cha del elemento. 

En la fórmula H2SO, se está indicando que es un compuesto formado 
por 2 átomos de hidrógeno, 1 átomo de azufre y 4 átomos de oxígeno; 
NaOH, r�presenta un compuesto formado por 1 átomo de sodio, 1 átomo 
de oxÍbeno y 1 átomo de hidrógeno, etc .. 

Cuando en una fórmula ,  a l gún radica l  unión de dos o más el ementos , se 
encuentra encerrado en un paréntesi s ,  y fuera de él algún subíndice, és­
te afecta como coeficiente a todos los símbolos del radical que tengan 
o no subíndice propio. 

Ejemplo 

Bi(N03)3 representa una molécula de un compuesto formado por l ñto 
mo de bismuto y 3 radicales de NOa o lo que es lo mismo, 3 átomos­
de nitrógeno y 9 átomos de oxígeno. 

Cuando se qui�re expresar �ás de una molécula de un el emento o compues­
to se antepone a la fórmul a  un número que indica el número de veces que 
ha de tomarse en cuenta. 
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Ejemplo 
502, representa 5 moléculas de oxígeno; 4NaCl, representa 4 molécu­

las de cloruro de sodio; 3H2S04, representa 6 átomos de hidrógeno, 3 
átomos de azufre y 12 átomos de oxígeno. 

Reactivos 

Seleccione la respuesta correcta a cada pregunta escribiendo la le­
tra correspondie�te en el paréntesis de la derecha. 

l. Nombre que reciben las sustancias que no se pueden descomponer 
en otras más simples • . . • • • • . . • • • • • . . • • • . . • . • . . . • • • . . . • • • . . .  ( 

a} Compuesto 

b} Hezcla 

e)! Elemento 

2. Ejemplo de un compuesto . . . . . • • • • . . . • • • . . • . . .  , • • • • • . . . • • •  , , .  ( 

a) El aire 

O} Oxido de zinc 

e) Arena y agua 

3. Un ejemplo de molécula es .................................. ( 

4. 

5. 

a) H 
\ 

�b)l 02 b: '. .. /¡;J) 

e) N 

Compuesto formado por 1 átomo de bismuto, 3 de nitrógeno y 9 de 
oxígeno • • • .  , • . • • . • • • • . . . • • . • . • . . • . • • • • • . . . • . • • • • . • . . • • • . • . .  ( ) 

_a) Bi(NOa) 3 

b} BiN09 1-! o 

Compuesto formado por 2 átomos de hidrógeno, 4 de oxígeno y 1 de 
azufre • . . . . . • . • • . . . • • . . . • • • . . . • . • • • . . • . . . . • . . . . • . . . • . • . • • . .  ( ) 

a) H�(SO), 
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UNIDAD II IDS GASES Y EL MJL 

OBJETIVOS GENERALES 

Al fi nalizar el estudio de esta un i dad, el alumno : 

Analizará el comportami ento de los gases apli cando para ello las le­
yes de Boyle, Gay-Lussac, Charles y Avogadro. 

Exp l i cará los conce ptos de mol, número de Avogadro y el de volumen 
molar y la relación exi stente entre ellos. 

Determ i nará la fórmula de un compuesto y su masa molar a part i r  de �á 
tos de les elementos consti tuyentes . 

INTRODUCC ION 

1 Al exami nar con deteni miento las fases de la mater ia: sól i da ,  líquida y 1 gaseosa, podremos poner de mani fiesto determinadas semejanzas y d i feren­
cias en s us propiedades ; veamos algunas de ell as . 

En la fa�e sóli da la mater ia ti ene formas y volúmenes defi nidos . La ma­
teria en fase líqu i da ti ene vol úmenes defini dos pero s i empre toma la for 
ma del rec i p i ente que la cont i ene . 

As í ,  la di ferencia entre las fases sólida y líquida d e  la materia es que 
en fase líquida, ésta carece de forma def i n i d a ;  su semejanza estri ba en 
que sus volúmenes son defi nidos. 

La materia en fase gaseosa , a la que denomi naremos s i mplemente gas, no 
tiene volumen def i n i do ,  pues los átomos y moléculas que la constituyen, 
ti enden a ocupar cualquier volumen al que tengan acceso, i ndependiente­
mente de su forma. 

El anális i s  de estas observacion�s sugieren que l as moléculas del gas 
están muy separadas unas de otras ; ejercen poca influenc i a  entre sí y es 
tán dotadas de rnovimi entos rectilíneos rap i d í s imos . 

Ei choque mutuo las obliga a cambiar continuamente de d i recci ó n  y la co 
lisión con las paredes del volumen o recipi ente que contiene al gas ori7 
g i na lo que se conoce con el nombre de pres ión del gas . 

MOD��O 3 COMPORTAMIENTO DE LOS GASES 

1 COMPORTA­
MIENTOS DE 
LOS GASES 

CUADRO SINOPTICO 

Si la temperatura de un gas se mantie 
ne constante, cuando se aplican diver 

LEY DE BOYLE sas presiones a dicho gas, adquiere­
volúmenes que varí�n en razón inversa 
a la presión aplicada. 

Úl DE GAY­
LUSSAC 

LEY DE CHAR 
LES 

Hodelo }!atemáticor-----
. r P V =o C 

Dond e :  
e .:; constante 

S i  la p1·es�on de un gas permanece cons 
tante, su volumen es directamente pro­
porcional a su temperatura absn.l.uta. 

Modelo Matemático 

[GJ 
C ¡  == constante 

Si el volumen de un gas permanece con� 
tante, la presión ejercida por el gas 
es directamente proporcional a su tem­
peratura absoluta. 

Modelo Matemático 1 f = c 2 i 
c2 = constante 

Dos gases a volúmenes iguales a la 
LEY DE AVO- misma presión y temperatura, contie-
GADRO nen igual numero de moléculas. 

Condiciones : 



Objetivos específicos 

Al finalizar el estudio de este módulo, el alumno : 

l .  Aplicara las leyes de Boyle, Gay-Lussac y Charles en el calculo 
de la temperatura, la presión o el volumen de un gas, de acuer­
do a las condiciones a las que sea sometido. 

2. Explicara la hipótesis de Avogadro y su utilidad en el estable­
cimiento de las fórmulas químicas. 

3. 1 EFECTO DE LA CONCENTRACION DE UN GAS EN UN RECIPIENTE 

Un gas encerrado en un reci pi ente contiene cierto número de molécu l as . 
Al duplicar el número de molécul as , es deci r ,  s i  dupl i camos l a  concentra 
ción de l as m i smas en el recipiente manten i endo constante las demás pro� 
pi edades, la presión del gas ejerc i da sobre las paredes de su rec i p i ente 
se duplica. 

Ej emplo 

Si 1 g de nitrógeno gaseoso
,

ejerce una pre�ión d; 1 bar en �;termi­
nado recipiente, 2 g de nitrogeno gaseoso eJerceran una pres�on de � 
bar en el mismo recipiente a la misma temperatura . Ya que 1 g de n� 
tr6geno gaseoso contiene un determinado número de moléculas , 2 g de­
ben contener doble número de moléculas. 
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3. 2 EFECTO DE LA TEMPERATURA EN UN GAS 

En un gas podemos modi ficar l a  velo c i dad de sus mo l �cu 1 J s ,  mediante una 
transferencia de energía , y con esto se con s i gue unJ var· i ac i ón en l a  tem 
peratura del gas . A medida que se moJifica la veloc i dad de las mol écu l aS, 
el número de c o l i s i ones por m i n uto sobre la pared del rec i p iente varía, 
dando por resul tado que l a  presión se modi fique.  En o tras p a l a bras , al  
aumentar l a  velocidad molecular, por l a  adición de energía y e l evarse la  
temperatura del gas, l a  pres ión del gas en  el rec i p iente aumenta. Por el 
con trar i o ,  al d i sm i n u i r  la veloci dad molecular , por retiro de energía y 
d i sminui r la temperatura del gas , la pres i ón del gas en el reci pi ente di� 
mi nuye . 

3. 3 LEY DE BOYLE 

La presión atmosférica se m i de con el barómetro y puede expresarse en 
m i l ímetros de mercuri o .  La oresión nurmal al nivel del mar equ i va l e  a 
760 l1lTl de mercu r i o  y recibe el númbre de pres ión estándar o norma l ,  ( p r� 
s i ón estándar = 760 mm de Hg = 1 atmósfera = 1 . 013 bar) . 

Robert Boyle en 1660, estudió el efecto de l as variaciones de pres ión 
sobre los vol úmenes de los gases . Encontró que mantenienco cons tante l a  
temperatura, u n  vol umen gaseoso a 760 1m1 d e  Hg ( 1  atm) d e  pres ión,  m i de 
¿QO cm 3 ; al duplicar la presión sobre di cho gas el vol umen d i sm i n uyó a 
100 cm 3 ; al apl i car al gas una pres ión de 0 . 5  atm el vol umen del gas au­
mentó á 400 cm 3 • 

De estos resultados se puede observar que el producto de la presión P, 
por el volumen del gas v ,  s i empre es el m i smo. El re�ul tado anterior 1 o  
enunc i ó  así Boyle: 

f. & C U L I & D  O� l lt 6 t. lt  I E R I A  manteniendo constante la temperatura, el volumen el e  un gas e s  inver 
samente proporcional e la presión que soporta. 

�1atemáti camente l a  ley de Boyle se escribe 

P V =71 
Donde: 

P = pres ión 

V = volumen 

e ,.., constante 

Podemos graficar l os resultados experimenta l es, l l evando a un s i s tt:!.na 
de coordenadas los valores de pre s i ón y volumen . Se puede notar que l a  
forma de l a  curva e s  característica de una proporción inversa (hipérbo ­
l a  eq u i l átera ) .  
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V ( cm3 ) 

600 

500 

400 

300 

Línea de temperatura constante 

� 
200 

100 

�--�--�--�--�2--�--�3-------4�------� P (atm) 

Figura 1 
Gráfica que ilustra la relación inversa entre la presión Y el volu 

men de un gas como lo indica la ley de Boyle. 

Basándonos en la l ey de Boyle, se puede encontrar fác i l mente el vol umen 

resul tante de un gas a cualquier rres i 6 n . 

Ejemplo 

Si 25 cm3 de cierto gas están sometidos a 753 mm Hg de presión. H� 
llar el volumen de este gas si es sometido a 760 mm Rg de presión, 
manteniendo constante su temperatura. 

Solución 
De acuerdo con la ley de Boyle, el producco de la presión por el 

volumen es una constante, por lo que podemos escribir: 

Para las condiciones iniciales 

P ¡  V¡ 25 x 753 = e 

y para las condiciones finales 

p, v2 = Vz x 760 = e 

Goma PV = constante, se tiene 
P ¡  V¡ = P2 V2 

despej ando al volumen final 
�= 753 X 25 = 24 . 7 7 v2 = P2 760 

3 . 4  LEY DE GAY-LUSSAC 

Joseph Lou i s  Gay-Lussac m i d i ó  el coef i c iente de d i lataci ón cúbica con 
respecto a la temperatura de cierto número de gases d i s ti n tos , manten i en 
do constante la presión durante sus experimentos, lo cual era esenc i a l,­
ya que si no lo hacía as í ,  las variaciones de vol umen debidas a los cam­
b i o s  de presión no le hubi eran perm i t i do conocer las va riaci ones de volu 
men debi das únio.mente a l os camb i os de temperatura . 

En el d i spo s i t i vo usado por Gay-Lussac para estud i a r  el efecto de l a  
temperatura sobre e l  volumen d e  u n  gas , encontró que a l  aumentar l a  tem­
peratura de 1 mi smo aumentaba e 1 vol umen y a l  di smi nui  r la temperatura , 
el vol umen se reducía. 

Los resul tados experimentales pueden expresarse por la siguiente rel a ­
r � ó n :  

Donde : 

V0 es el volumen a una temperatura de referencia To y V el volumen 
a la temperatura T . S es el coeficiente de dilata�ión volumétrica, 
expresado en recíproco de la unidad de temperatura, su valor númeri­
co depende de la escala que se utilice (Celsius , Fahrenheit , etc. ) y 
de la temperatura de referencia t0•  

V 

V - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - -

V o 

-+------------------�--------�� T 
T 

Figura 2 
Variaci6n del volumen de un gas al cambiar su temperatura , mantenien 
do constante su presión. 



Si tomamo s como temperatura de refer�ncia la de 0°C ,  la ecuación 
se convierte en : 

Donde: 

Bo indica que la temperatura de referencia es 0°C. 

El primer punto de i nterés observado por Gay-Lussac, es que el volumen 
es función de la temperatura. 

El segundo punto es que midiendo 60 para un c i erto número de gases en 
series de medidas efectuadas a d i ferentes presiones , encontró que cuanto 
más baja es la pres i ón ,  con mayor aproximación coinciden l os valores de 
60 para los d i sti ntos gases . 

Extrapolando di chas series de medidas hasta la presión cero , se obti ene 
el s i gu i ente valor común a todos l os gases . 

B0 = 0 . 00366 por grado centígrado 

1 El val or 0 . 00366 es aproximadamente igual a 273 lo que i nd i ca que el 

vol umen de un gas, a presión constante, aumenta 2�3 de un val o r  inicial  

por cada grado que se i ncremente s u  temperatura . E� otras palabra s , al 
mantener constante l a  pres i ón de un gas, su volumen es proporcional a su 
temperatura. 

Los hechos anteriores consti tuyen la l ey de Gay-Lussac , la cual matemá 
ti camente se expresa de l a  s i gu i ente forma : 

Donde : 

V 
1 C ¡  

V e s  e l  volumen del gas 

T es la temperatura absoluta del gas 

C ¡  es una constante 

l! 

La relación l i neal entre volúmenes y temperaturas absol utas , está repr_� 
sentada en la siguiente fi gura. 

V(m3 ) 

� Línea de presión constante 

lOO 200 300 400 500 
T (K) 

Figura 3 
Representación gráfica de la ley de Gay-Lw:;srtc 

Ej emplo 

Una muestra de nitrógeno gaseoso ocupa 20 cm3 a una temperatura de 
21•c y a una presión de 800 ba-r. Hallar el volumen ocupado por la 
muestra de o•c y 800 bar. 

Solución 

Debemos convertir las temperaturas centígradas en temperaturas ab­
solutas (escala Kelvin) . 

Para las condiciones iniciales de la muestra de gas , escribimos : 

V¡ 20 x lQ-6 m3 
T¡ = (27 + 273) = 

C ¡  K 

Para las condiciones finales de la muestra, escribimos ; 

v, v2 
T. =ca + 273) = C ¡  

V 2  20 x w-s 
(O + 273) = (27 + 273) 
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o bien 

Vz 273 x 20 " w- 6  
(27  + 273)  

3 . 5 LEY DE CHARLES 

El francés Jacques A. Charl�s ( 1746-1823 ) , i ndependientemente de l os 
trabajo: real i zados por su coterráneo Joseph L .  Gay-Lussac ( 1778-1850 ) , 
enc�ntro que al

_
mantener constante el volumen de un gas y entregarl e  o 

ret 1 rarl e ener�-� � , para cal entarl o o enfri arlo , l a  temperatura y presión 
del gas se mod 1 f 1 can . Este hecho experimental puede enunc iarse como : 

a volumen constante , la presJ.on ejercida por un gas aumenta o dismi 
uyc en proporción directa a la variación de su temperatura absoluta 

Matemáti camente l a  l ey de Char l es se escribe:  

Donde : 
p presion del gas 
T = temperatura absoluta del gas 
C2� una constante 

La figura 4 representa la gráfica del experimeQto de Charle s ,  donde l a  
l ínea mostrada e s  una i sócora, e s  dec i r , una l ínea d e  vnlumen constan te . 

p 
(bar) 

Línea de volumen constante 

figura 4 

Representación gráfica de la Ley de Charles . 

Ejemplo 

La presión de la llanta de un automóvil medida a 20°C es de 1 . 7  bar. 
Después de rodar, la presión aumento 0. 5 bar. Hallar la temperatura 
de la llanta después de rodar, suponiendo que la presión atmosférica 
no varía y que la llanta es rígida. 

Solución 

Para las condiciones iniciales , podemos escribir : 

� - l. 7 
T ¡  - (20 + 273) Cz 

Para las condiciones finales: 

es decir � 

P2 ( 1 . 7  + 0 . 5 ) 
T;' = Tz 

1 . 7  
(20 + 273)  

( 1. 7  + 0.5)  
T2 

293 
(2 • 2) 

= 379 . 2  K 
1 . 7  

Tz : 379 . 2  K 1 0 6 .  2°C 

3 . 6  HIPOTE SIS DE AVOGADRO 

El c i entífico i taliano Ama deo Avogadro en 181 1 ,  p'Janteó una il'lportante 
h i pótes i s  que l l eva su nombre y en que supuso que: 

iguales volúmenes de gases, a la misma temperatura y presión , cnntie 
nen igual número de molé�ulas . 

De acuerdo con l a  hi pótes i s  anter i o r ,  a la m i sma presión y temperatura : 
1000 cm ' (1 l i tro) de amoníaco, 1000 cm 3 ( 1  l i tro) de oxígeno ó 1000 cm 3 
(1 l i tro) de cualqu i er otro gas contendrán el m i smo número de moléculas. 

Determinemos la cantidad de materi a  (masa) , en gramos, de vol úmenes 
i guales (1 l i tro) de d i ferentes gases. Esto l o  podemos hacer en el l a­
borator i o  con una balanza de preci s i ón .  los resul tados para al gunos 9.i!. 
ses a cond i c i ones estándar se concentran en l a  s i gui ente tabl a :  



Condiciones: T = 273 K, P = 1 . 01325 bar y Volumen a 1 litro 

GAS MASA ( g ) 

Amoníaco NH 3 
o .  760 

Oxígeno Oz l .  427 

Hidrógeno Hz 0 . 089 

Nitrógeno N z 1 . 253 

Para explicar la d i ferencia en g que se obtuvo al calcular l a  masa de 
cada uno de los volúmenes gaseosos propuestos , se pueden formu l ar dos 
h i pótes i s :  

A. Todas las moléculas de los gases tienen la misma cantidad de ma­
teria (masa) , pero el número de ellas por unidad de volumen (m3 , 
litro, etc . )  es diferente para cada clase de gas . 

B .  E l  número de moléculas e s  e l  mismo para cada gas en la unidad de 
volumen (m3 , litro , e tc . ) ,  por lo tanto la cantidad de materia 
(masa ) , de las moléculas individuales es d iferente en cada clase 
de gas . .  

El número de moléculas de cada vol umen propuesto l o  podemos calcular , 
s i  d i v i dimos l a  masa determinada experimentalmente entre la masa de cada 
molécula. La masa de cada molécu l a  de todas las sustanci as , ya ha sido  
deter�inada. Para l os gases propuestos : 

Si 

masa de una molécula de amoniaco (NH3 ) es : 2 . 82 x l0- 2 3 g 

masa de una molécula de oxígeno {Oz)  es : 5 . 32 X 10- 2 3 g 

masa de una molécula de hidrógeno (Hz )  e s :  0 . 33 X 10- 2 3  g 

masa de una molécula de nitró geno (N2 ) es : 4 . 64 X 10- z 3 g 

llamamos n al número de molécu l as de cada gas , obtene;;¡os : 

amoníaco (NH3 )  . . . . . . . . . . n = 0 . 76 � = 2 . 695 X 102Z 2 . 82 X 10- 3 

oxigeno 

hidrógeno (Hz ) 

nitrógeno (Nz ) 

g 

• • • . . . . . . • n a 7---:�1..:_:. 4:!..'2::.!,7-=-g�.--
5 . 3 1  X 10-li!• g 2 .  687 X 102 2  

• . . . . . . . . •  n = 0. 089_� = 2 . 696 x 102 2 0 . 3 3  X lQ g 

• . . . .  - . . • .  n a . ·-c�l .c::2=.;53��..-- 6 2 2  4. 64 X lQ-l!!3 g = 2 .  99 X 1 0  
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Los resultados obtenidos desmienten nuestra hipótesis A y confi rman la 
hipótes i s  B.  

Es un hecho q u e  l a  hipótesis d e  Avogadro surgió d e l  conflicto aparente 
entre la teoría atómica de John Oal ton ( 1 766-1844) y l a  ley de los volú 
menes de Gay-Lussac. 

E l  estudio profundo de esta importante h i pótes i s  sale evi dentemente del 
propó s i to de e s t e  trabaj o ,  p e r o  se ha confirmado experimentalmente de 
muy diferentes maneras , por lo mismo se ha convertido en l ey .  

Podríamos tratar d e  entender l a  ley d e  Avogadro , s i  también analizamos 
l o  que sucede en u n  fenómeno químico . 

Ej emplo 

Al combinar un volumen de hidrógeno (Hz ) con un volumen de cloro 
(Clz ) el compuesto resultante será cloruro de hidrógeno ; es decir : 

1 volumen de 
hidrógeno 

+ 1 volUIIlen de 
cloro 

---- 2 volúmenes de 
cloruro de hidrógeno 

De acuerdo con la ley de Avogadro : 

n moléculas de 
hidrógeno 
1 molécula de 
hidrógeno 

+ 

+ 

n moléculas de - 2n moléculas de ele-
cloro ruro de hidrógeno 
1 molécula de ---­

cloro 
2 moléculas de cloru 
ro de hidtógeno -

Por l o  tanto, cada una de las moléculas de hidrógeno y de c l oro deberá 
estar formada por lo menos de dos átomo s ,  ya que cada molécula de estos 
gases contri buye a la formación de dos moléculas de cl oruro de hidrógeno. 
Nótese que l as mol éculas de hidr6geno (H2 ) y cl oro (Cl2 ) son diatómicas, 
es decir, cada una de l a s  mol écu l as está formada de dos átomos . 

El número inferior a la derecha del s ímbolo, como ya lo habíamos dicho 
al estudiar l o s símbolos quím i cos de l os e l ementos, representa el núme 
ro de átomos por mol écu l a .  

L a  combinación hi drógeno-cloro s e  puede representar esquemáticamente 
como se observa en la fi gura 5 .  

D � 
l vol. H 

n moltculas de H 
o-o 2 

� 1 
1 � 

1 vol. Cl 
n molé-culas de CI2 

o-o 
Figura 

óJ 
<ó Q¡ Cb 

r:0 ().1: Q, C() 
2 Vol. HCL 

2n moléculas de HCl 
Co 

S 
Representación esquemática de la combinación de hidrógenc con cloro . 
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La figura anterior muestra que cada molécula de h i drógeno y de cloro e� 
tá formada por dos átomos y que una mol écu l a  de cloruro de hi drógeno es­
tá formada por un átomo de hi drógeno y un átomo de cl oro . �1uestra tam­
b i én que volúmenes i guales de h i drógeno, c l oro y cl oruro de hi drógeno , 
contienen el m i smo número de mol écu las;  

Ej emplo 1 

2502 + 02 · - 2SO, 

2 Vol. de Bi6.ddo de Azutre 1 Vol. Oxigeno 
2n moo de so2 . . n mol�� de 0 2 

2 VoL de triÓxido de Azufre 
2 n mol6culas de � 

cr;J 
2 moléculas de 
bióxido de azufre 

+ 1 molécula de -----<� 

oxígeno 
2 moléculas de 
trioxido de azufre 

Ej emplo 2 

2H , + o, ------.2H2o 

2 \"Ol. de hidrógeno 
2n mol�culas de H2 

co 

2 moléculas de 
hidrógeno + 

1 vol. de ox.ígeno 
n moléculas de 02 CD 

1 molécula de 
oxígeno 

2 vol. de H2 O 

2n mol!:culas de H20 

ce? 

2 moléculas de agua 

Ej emplo 3 

D + 

l litro de gas 
oxígeno + 

l molécula de 
oxígeno + 

- . .  ----- - - - --

2NO 

2 litros de gas 
óxido nítrico 

2 moléculas de 
óxido nítrico 

.. 

-------. 2 litros de gas dió­
xido de nitrógeno 

2 moléculas de dioxi 
do de nitrógeno 

-

Nótese que en cada ejempl o ,  el número de moléculas en cada vol umen es 
el m i smo , tanto en l os reactivos (s ustancias por combi narse) como en el 
producto (compuesto final ) ,  como lo i nd i ca la l ey de Avoqadro . 

Reactivos 

Seleccione la respuesta correcta a cada una de las siguientes cues­
tiones , escribiendo en el paréntesis de la derecha la letra corres­
pondiente. 

l. El coeficiente de dilataci5n volumétrica �o tiene el mismo valor 
para todos los gases si: . . . . . . . . • • . . . . . . . . • • • . . . • • . . . • . . . . .  ( ) 

a) La temperatura es constante . 

b) El volumen es constante . 

e) La presi5n es cero . 

2 .  Dos gases contienen e l  mismo número d e  moléculas , si s e  cumple 
que: . . . • . . . . • • . . . • • • • . . • . • • . . . . . . . . • . •  • . . • . . . . . .  • · · • • • · .'. · · ( 

a) Tengan iguales presiones , volúmenes y temperaturas . 

b) Tengan iguales presiones solamente . 

· e) Tengan diferentes volúmenes pero iguale.s temperaturas y pre­
siones. 



3, Si se combina 1 litro de gas oxígeno con 2 litros de gas óxido 
nítrico , se obtendrá diOxido de nitrógeno con un vOlumen de : . . •  

. .  . . . .  . . . . . . . . .  · · · · ·  . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  ( ) 

a) 2 . 1itros 

b) litro 

e) 3 litros 

Problemas 

4 .  Dos gramos de nitrogeno ocupan un volumen de 820 cm3 a la pre­
sión de 2 , 0265 bar si le p ermitimos expandirse isotérmicamente 
hasta 1 , 500 cm3 ; la presión sera: . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  ( 

a) 3. 707 bar 

b) 1 . 108 bar 

e) 4 . 053 bar 

d) 1 . 853 bar 

5 .  Una botella cerrada de 1 2  litros d e  capacidad esta llena d e  oxí­
geno a la presion de 81 bar y su temperatura es de 11•c.  Si su 
temperatura disminuye hasta o•c, la presión final será: • . • •  ( ) 

a) 5 7 . 1 7  bar 

b) 1 14 . 35 bar 

e) 130 . 7  bar 

d) 7 6 . 25 bar 

25 
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Objetivos específicos 

Al f inalizar el estudio de este mOdulo , el alumno : 

l .  Enunciará el concepto de mol y su relación con el número de Avo 
gadro (N o ) . 

2.  Identificará las condiciones para que dos gases cualesquiera ,  
ocupen iguales volúmenes. 

3 .  Determinara l a  fórmula química d e  un compuesto , a partir d e  los 
porcentajes de los elementos que se combinan para formar dicho 
compuesto . 

4 .  Calculará la masa molar de un compuesto a partir de su fórmula . 

4. 1 LA UNIDAD DE MASA ATOMICA Y LAS MASAS ATOMICAS Y MOLECULARES RELA­
TIVAS 

Recordemos que l a  densi�ad de una sustancia se define como l a  masa con 
tenida en l a  unidad de vol umen : 

vende : 
p = densidad 

m :::: masa 

V = volumen 



En el estudio de l a  hi pótes i s  de Avogadro encontramos que: 

las masas de volúmenes iguales de gases diferentes son distintas . 

Por lo que , en v i rtud de la defi nición de densidad , podemos dec i r  qu� 
l a s  densi dades de vol úmenes i gual es de gases d i ferentes son d i s ti n ta s .  

Por experimentación se determinan l a s  densi dades del  oxígeno , del n i tró 
geno y del bióxido de carbono , todas a l a  temperatura de 25°C;  l os resul 
tados son : 

SIMBOLO O 
GAS FORMULA DENSIDAD g/cm3 (a 25°C) 

Oxígeno o l. 31 X 10- 3 

Ni trógeno N 1 . 15 X 10- 3  
. 

Bióxido de COz 1 . 80 X 10- 3  
Carbono 

De l a  tabla anterior, vemos que la masa por cm3 del oxígeno es 1 . 14 ve­
ces mayor que la masa por cm3 del n i trógeno ( 1 . 31 � 1 . 15 = 1 . 14 ) . Tam­
b i én , la masa por cm3 del oxigeno es 1 . 37 veces más l i gera que l a  masa 
del bióxido de carbono ( 1 . 80 � 1 . 31 = 1 . 37 ) . 

Con l o s  resul tados anteri ore s ,  se pueden establecer l as masas atómicas 
y moleculares relativas de las d i ferentes sustanci a s .  

Por convenio i nternaci onal , s e  decid i ó  adoptar como estándar el  valor 
de 16 uni dades de masa átomica (u. m . a . )  como masa rel ativa de un átomo 
de oxigeno (O) . As í ,  la masa rel ativa de una mol écul a  diatómica de oxí­
geno (02) es i gual a 32 u .m . a  . . 

NOTA: En la literatura abunda el término peso , sin embargo , éste es 
incorrecto . El peso se define como la 'fuerza de atracción gravitato­
ria con que la Tierra atrae a los cuerpos;  por lo tanto su valor va­
ria de un lugar a otro en la Tierra. El término "masa" como es em­
pleado aquí, se refiere a la cantidad de materia de un cuerp o .  

Je acuerdo con lo anterior, l a  masa rel ativa d e  una mol écul a d e  ni tró­
geno (N2) es 32 u . rn . a .  + 1 . 14 : 28 u . m . a . , l a  masa rel ativa del átomo 
de ni trógeno (N) es obviamente = ·  14 u . m . a  . .  La masa rel ativa de l a mo 
l écula del b i óxido de .carbono (COz) sería 32 u . m . a .  x 1 . 37 = 44 u .m . a� 

. 27 

General i zando estos resul tados , se puede expresar que l a  masa atómica 
re lativa de un e l emento , es la masa de un átomo de ese el emento en rel a 
c i ón con l a  masa de un átomo de oxígeno , a l a  que se l e  ha asi gnado por 
convención un valor de 16 u . m . a  . .  

En 1961,  l o s  ci entíficos cambi aron l a  base d e  comparación del oxígeno 
16 al i.sótopo de carbono de masa atómica i gual a 12. �1ás adelante se de­
finirá el s i gnificado de i s ótopo y se darán nuevas defi n i ci ones de l o s  
conceptos d e :  el emento , masa atómica y masa mol ecu l a r .  

D e  manera general , l a  masa molar d e  l os compuestos deben estar relaci� 
nados con la misma masa patrón . 

4 . 2  EL MOL 

La�
_

muestras de materia con l as que se suele trabaja� contienen un enor 
me numero de átomos o de molécul a s ,  por lo que convi ene contarlos por -
grupos muy grandes . Estos grupos se l l aman moles . 

Por l o  anterior,  se puede defi nir  al mol , como : 

la masa molecular de una sustancia expresada en gramos . 

Nótese que también es correctn defi nir  al mol como l a  cantidad de mol é ­
cul as d e  oxígeno d i atómico contenidas en 32  g d e  dicha sustanc i a ;  por l o  
q u e  32 g d e  oxígeno contienen dos mol es d e  átomos d e  oxígeno , e s  deci r l a 
masa de un mol de átomos de oxígeno es de 16 q .  

D e  acuerdo con l a  l ey de Avogadro y de l a  sel ección del oxígeno 
(O = 1 6  u . m . a . )  como la masa atómica estándar de l a s masas atómicas re­
lat i vas , el mol l o  podríamos defi n i r  como : 

r:�úmero de átomos contenidos en la masa at.6micu rel:���a! l � elemento. 

De manera que s i  la masa se mide en gramo s ,  3 9 . 1  g de potasio tendrán 1 
mol de átow�s de potas i o ;  1 mol de átomos de cobalto tendrá 58. 9  g de ma 
sa ( ver masas atómicas en l a  ta bla 3 del módulo 6 ) . Un mol es el número 
de mol éculas contenidas en l a  masa mo l ecul ar rela t i va de un compuesto . 
Es decir que 44 g de bióxido de carbono tendrán 1 mol de mol écu l as . 

Se ha determinado experimentalmente que el número de átomos o mo l éculas 
que consti tuyen un mol es de 6 . 023 x 102 3 •  Este número, e s  e l  número d e  
Avogadro (N0 ) .  As í ,  un mol está formado por 6. 023 x 1oz • átomos o mol é­
cul a s .  



28 

Ej emplo 

Calcular la masa de una molécula de oxígeno (02 ) 

Solución 

Como un mol contiene 6 . 023 x 102 3 moléculas y un mol de ox1geno 
equivale a 32 g ,  entonces la masa m de una molécula será: 

32 � 
m 

� 6 . 023 x lO 3 moléculas 
5 . 32 x l0-2 3  g/molécula 

4 . 3  VOLL�EN MOLAR 

Podemos cal cu lar el volumen ocupado (por un mol de cualquier gas ) ,  s i  
conocemos l a  densidad de  di cho gas en  condici ones estándar , esto es : 

p = atmósfera 1 . 0 1325 x 105 N/m2 

y T = 273 K 

Recordando que l a  densidad se define como l a  masa contenida en l a  uni­
dad de vol umen , se tiene que: 

Para el oxígeno, cuya densidad es 1 . 43 x ro- • g/cm' . 

El volumen molar es : 

V = masa molecular gramo del oxígeno 
densidad del oxígeno 

32 g/mol a 22 , 400 cm3 /mol 1 . 4 3  x 10 ' g/cm' 

Para el hidrógeno , cuya densidad es 0 . 09 x lO-• 

El volumen molar es : 

masa molecular Bramo del hidrÓgeno 
V = densidad del hidr6¡;cnct 

2 . 02 g/mol 
· ' !  o . og x 10_3 g/cm' = 22 , 400 cm mol 

Los experimentos real izados con otros gases , i ndican que también el vo­
l umen de un mol es 22 ,400 cm' /mol en condi c i ones estándar . Este vol umen 
de un mol -gramo se denomina también vol umen mol ar o vol umen gramo mol ecu 
l ar .  

4 .  4 LA IMPORTANCIA DEL MOL EN LA DETER}IINACION DE LAS FORMULAS QUIMICAS. 

El concepto de mol nos ayuda a determi nar experimentalmente las  fórmu­
las  química s .  D e  l a  l ey d e  Avogadro s e  pueda deducir que exi'ste una re­
l ac ión entre los mol es de átomos de las  sustancias y las  fórmul as de l os 
compuestos fonnados por di chos átomos . 

Ej emplo 

Analizando la reacción entre los gases hidrógeno y nitrógeno tendrí� 
mos : 

volumen de + 3 
nitrógeno 

también podemos escribir: 

molécula de + 3 
nitrógeno 

o empleando el concepto de 

mol de +. 
nitrógeno 

volúmenes 
hidrógeno 

moléculas 
hidrógeno 

mol. 

moles de 
hidrógeno 

de 

de 

------� 2 volúmenes de 
amoníaco 

2 moléculas de 
amoníaco 

2 moles de 
amoníaco 

Haciendo uso de la simbología química y recordando que l os gases del e­
jemplo  son diatómicos , podemos escribir  simból icamente: 

N2 + 3H2 ------ 2NH, 

La fórmul a  anterior puede ser i nterpretada de la forma s igu iente : N2 y 
H2 representan cada uno un mol de mol écul as  de cada gas respecti vamente ; 
NH3 representa un mol de mol éculas de amoníaco y además i ndica que con­
tiene un mol de átomos de nitrógeno combi nados con tres moles de átomos 
dé hidrógeno , es dec ir ,  l a  fórmula i ndicará además de los el ementos que 
intervienen en el compuesto, l a  cantidad de cada uno de e l l o s .  

Por l o  anteriormente expuesto , una fórmu l a  qu1m1ca nos permite :onocer 
l a  proporción molar  de los átomos que intervi enen en un compuesto . 



La determ i nación experimental de l as fórmulas qu1m1cas , se basa en las 
masas de l os compuestos y l as masas atómicas rel a tivas de l os átomos que 
i n tervi enen en el c��puesto. La relación mol ar que se obtiene de la fór 
m u l a  química nos perm i te deduc i r  la fórmula más simpl e de un compuesto ;­
pcro no s i empre esta fórm u l a  es la verdadera y esta última será un mÚl t i 
pl o de la fórmul a más simple. -

Ej emplos 

l . La fórmula más simple del etano es CH3 y su fórmula verdadera se 
obtiene multiplicando por 2 la expresión CH3 ,  esto es , 2 x CH3 
= C2HG , que es la fórmula verdadera del etano . Para determinar 
la fórmula verdadera es necesario el dato experimental de la ma-
sa molecular. 

2. Hallar la fórmula más simple de un compuesto gaseoso que contenga 
6 3 . 6% de nitrógeno y 36 . 4% de oxigeno. Suponga una muestra de 
lOO g .  

Masa atómica por  mol del oxígeno 16 g/mol. 
Hasa atómica por mol del nitrógeno = 14 g/mo l .  

Solución 

Para obtener el resultado, determinamos ·el número de moles de áto­
mos de cada uno de los elementos combinados. 

Número de moles de átomos de N =  100 g x 63 - 6% 
14 g/mol 

Número de moles de átomos de O • lOO g X 3 6 • 4% 
16 g/mol 

4 . 54 moles 

2 . 28 moles 

En otras palabras , por cada 100 g de muestra corresponden 4 . 54 mo­
les de átomos de N y 2 . 28 moles de  átomos de O .  

Por lo que la  relación molar de los  diferentes átomos del compuesto 
la podemos calcular ahora dividiendo el número de moles de cada ele­
mento por el menor número de moles calculado . Es decir: 

Relación de moles para el nitrógeno = � = 1 . 99 2 . 28 

Relación de moles para el oxígeno 2 . 28 
2 . 28 

= 

29 

Siendo la fórmula buscada: N¡ , 9 9  O¡ 
Cbmo en un compuesto no pueden intervenir fracciones de átomo , la 

fOrmula más simple del compuesto gaseoso propuesto será : 

1 N20 1 
De este modo : 63 . 6% N + 36 . 4% O � 100% N20 

4 .  5 HASA HOLAR DE UN COMPUESTO A PARTIR DE SU FORI'lliLA 

En l a  1 i teratura química se emplean .a menudo términos como : �masa ató­
mica" o "peso atóm.i co " para denominar a la masa de un mol d� atamos de 
una sustancia. De la mi sma manera la masa de un mol de mol ec u l a s se 
denomina "masa mol ec u l ar" o "peso mol ec u l ar" de la sustancia.  Estos 
térm i nos tomados l i teralmente nos sugieren l a  masa de un átomo o de una 
mo l écu l a .  E l  uso d e  l o s  términos "peso atómico " y "peso mo l ecular" de­
be evi tarse completamente. 

Para ev i tar ambi güedad y en vi rtud del concepto de mol estudiado , l a  
expre s i ó n  masa mo l ar s e  empleará para mayor prec i s i ón y se puede usar 
para átomos o mol écul a s .  

Recordemos que l a  masa d e  un m o l  d e  oxígeno e s  de 32 g ,  qu � es su masa 
mo l ar .  La masa de cual quier otro gas que ocupe un vol umen 1 gual al  que 
ocupan 32 g de oxígeno, en l as mi smas condiciones de temperatura y pre­
s ió n , es la masa m o l ar de ese gas . 

Así, dado que un volumen de c l oruro de hi drógeno igual al vol umen ocup! 
do por 32 g de oxígeno, en l as mi smas cond ici ones de presión y tempera­
tura tiene una masa de 36 . 5  g, la masa molar del cloruro de hidrógeno d� 
be ser de 3G . 5  g. De la mi sma forma , la masa molar dGl amoníaco es de 
17 g .  

Ej emplo 

Calcular la masa molar de un mol de agua (H20) 

Solución 

Un mol de ij2 tiene una masa de 2 g y dado que la molécula de H2 con 
tiene 2 átomos,  la masa molar del átomo de H, será : 

masa molar del 11 2 . 0  g/mol 
2 átomos g/mol 

Un mol de 02 tiene una masa de 32 g y corno la molécula de 02 Lont ie 
ne 2 5tomos . la masa molar del átomo de O,  será : 



1 
1 

1 :  

11 

30 

� 1 

¡ ; 1 

masa molar del O 32 g/mol 
2 átomos 16 g/mol 

Finalment e ,  sumando las masas molares de los átomos que constituyen 
a un n•ol de a gua (Hz O) tenemos : 

x masa molar de 1 átomo de H a 2 x 1 . 0  2 . 0  g/mol 

x masa molar del á tomo de o 1 x 1 6 . 0  u 1 6 . 0  g/mol 

masa molar del agua (HzO) 1 8 . 0  g/mol 

En otras palabras , un mol de agua es igual a 1 8 . 0  g de agua. 

La s masas de todos l os átomos conocidos han s ido medidas y expresadas 
en gramos/mol . En este tr�bajo se dan . l as masas mo1 �res medias  de los 
itomos , (ver tabl a 3 de1 modulo  6 ) . D1cha tab1a esta basada en l a  masa 
de1 1 2c 6 

El si guiente ejempl o muestra cómo usar l a  tabla para determinü·.- l a  masa 
molar de un compuesto. 

Ejemplo 

Calcular la masa de un mol de sulfato de potasio , KzSO, 

Solución 

De la tabla 3 del módulo 6, se toman las masas molares de los ele­
mentos presentes en el compuesto y se multiplican por el número de 
moles presentes en un mol de compuesto . 

2 x masa molar del potasio 

x masa molar del azufre 

4 x masa molar del oxíg'eno 

masa molar del K, so, 

K 2 x 39 . 102 g/mol 

S = x 32 . 064 g/mol 

0 = 4 X 1 5 . 9994 s/mol 

1 7 4 . 2656 g/mol 

El prob1ema podría pl antearse as í :  cal cul ar la masa mol ecu lar del s u l ­
fato de potasio ,  lo cual impl i cada l a  existencia de moléculas de K,�o� ; 
éstas no existen . El sul fato de potasio es uno de los mi 1 l ares. de sol l ­
dos cristal i nos e n  l os que experimental mente n o  s e  pueden i denti ficar � 
l éculas . 

En al gunos compuestos es más correcto habl ar de peso fórmu la  o mejor 
aún masa fórmul a  pero no de masa mo1ecu1ar .  Cabe dec ir  que hay mas de dos mi 1 1 ones de compuestos molecu1 ares , en los cua1es la natura1 eza del en1ace químico que hay entre 1os átomos conduce a 1a existencia de molé­cu1 as .  

Ej emplos 

De compuestos moleculares : 

COz (bióxido de carbono) 

ca. (metano) 

HCl (cloruro de hidrógeno) 

En estos casos sí podríamos hab1ar de masa mo1ecul ar , aunque s i gue s ie� 
do más propio e1 uso de masa mo1 ar .  

NOTA: El estudiante interesado en profundizar en estos conceptos , 
deberá recurrir a alguna Química de las mencionadas en la bibliogr� 
fía. 

Reactivos 

Seleccione la respuesta correcta a cada pregunta escribiendo la le­
tra correspondiente en el paréntesis de la derecha. 

l .  E l  valor del número de Avogadro (No) e s  • . • • • • • . • . • . • . • • • . • .  ( 

a) 6 .  023 x l0-2 3 

b) 6 . 02 3  X 10 3 2 

/�' 6. 023 X lQ2 3 

2 .  E l  volumen molar de un gas en condiciones estándar e s  • • . • . .  ( 
a) 22 . 4  1/mol 

�) 2 2 . 4  cm3 /mol 

e) 2 2 , 400 1/mol 



3 .  Una fórmula química d e  un compuesto nos indica . . . . . . . . . . . .  ( 

a) Exclusivamente los elementos constituyentes . 

� Los elementos cons tituyentes y la proporción de éstos. 

e) Si el compuesto es molecular o no lo es . 

Problemas 

4 .  Para e l  compuesto HN0 3 ,  s u  masa molar e n  g/mol e s  • . . . . . . • .  ( 

a) 25. 143 

b) 50 . 317 

e) 38 . 952 

d) 6 4 . 00 1 7  

5 .  Una masa de un óxido de plomo (Pb) contiene 9 0 . 66% de plomo y 
0 . 0934 de oxigeno (0) , la fórmula de este compuesto es . . . .  ( ) 

e) PbO 

31 
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UN!t)AD I I I ECUAC ION QUIMICA Y PERIOD I C I DAD 

OBJETI VOS GENERALES 

Al fi na l i zar el estud io de esta u n i da d ,  el a l umno :  

Expl i cará l os conceptos d e  reacción y ecua ció n quími ca y val enc i a , 
a s í  como sus representaciones . 

Comprenderá la u ti l i da d  de bal ancear una ecuac ión q uím ic a y la forma 
de hacerl o .  

Exp l i cará e l  concepto de rad i ca l así como l a  estructura de l a  ta b l a  
per iód i ca d e  los e l ementos . 

Formará compuestos químicos a pa rtir de e l ementos y radicales dados . 

I m'RODUCCIOII 

En el estud i o  de l a  Química se requiere un anál i s i s  cual i ta t i vo y cuan­
t i tati vo de los fenómenos que i nvol ucran transformaci ones de unas sustan 
c í as en otras . Para conseg u i r  esto, es necesario el tratamiento de a l g� 
nos conceptos tales como el de reacción y ecuación quími ca ,  asi mi smo , r� 
s u l ta i n d i s pensabl e  conocer l os el ementos de que están consti tu i d a s - l as 
d i versas s ustanci as , y con el l o  al gunas caracterís t i cas de d i chos el emen 
tos y l a  forma en que éstos se agrupan. La presente un i dad está dedi ca� 
da al tratamiento de l os a s pectos mencionados , l os cua l es servirán de ba 
se para la comprensión de l as s i g u i entes uni dades . 
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Objetivos específicos 

Al finalizar el estudio de este módulo , el alumno : 

l .  Enunciará e l  concepto de reacción química y s u  representaciOn. 

2 .  Explicará qué e s  una ecuación química y e l  significado de cada 
uno de sus términos .  

3 .  Comprenderá la importancia de que una ecuación química esté b� 
lanceada y la forma de lograrlo . 

4 .  Explicará e l  concepto de valencia y s u  representación . 

5. 1 CONCEPTO DE REACCION 

Cuando se efectúa un cambio quími co, · se produce una o más sustancias di 
ferentes a l as i n i ciales y decimos entonces que se ha efectuado una rea� 
ción.  

Ej emplo 

Cuando se quema carbón en el aire , se produce bióxido �e carbono . 

Como es difíc i l  expresar estos cambios en el l enguaje ord i nar i o ,  se usa 
el l enguaje a breviado de la Química que s o n  l os s ímbolos y fórmu l as ; 
las cuales expresan cua l i tativa y cuantitati vamente el cambio químico en 
forma de reacciones . Así el cambio anterior expresado en l enguaje quími 
co es : 
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C sólido + Oz gaseoso ----+- COz 

Carbono + Oxígeno Bióxido de carbono 

Un cambio químico impl ica un cambto de compos 1 c1 on .  Los cambios q u 1 m1 
cos son reacciones . Las sustancias se combi nan o se descomponen para 
formar sustancias di ferentes de aquél l a s  que les  di eron origen . Hay d i ­
ferentes t i pos de reacciones : 

5. 1 . 1  REACCIONES DE SINTESIS O DE COMBINACION DIRECTA DE LOS ELEMENTOS 

Es l a  unión quím i ca de dos o más el ementos para formar compuestos más 
comp l ejos . 

Ejemplos 

4K + 02 

e + o2 C02 

5 . 1. 2  REACCIONES DE SUSTITUCION O DESPLAZAMIENTO 

Cuando un el emento es más activo que otro el emento que forma el compue� 
to, lo reemplaza o susti tuye. 

Ejemplos 

2KI + Cl2 2KC1 + I2 

Zn + 2HC1 -----� ZnCl2 + Hz 

5 . 1 . 3  REACCIONES DE DESCOMPOSIC ION 

Aquí el  compuesto s e  descompone en sus el ementos o en otros compuestos 
más senci l l os . 

Ejemplos 

ZH2D ZH2 + Oz 

2KC102 2KC1 + 20z 
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5 .  2 ECUACION QUUIICA 

Se llama ecuac1on química a la 
la que se representa un fenómeno 

expresi?� abr:v�ada o simbólica por 1 
o reacc1on qu1m1ca� 

Se dice que una reacc1on química tiene l ugar cuando una o más sustancias 
l l amadas reactivos, se transforman en otra u otras sustancias diferentes 
l l amadas productos. As í ,  en la reacción química del hidrógeno y oxígeno 
para formar agua , l os reactivos son el hidrógeno y el oxígeno, el produc­
to es el agua y su ecuación química es : 

reactivos producto 

La ecuación anterior no está balanceada. El propósito de bal ancear una 
ecuación es que en toda la reacción química , el número de átomos de l os 
reactivos d ebe ser el m i smo que el de los productos que se forman ; de 
otra manera se viol arían 'l as l eyes de Conservación de la 1•1ateria y de l a  
Energ ía. 

Al efectuarse una reacc1on no hay cambio en l a  cantidad de masa , sola ­
mente varía l a  forma d e  unión d e  los átomos que intervienen e n  e l  fenó­
meno químico. 

Una ecuac1on balanceada es aquélla que conserva el mismo número de 
átoiDos en ambos miembros de una ecuación química ; por lo que la ecua 
ción anterior debe ser balanceada. 

Repitiendo la ecuación anterior: H2 + 02 � H20 

En el miembro de la i zqui erda hay dos átomos de oxígeno ; para que apa­
rezcan dos átomos en el mi embro de la derecha será necesario anteponer 
el coefi ci ente 2 a l a  molécula de agua , quedando l a  ecuación en la for­
ma : 

2H20 (ecuación no balanceada) 

Recordemos que el coefi ciente 2 antepuesto a l a  molécu l a  de agua mul ­
tipl i ca l as cantidades d e  toda l a  fórmu l a .  Esto es , 2H20 quiere decir 
que hay dos mol écul as de agua , o lo que es lo mismo, cuatro átomos de hi 
drógeno y dos átomos de oxígeno. 

Fi nalmente bastará anteponer un coeficiente 2 a la molécula de hidró­
geno H2 en el miembro de la i zquierda , así l a  ecuación quedará : 

2H20 (ecuación balanceada) 

Esta ecuación ya se encuentra bal anceada,  puesto que ahora tenemos en 
el mi embro de l a  i zqui erda cuatro átomos de hidrógeno y dos átomos de 
oxígeno que están bal anceados con los átomos de l os mi smos el ementos en 
el mi embro de l a  derecha. 

Ej emplo 

Balancear la ecuación CH• + 02 C02 + HzO, que se obtiene 
al reaccionar metano (CH.) con oxígeno (02 ) . 

Solución 

Examinando la ecuación anterior vemos que podríamos anteponer un 
coeficiente 2 a la molécula del agua , quedando : 

CH• + 02 ---- co2 + 2H20 (ecuación no balanceada) 

Ahora , observando cuidadosamente el número de átomos contenidos en 
cada una de las moléculas de los componentes de la izquierda y der� 
cha de la ecuación anterior ,  vemos que: 

Los átomos de C a la izquierda y derecha están balanceados. 

Los átomos de H a  la izquierda y derecha están balanceados . 

Los átomos de O a la izquierda no están balanceados con los áto­
mos de O a la derecha. 

Si anteponemos un coeficiente 2 al oxígeno del miembro izquierdo 
de la ecuación, quedará balanceada. 



C02 + 2H20 (ecuación balanceada) 

Otra manera de resol ver el probl ema sería recurrir al uso de las  masas 
atómicas, de la tabl a 3, módulo 6, teniendo : 

masa atómica del carbono � 12 

masa atómica del hidrógeno 

masa atómica del oxígeno 16 

La ecuación original es : 

CH. + 02 C02 + H20 
. . •  (1) 

Sustituyendo los valores de las masas atómicas de los elementos de 
la ecuación ( 1 ) , tenemos :  

( 1 2  + 4 X 1) + (2 X 16) (12 + 2 X 16) + ( 2  X 1 + 16) 

CR• 02 co2 H20 

Haciendo operaciones nos queda : 

16 + 32 44 + 18 . .  . (2) 

ca. + Oz C02 + H20 

Para balancear la ecuación dos , vemos que si mul ti p l icamos 2 x 32 en el 
miembro i zquierdo de la ecuación, y 2 x 18 en el mi embro derecho, la e­
cuación quedará balanceada , de esta manera: 

16 + 2 X 32 44 + 2 X 18 , , , (3 )  

E n  l a  cual s i  sustituimos los valores por los símbolos que represe� 
tan nos quedaría: 

co2 + ZH20 . .  • (4) 

Nótese <�.ue : 

16 + 2 X 32 44 + 2 X 18 

16 + 64 44 + 36 

80 80 
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Al real i zar el balance de una ecuación , no se deben al terar en lo m�s 
mínimo l os términos de el l a ,  s ino sólo aumentar la cantidad de las  molé­
culas que reaccionan, buscando coefici entes que cuantitati vamente i nd i ­
quen que la cantidad de átomos de los reactivos sea i gual a la cantidad 
de átomos de l os productos. 

5 . 3  CONCEPTO DE VALENCIA Y SU VALOR NUMERICO 

La valencia es l a  capacidad de un átomo o radical para combinarse con 
otros , tomando como unidad arbitraria al hidrógeno. La pal abra valen­
cia, proviene del latín, val entía = vigor o capacidad . 

Aquel l os el ementos capaces de unirse átomo a átomo con el h idrógeno, 
tienen val encia uno (monoval entes ) .  

Ejemplos 

fluor cloro bromo yodo 

Así en el compuesto CHl (cloruro de hidrógeno) , la defi nición de val en 
cia  conduce di rectamente al val or de uno para l a  val encia del cloro .  -

Los el ementos que neces itan dos átomos de hidrógeno para combi narse, 
ti enen val encia dos (di val entes o bival entes) . 

Ejemplos 

oxígeno cadmio calcio 

Así en el compuesto H20 (agua) l a  defi nición de val enci a conduce di rec­
tamente a dos para para el oxígeno . 

Los el ementos que se combinan con tres átomos de hidrogeno , tienen va­
l encia tres ( trival entes ) .  Los que necesitan cuatro, c i nco o seis áto­
mos de hidrógeno para combi narse serán tetra , penta y hexaval entes res­
pecti vamente . Existe un pequeño grupo de el ementos que no se combi nan 
con ni ngún otro a l os que se l es l l ama nul ival entes o de val encia cero . 

Ej emplos 

He, Ne , Ar , Kr, Xe y Rn (gases nobles) 

Es obvio que no todos l os el ementos dan combinaciones con el hidrógeno , 
s in  embargo se conoce su val enc i a .  Para establecerla s e  recurre a bus­
car sus relaciones con otros e lementos de val enc ia  conocida , teni endo en 
cuentu que un átomo de un  el emento monoval ente sól o puede unirse o susti 
tuir a otro monovalente para dar un compuesto ; un dival ente con otro di7 
'la 1 ente o con otros dos monova 1 entes , etc . .  
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Ejemplos 

l. Hallar la valencia del oro (Au) en el compuesto AuCl, 

SoluciOn 

Por definición, sabemos que la valencia del cloro frente al hidró­
geno en el cloruro de hidrógeno (HCl) es uno; es decir , el cloro es 
monovalente. Entonces para el oro , en el AuCl, su valencia es por 
definición tres (trivalente) , ya que los tres átomos de cloro son 
equivalentes a tres átomos de hidrógeno , por lo tanto , un átomo de 
oro tendrá una valencia equivalente a la de tres átomos de hidrógeno. 

2. Hallar la valencia del sodio (Na) en el compuesto Na20 

Soluci6n 

Por definición, sabemos que la valencia del oxígeno en el agua 
(H20) es dos , �s decir , divalente. Entonces indirectamente dos át� 
mos de sodio son equivalentes a dos átomos de hidrógeno ; por lo tan 
to un átomo de sodio tendrá una valencia equivalente a la del hidro­
geno , es decir el sodio P.s monovalente. 

5 . 4  REP'RESENTACION DE LA VALENCIA 

Dad a l a  rel ación que hay entre valencia y l a  carga el éctrica de la es­
tructura átomica de l as sustancias ,  a l gunos autores aconsejan i nd icarla  
con tantos s i gnos pos i tivos (+ )  o negativos ( - )  según el número de vale� 
cias que tenga el el emento metal o no metal respectivamente. 

Ej emplo 

La valenc ia  no es una propiedad fija de los el ementos , pues hay al gunos 
que tienen más de una valenc i a ,  es deci r  val encia  variab l e .  

Couper e n  1853, aconsejó representar l a  val enc ia empleando fórmulas  ra­
c iona les ,  uniendo 1 os d i ferentes á tomos entre sí con  tantos trazos o 
guiones como unidades tenga su val enc i a ;  suponiendo que dichos trazos s i r  
ven de unión a los átomos de l o s  el ementos que forman e l  compuesto. 

-

Ej emplos 

l. H - O - H 
Hz O 

2 .  Cl 
1 

Cl - Al - Cl 
AlCl 3 

En el compuesto (1 )  el oxigeno (divalente) , se une a 2 hidrógenos 
(monovalentes) . 

En el compuesto (2) el aluminio (trivalente) , se une a 3 cloros (m� 
novalentes) . 

Reactivos 

Seleccione la respuesta correcta a cada pregunta, escrib iendo la le 
tra correspondiente en el paréntesis de la derecha . 

L Los nombres de las sustancias que intervienen en una reacción quí 
mica son • . . . • . • • . • • . • . • • • • • . . . . • . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  ( f 
a) Constituyentes y mezclas 

b) Reactivos y productos 

e) Compuestos y mezclas 

2. A la capa�idad de un átomo o radical para comb inarse con otros , 
se le denomina . . . . • • . . . • • . • . .  , . • . . . . . .  , . • • • . . . . . • • . . • . . . . . .  ( ) 

a) Valencia 

b) Electronegatividad 

e) Balanceo 

3 .  E l  elemento que s e  toma d e  base para la definición de valencia 
es . . • • . • . . • • • . . . • . • • . • • . • • . . • • . • • . • • • • . • • • • . . • . . . . . • . . • . . • •  ( 

a) Carbono 12 

b) Oxígeno 

e) Hidrógeno 

Problemas 

4�  Indique cuál de las siguientes ecuaciones es la que está balan 
ceada • . . . . • . . . . • . . . . . • • • • . . • • . • . . . . • . . . • • • . . • . • . . . . . . . . . . . .  ( 

-
) 

a) Fe + HzO 

b) 2Fe + 5Hz0 

e) 3Fe + 4Hz0 Fe,o, + 4H2 

d) 2Fe + 2Hz0 

5 .  Al reaccionar ácido sulfúrico con zinc s e  produce sulfato de 
zinc e hidrógeno que se desprende ; la reacción es : 

Au + HzSO, � Au2 (so,)3 +  Hz 

Obtenga la ecuación b8lanceada de esta reacci5n. 



MODULO 6 COMPUESTOS Y PERIOD I C I DAD 

R A D I C A L 

COMPUESTOS 
QUL.'IICOS 

\ 
.. 

E L E M E N T O 

CUADRO SINOPTICO 

Es la porción fija de la molécula de un compuesto 
que no puede existir libre sino s iemp re combinada .  

V A L E N C I A 

Tabla 
Periódica 

GRUPOS . 
Son las columnas de la ta­
bla periódica. 

PERIODOS . 
Son los renglones de la ta 
bla periódica. 

Objetivos específicos 

Al finalizar e1 estudio de este módulo , el alumno : 

l. Explicará el concepto de radical, dando algunos ejemplos. 

2 .  Formará compuestos químicos escribiendo sus fórmulas emp.íricas a 
partir de elementos y radicales dados . 

3. Explicará la estructura de la tabla periódica de los elementos . 

6 . 1 RADICALES Y FORMACION DE COMPUESTOS 
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Se da el nombre de rad i cal a l as porciones f i j a s  de l a  mol écu l a  de al gu 
nos compuestos que no pueden existir l i bres, s i no .si empre combinadas .  Soñ 
agrupamientos de átomos que ti enen s i empre un compo rtamiento el éctrico y 
químico uniforme , funcionando como l o s  átomos de l o s  el ementos y por l o  
tanto con u n a  val encia determi nada . Al gunos d e  estos radicales son : 

amonio 
� 

NH• carbonato co, sulfat;o so� 
nitrito N02 hidroxilo OH bicarbonato HCO, 

hipoclorito ClO fosfato 
-

cianuro CN 
-

Po. 
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La val encia está í n t i mamente l i gada con l os el ectrones de l a  úl tima ca­
pa de l os átomos, es d ec i r ,  un e l emento monovalente cede o toma un el ec­
trón (val enci a  posi ti va o negativa)  según el carácter de metal o no me­
tal que- tenga. A conti nuación , en la  tabla 2, se presentan al gunos de 
los el ementos con su nombre, símbo l o  y val enci_a .  

.---------------
1 NOMBRE SL.'1BOLO VALENCIA 

[ Aluminio Al +3 

1 Az�fre 
! 

S -2 , +4, +6 

: Calcio Ca +2 

/ Carbono e ±4 , ±2 

i Cloro Cl +1 , +5 , -t-7 , - 1 

Cobre Cu +! , +2 

i 
Estaño Sn +2 , +4 

1 Fierro Fe +2 , +3 

1 Hidro geno H +1 

1 Nitrógeno N ±3 , +5 
1 
1 Oro A u +1 , +3 1 Oxígeno o -2  

Plata Ag +1 

! Placo Pb +2 , +4 
-

Tabla 2 

De acuerdo con lo anter i or , se propone el s i g u i ente cuadro en el que 
pueden i n d i carse las fórmul as químicas empíricas que tendrán d i versas 
combi naciones de el ementos presentes , en caso de reaccionar.  

NOMBRE � 
Hidroxilo 

Cianuro ____ 

Cloruro ' 
' 

Nitrato i 
' 
1 

llicarb<;>p.-ªto l 

Bisulfaco 1 
l:!ipoclorito 

·Clorato 

OH-

CN"" . 

.Cl- 1 
; 

NO! 
1 

1 Reo¡ ! 
HSO' : 

1 
ClO- : 

+ 
+ Cu 

Na osas 

· -f--
1 

- ·f+ +++- +++ - ++ ++ Sn A u Fe 
N- Ca Zn osas icas icas .. 

1 
' ' 
! 

! 1 
i 

3 ! 1 
2 1 1 

1 

1 5 
f--- Cl03 . 

� .. - · .  -- ·  

Amonio NH: i 
' -

_?ylfato so;; 1 

Croma te ero� i 4 
1 

Dil.!rorna.to Cr2o�j - · ·-· 

1 Fosfaco i Po;; 1 
1 1 1 1 1 ·}�itrito. 'Noi 1 ··-· . 

Cuadro para formación de compuestos según la valencia. 

En el cuadro se han a s i gnado ci nco cas i l l eros para efectuar ejemplos so 
bt·e la formaci 6n de corr.pues tos .  

Ejemplos 

El número 1 indica un compuesto que estará formado por un átomo de 
cu+ y el radical CNí , puesto que los dos son monovalentes de signo 
contrario , la carga del cu+ se satisface con la carga del eN- y el 
compuesto es : CuCN, que recibe el nombre de cianuro cuproso . La ter 
minaciOn osa u oso se emplea cuando el elemento , cobre en este cas� 
se une por medio de su valencia menor .  



++ En el compuesto indicado por el número 3 interviene el Zn y el 
radical HC03 , como el Zn es divalente electropositivo y el radical 
HC03 monovalente electronegativo , lógicamente para neutralizar las 
dos cargas del zn++ se necesitaran dos radicales HC03 . Cuando esto 
sucede, el radical que interviene va siempre dentro de un parénte­
si& afectándolo en la parte exterior derecha con un subíndice que 
indica el 'número de veces que interviene; la formula del compuesto 
resultante es : Zn(HCOa ) 2  y esta sal recibe el nombre de bicarbonato 
de zinc. 

El compuesto indicado por el número 5 está formado por el elemento 
Fe+++ y el radical ClO] , así con el criterio anterio r ,  el compuesto 
será: Fe(Cl0 3 ) 3  al que se le denomina clorato férrico. En este ca­
so se emplea la terminación ico o ica, ya que el elemento fierro se 
ha combinado con su valencia mayor. 

Los números 2 y 4 se deja desarrollarlos al lector siguiendo exac­
tamente los criterios establecidos. 

6 . 2  TABLA PERIODICA DE LOS ELEMENTOS Y LEY PERIODICA 

El descubrimiento pau latino de l os el ementos químicos y el estudio de 
l as reacciones que se tenían al combinar l os di ferentes e l ementos Y com­
puestos que se formaban, motivó que se empezaran a busca� normas . q�e P�� 
miti eran organizar y cl as if icar el creciente vol umen de 1nfo�m�c1on ex1� 
tente sobre l os el ementos químicos. As í ,  una importante fam1 l 1a o grupo 
de el ementos formada por l os metales al cal i nos (meta l es bl ancos y. s�aves): 
l i tio (Li) sodio (Na) , potasio (K) , etc. reaccionan de manera s 1m1 l ar 
con el agu� , con el oxíge�o y otras susta�cias . Otro grupo fundamental 
de el ementos l l amados hal ogenos ( no metál 1 cos ) :  fl uor (F) , clor? (�1) , 
bromo (Br) e yodo (I) reaccionan con �uchos otros elementos , s 1gu1 endo 
el mismo patrón general . 

En 1869 el químico ruso Dimi tri Mende leev , basándose en el estud io  s i �­
temático de l as propi edades de l os el ementos y de .sus compues�os conocl­
dos organizó la primera tabl a de el ementos conoc1dos en su t1empo , cl a­
s i ficándolos por orden de su masa mol ar .  De esta forma pudo establecer 
una l ey periódica :  

1' las p�o� iedades d e  los elementos son funciones periódicas de sus ma 
sas atom1cas . 

Méndel eev tuvo que dejar espacios vacíos para el ementos desconocidos , 
pero predijo sus propiedades . Con el estud io  de l a  teoría atómi ca , l a  
mecáni ca cuántica y e l  conocimiento d e  nuevos elementos , l a  tabla pro­
puesta por Mendeleev ha sufrido modificaciones durante los  úl timos cien 
años .  

Actualmente en  la  ta bl a moderna de l os  elementos es  el número atómico, 
el que determina l a  estructura de l os átomos y el comportami ento quími­
co de l os el ementos . Lo anterior hace que l a  l ey periódica se enuncie 
de manera moderna como : 

1 las propiedades de los elementos y de sus compuestos son funciones 
periódicas del número atómico de los elementos . 

La tabla 3 representa una tabl a periódica moderna de l os e l ementos. 
Las h i l eras verti cal es se denomi nan grupos :  el He, Ne , Ar, Kr, Xe y Rn, 
se encuentran en el grupo O de los el ementos ; mi entras que: Li , Na, K, 
Rb, es y Fr, están en el grupo I. Las fi l as horizontales se denominan 
periodos :  el Li, Be � B, e ,  N,  o ,  F y Ne, se encuentran en el periodo 2 .  

L a  util idad y apl i cación d e  esta tab la  será man i fi esta después d e  que 
hayamos anal i zado el tema de estructura atómica de la mater ia .  Cabe h� 
cer notar que en l a  actual idad se conocen al gunos elementos adicional es, 
por lo que el estudiante i nteresado deberá consultar bibl i ografía recien 
te. 
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Reactivos 

Escriba la letra correspondiente a la respuesta correcta. 

l. A las porciones fijas de la molécula de algunos compuestos q¿e 
no pueden existir libres , se les denomina • . • . . . • • . • . . . . . . • •  ( ) 

a) lsihopo 

b) Radical 

e) Ion • 

2. El carbonato de calcio , es un compuesto que se forma al unir el 
radical co� y el calcio ca++ , su fórmula es • . • . . • • • • • . . • • . •  ( ) 

a) ca(C02h 

b)  Ca, (C02 h 

e) caco. 

3 .  El compuesto formado por e l  radical GrO� y e l  estaño sn++ e s  el 
cromato estannoso y tiene por fórmula • . . . . . . . • • • . . . . • . • • • • •  ( ) 

b) SnCrO� 

4 .  El nombre que recibe la fila horizontal de elementos en la Tabla 
Periódica es . . • • • • . . • . • • . . • . • . . . . . . . . • • • •  , . • • • •  , . • • • • •  , • , • •  ( ) 

a) Grupo 

b) Conjunto 

e) Periodo 

S .  La Ley Periódica en la actualidad se expresa como : las propi�da 
des de los elementos y de sus compuestos , son funciones periódT 
cas de sus . • . . . . . . . • . . . • . • • • • . . • • • • • . • • • •  , . • • . . . . • . . • . . • . . .  ( ) 

a) Números atOmices 

b) Grupos 

e) Masas atómicas 



UNIDAD N ESTRUCI'URA AID1ICA DE lA HI\TERIA 

OBJETIVOS GENERALES 

Al f i na l i zar el estudio de esta unidad , el al umno: 

Conocerá cuál es son l as partícu l as subatómicas y l os experimentos 
que permi ti eron comprobar su exi stencia y determinar sus caracterís­
t i cas . 

Ca l cu l a rá l a  masa atóm ica de un el emento a part i r  del número atómi co , 
número de masa y abundancia rel ati va de sus i sótopos . 

Conocerá el modelo atómico u ti l i zado en l a  actual idad en base a l a s  
aportac i ones hechas por Pl a n c k ,  Boh r ,  D e  Brogl i e ,  He.i senberg y Schro 
d i nger. -

- Ap l i cará l o s  conceptos de números cuánticos y el p r i n c i p i o  de excl u­
s i ón de Pau l i  en la  obten c i ó n  de la  configura c i ó n  el ectró n i ca de l os 
el emen tos .  
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INTROOUCCION 

El  estud i o  y �ompren s 1 o n  de l a  cons ti tución de l a  materia es un probl e-1 
ma que ha apasi onado a l os c i entífi cos de todos l os t i empos . Desde l a  

1 c i v i l i za c i ó n  gri ega y a  se concebía que l a  materi a  estaba con s t i tu i da por ¡ partículas pequeñ í s i mas , i nv i s i b l es e i nd i v i s i bl es , a las cual es l l ama-l ron átomos . E s tos se encuentran separados unos de otros por espac ios vla 
¡ cíos consi derab l es y dotados de constante movimi ento como una propi edad 
, i nherente a e l l os . 

1 
1 En 1803 Da l ton renovó esta teor ía y dotó a l os átomos de peso , propie-ldad que podía med i rs e  experimentalmente. 

1 

Basándose en a l gunos experimentos y observa ci ones que condujeron a l a s  
l eyes sobre la  compo s i c i ó n  química , propuso u n  mode l o  atómico el cual , 
deb i do al avance de la c i e nc i a ,  ha sufrido mod i f i caci ones . Su teoría ex 
presa l o  s i guiente : 

-

11 . Los el ementos están cons t i tu i dos por átomos cons i s tentes en partíc� 
l a s  mater i a l e s  separadas e i ndes tructi b l e s .  

�- Los átomos de un mi smo el emento son i gual es en masa y en sus carac­
terí s ti cas . 

, 3 . Los átomos de d i s t i ntos el ementos ti enen di ferente masa y caracte­
rísti cas . 

1' 4 . Los compuestos se forman por l a  u n i ó n  de átomos de l os correspon­
d i entes el ementos en una rel a c i ó n  numérica senci l l a .  Los "átomos" 1 de un determi nado compuesto son a su vez idénticos en masa y en to-

1 das sus otras prop i edade s .  

1 A part i r  de l a s  l eyes d e  l a  compo s i c i ó n  constante y de l a s  proporc iones �� �ú l t i p l es , así como de l as observac i ones de Gay-Lussac sobre l os vol úme­
es de comb i nación de l os gases , se observó que en l os compu estos y rea� 
i on�s q u ímicas , l os e l e�entos están comb i nados en rel aci ones senci l l a s  1 
e numeras enteros pequeno s .  



Lo anterior fue i nterpretado en el sentido de que l o s  compuestos esta­
ban formados por pequeñas partícu l a s  i n d i v i s i bles l l amadas átomos . 

Los argumentos anteriores no proporci onan una base sól i da para compro­
bar la exi stencia de l os átomos , ni i n d i ca n  mucho acerca de su estructu­
ra . L a  capacidad de combinarse quím i camente y la exi stenc i a  de fuerzas 
de atracción i nteratómica e i n termo l ecu l a r ,  sugerían que l o s  átomos de­
bían tener una estructura que l as expl i cara.  

¡Por l o  anter i o r ,  trataremos l o s  hechos experimenta l e s  i ni c i al es e i n d i ­
rectos q u e  n o s  conducirán hasta el concepto moderno del átomo , s i rv i éndo 
nos de él  para comprender mejor los d i ferentes fenómenos físi cos y quími 
cos que se estudian en el  transcurso de la carrera de Ingeni ería en sus 
d i ferentes rama s .  
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Objetivos específicos 

Al finalizar el estudio de este módulo , el alumno � 

l.  Explicará algunos de los experimentos que demostraron la exis­
tencia del electrón y que permitieron calcular su carga y su m� 
sa . 

2 .  Explicará en qué consisten las radiaciones alfal beta y gamma . 

3 .  Explicará la estructura atómica propuesta por Ernest Rutherford 

4 .  Utilizará los conceptos de número atómico y número de masa pa­
ra determinar el número y tipo de partículas subatómicas que 
posee un átomo dado. 

5 .  Calculará la masa a tómica de un elemento cualquiera , conociendo 
todos sus isótopos y la abundancia relativa de cada uno de e­
llos. 

6 .  Explicará e l  concepto moderno d e  masa atómica, masa molar y moL 

7 . 1 EL ELECTRON 
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En el año de 1878, Sir W i l l i am Crookes , ci entífico ingl és , al conectar 
una fuente de energía el éctrica de a l to voltaje � l as· pl acas metál icas 
contenidas en los extremos de un tubo de cri stal al vacío , de manera que 
una constituía el polo positivo (ánodo) y la otra , el pol o  negativo (cá 
todo) , observó que se producía un respl andor que partía del cátodo al ­
cual l e  l l amó rayos catód icos . (Ver figura 6) 
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Ano do 

Cát.odl, 

Fi¡;ura G 

Tubo de Crookes en el que se aprecia que los rayos catódicos se mue 
ven en linea recta. 

Estos rayos catódicos que se movían en l ínea recta , fueron i nves tiga­
dos con mucho i nterés ¡¡or J . J .  Thomson , coterráneo de • 1.  Crookes , quien 
encontró que estos rayos eran desviados de sus trayectorias , tanto por 
car.1pos el éctricos como magnéticn< 1 11av- finuras 7 y 8) 

--�7 ::: -.... . .  ' ' "  
. � \ 

+ 

figura 7 

Pantalla 
fluorescent" 

Desviaciór. de los rayos catódicos producida por un campo eléctrico 

Ca todo 

.-:·_·.:.&_ . • 
' .· 

• .  4 .  
,_\ ' 

)_J _; 
t_ _ _  : ... �" � !=====�===�'-<"Pantalla 

fluorescente 

Figura 8 

Jesviación de los rayos catódicos producida por un campo magnético -

Este hecho experimental sugirió a Thomson , que l os rayos catód icos pre­
sentaban una propi edad de l a  materia y no de l a  l u z ,  ya que l a  l uz ord i ­
naria no  es  afectada por un imán; por l o  que quedaba comprobada l a  d iv i ­
s i b i l idad del átomo, pues debido a l a  acción de  las fuerzas el éctricas 
podían separarse partículas de carga negati va. A estas partícul as de car 
ga negativa , que tienen todas la misma masa y forman parte de todos l os­
átomos , Thomson les  l l amó el ectrones . 

7 . 2  CARGA Y ��SA DEL ELECTRON 

Conociendo l a  i ntensidad de l os campos el éctrico y ma�nético y l a  des­
viación angular producida por el  campo magnético ,  Thomson pudo determi­
nar la vel oci dad de l os el ectrones en  el tubo de Crookes y l a  rel ación 
de l a  carga el éctrica ( e )  del el ectrón y su masa (m) ; s i endo ésta : 

� � l . 76 x 10e coulomb 
m gramo 

La rel ación e/m es l a  mi sma para cátodos fabricados con mater1 al �s di� 
tintos,  de  donde Thomson dedujo que  l os el ectrones consti tuyen u � �  par­
te esencia l  de la mater ia .  



La carga (e ) del el ectrón y su masa ( m ) , fue determinada por Robert A� 
drews M i l l i kan en 1909 . El valor absol uto de l a  carga el éctrica (e ) del 
el ectrón fue e =  1 . 6  x ¡o- 1 9  coulomb/electrón . Una vez que se estable­
C l O  la carga (e ) se pudo calcular la masa (m) del el ectrón , usando el v� 
lor de e/m obtenido por Thomson ,  esto e s :  

m =  
e 1 . 6  x ¡ Q- 1 9 coulomb /electrón 9 l ¡o-z e  gramos/electrón 

e/m e 1 . 76 x !09 coulomb/gramo 
e • X 

A l a  carga e léctrica (e)  del e l ectrón, se l e  asigna arbitrariamente el 
valor re l ativo de - 1 ,  es deci r ,  este valor rerresenta la mínima cantidad 
de carga en un átomo . 

7 . 3  EFECTO FOTOELECTRICO 

Después del estudio de l os rayos catódicos , Thomso� estudió  otrl) . i nter� 
sante fenómeno. Cuando un haz de luz  de a lta energ 1a  choca con c1 ertos 
metales ,  como el z inc ,  la superfi cie  metál ica emi te partículas  cargadas 
negati vamente. Esto se conoce como el efecto fotoel éctrico . (Ver f igura 
9 ) .  

cátodo metálico 
fo toemisor 

Batería 

� ..-: ""  ,. _, _.... ..... ,.._ Rayos luminosos 

� �� - � :� 
/ 

+ 

- Anodo 

de cargas en movimiento 
(amperímetro) 

Figura 9 

Desprendimiento de electrones del cátodo por el efecto de los rayos 

lurr.inosos . q.fecto fotoeléctrico . 
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Thomson demostró que estas partículas cargadas negati vamente son i dénti 
cas a los e l ectrones . El hecho de que los  el ectrones se pudieran obte­
ner de  la materia por procedimi entos d iferentes ,  constituía una prueba 
de que los el ectrones son partes de los átomos y por esto el átomo indi­
visible de John Dal ton pasaba a l a  hi stori a .  

7 . 4  RADIACTIVIDAD 

El fís ico francés Henri Becquerel , en 18g5,  estud ió  el efecto de fluo­
rescencia de l os compuestos de uran i o .  Uno de  l os experimentos real i za 
d�s fue exponer a l a  l uz cristales de sul fato doble de uranilo  y pota-­
S l O  (K2SO, • uo2so, • ZH20) , con el objeto de observar la radiación emi 
t�da sobre una pl aca fotográfica envuelta en papel negro, en dicho expe 
rlmento observó que la imagen de los cri stal es obtenida en l a  pl aca no 
depend�a de l a  i ntens idad l umi nosa como él esperaba , ya que eran obteni 
das aún en la obscuridad. -

El experimento demostró que l a  rad i ación emi tida por el compuesto de 
uranio es d i ferente a l a  emi tida  por otras sustancias fluor�scentes que 
necesi tan  de la l uz para producir una imagen en l a  pl aca foto�ráfica. 

Al repetir e l  experimento con otros compuestos de uranio el resul tado 
fue semejante. 

�os resul �ados �btenidos por Becquerel fueron de i nterés para un gran 
numero de 1 nvest1 gadores , dentro de l os que destacan l os esposos Cur ie .  
Estos i nvesti gadores estudiaron y desarrol laron este nuevo fenómeno , 
anal i zando l as posibl es emi siones de l os el ementos y compuestos conoci ­
dos . Encontraron que sól o los compuestos de uranio y torio emitían 1d i ­
chas radiaciones y l l amaron a este fenómeno rad i actividad . 

Madame Curie y s u  esposo , partiendo de un mineral que contiene óxidos 
de urani o  (pechblenda) a is l aron el radio (Ra) , que es aproximadamente 
300 ,000 veces más radiactivo que el uran io ;  otro el emento que l ograron 
a islar  estos c i entíficos , 4  años antes , fue el pol onio (Po ) . 

Al fenómeno de emisión espontánea de alta energía en forma radiante, 
o r  parte de las sustancias radiactivas , se le denominó radiactividad. 

7 . 5  RADIACIONES ALFA, BETA Y GAMMA 

En el estudio de l as rádiaciones emi tidas por l as sustancias radi acti ­
vas (ver figura 10) , se encuentra que éstas están formadas por : 
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' 
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\ : ,�· ' • ' alfa ' 1 ,  
beta /\ • :  d. 

r/ ' 1 ' \ ·: ' ¡. ' �  � Fuente 

figura 10 

Pantalla fluorescente 

radiactiva 

Desviaciones que ex.perim·entan las radiaciones alfa , beta y gamma al 
cruzar un campo eléctrico. 

7 . 5 . 1  UN HAZ DE PARTICüLAS ALFA (a) 
Las partícu las  a son absor'bidas fáci lmente por l a  materia y pueden pro­

ducir una ionización muy alta.  El fenómeno de i oni zación es el efecto de 
separar compl etamente un el ectrón de un átomo. Un campo el éctrico hace 
que las partícul as se desvíen l i geramente hacia  la pl aca negativa del cam 
po, por l o  que son partículas con carga posi tiva .  Estas partícul as san a 
tomos de hel io ioni zados He++ , de gran vel ocidad. 

7 . 5 . 2  U N  HAZ D E  PAK'flCULAS BETA (8) 

Son más penetrantes que las partículas al fa y por J o  tanto , menos ioni ­
zantes . El campo el éctrico hace que se desvíen con mayor i ntensidad que 
l as partículas alfa y hacia la pl aca pos i tiva del campo; por lo que son 
partículas de carga negativa. Becquerel demostró que por su carga nega­
tiva y mas a ,  son partícul as i dénticas a l as observadas en l os rayos cató 
di cos -

7. 5. 3 UN HAZ DE PARTICULAS G�ll1A (y) 

Todavía más penetrantes que l as dos antériores , a las  cuales el campo 
el éctrico no provoca desviación en ni ngún sentido. Son ondas el ectromag­
néticas de l ongitud mucho más corta que la de l os rayos X, de l as cuales 
se  encontró que no tienen ni  masa n i  carga . 

7. 6 ATOMO NUCL�R 

Ernest Rutherford y su col aborador Fr�deri ck  Soddy, se dedi caron a estu 
diar deta l l adamente el fenómeno de la rad iactiv idad. Invest igaron el pa 
so de un haz de partículas a lfa a través de una l ámina delgada de oro , -

(ver fi gura 1 1 ) . La mayoría de las  partícul as a lfa atravesaron en l ínea 
recta la l ámina , unas cuantas experimentaron una desviación de 90° y 
otras presentaron una desviación todavía mayor con respecto a l a  d i rec­
ción de i nc idencia .  

L a  conclus ión  d e  Rutherford fue que e l  átomo debe tener grandes espa­
cios vacfos ;  razón por la que muchas partículas alfa lograban atravesar 
en línea recta a los átomos de oro ; la causa por l a  que otras partículas 
eran desviadas tan enérgicamente, es que en el centro del átomo exi ste 
una carga el éctrica positiva .  

Como l as partículas a l fa tienen carga pos i tiva,  la  desvi ación en ángu­
los obtusos se debió a l a  fuerza eléctrica de repul sión entre cargas del  
mismo s i gno.  Los el ectrones t ienen carga negativa y poca masa por l o  
que no  pueden provocar desviaciones tan grandes .  

A l a  carga pos itiva en  el centro de l  átomo, sugerida por Rutherford , se 
' �  denominó núcl eo . 

Partículas $ 
alfa te--· _ ·--- . .. .  

@---· 

Núcleo con 
carga positiva electrones 

· o  o 

o 
Pantalla fluorescente 

Figura 11 
Experimento de Rutherford. Desviaciones de las partículas alfa al 
atravesar una lámina metálica delgada. 

Rutherford pudo obtener partículas con carga pos it iva al ionizar átomos 
de hi drógeno y l l egó a la conclusión  de que estas partícu las positivas 
son constituyentes de los núcleos de todos los átomos . A estas partícu­
las se l es conoce como protones y tienen una ��sa de 1 u . m . a .  

Ul teriores i nvestigaci ones establecieron que e l  d i ámetro del núcleo ti� 
ne aproximadamente ¡o- 1 2  cm y el del átomo ¡o-8 cm, el cual es 10" veces 
más grande. 

• 



De acuerdo con l o  anterior Rutherford propuso l a  estructura atómica 
cons t i t u i da de la s i gu i ente manera ; 

a) Una parte central llamada núcleo , cargada de electricidad posi tí 
va (protones) y que conten!a casi la totalidad de la masa del á� 

tomo . 

b) Una envoltura de cargas eléctricas negativas (electrones) , que 
giraban alrededor Utl �úcleo en órbitas circulares a manera de 
sistema planetario en pequeño . 

e) Todos los átomos son eléctricamente neutros , es decir . la carga 
positiva del núcleo deberá estar balanceada L... la carga negati­
va de los electrones . 

En 1932 , el fí s i co i nglés James Chad�1i ck , descubrió el neutrón , partíc!!_ 
l a  el éctri camente neutra l ocal i zada en el núcl eo , cuya masa rel a t i va es 
muy cercana a 1 u . m . a .  

La suma de las masas del total d e  partícu l as nucleares o nucleones (pr_Q_ 
tones y neutrones l ocal i zados en el núcl eo ) ,  es una medida aproximada de 
l a  masa atómi ca de ese átomo en part i cu l a r .  Este número s e  acos tumbra 
representar por l a  l etra A y se l e  denomina número de mas a .  Nótese que 
este número s i empre es un entero. 

El número de protones o el ectrones de un átomo , se desi gna con la l etr< 
z y se le conoce como número a tómi co . 

Si el número atómico z es i gual al número de protones que hay �n el 11L­
c l eo del átomo y el número de masa A es i gual al número total de nucl e�· 
nes , entonces ; 

A - Z N 

Donde : 

N es el número de neutrones que contiene el núcleo . 

El símbol o general para cua l quier el emento es : 

Donde : 

A 
X 

z 

X es el símbolo del elemento . 
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Ej emplos 

l .  Calcular e l  número de neutrones en los siguientes núcleos . 

• •o 
8 

Solución 

PARTICULA 

Electrón 

Protón 

Neutrón 

• •o 8 

1 9 7  Au 7 9  

1 9 7 Au 
- 7 9  

N a 16 - 8 8 neutrones 

N 1 9 7  - 7 9  118 neutrones 

N 12 - 6 6 neutrones 

PARTICULAS FUNDANENTALES DE LOS ATOMOS 

1 
CARGA 

SUIBOLO ELECTRICA LOCALIZACION 
RELATIVA 

e - 1  Fuera del núcleo 

p +1 En el núcleo 

n o En el núcleo 

Tabla 4 

MASA APROXIMADA 
(C/RESPECTO A LA 
MASA DEL PROTON) 

l / 1840 

1 

1 

2 .  Calcular los números faltantes en la tabla siguiente y represe� 
tar cada elemento con la simbología convenida . 

• 

�LEMENTO NUM .  ATOMICO PROTONES ELECTRONES NEUTRONES NUM .  D E  HAS4 
�1 _]J _J_'l 1 ja) Galio 3 1  70  

1 1 { ]_ 1 1  1 ¡t>) Magnesio - 12 - 24 
1 1 Y- J 'l " !'1 l e) Sil icio 1 <" V  - 1 4  1 4  -

-



Solución 

De la Tabla 3, obtenernos los símbolos de los elementos : 

a) 

Galio Ga 

Magnesio Mg 

Silicio Si 

El número atómico Z = 3 1 ,  nos indica que el elemento tiene 31 
protones Y 3 1  electrones y como �1  número de masa A = 70 se pu� 
de calcular el número de neutrones N .  

N 70 - 31 

N 3 9  

Su representacl0n simbOlica será ;  

o)  Como e l  número d e  protones e s  1 2  entonces z � 12 y asimismo el 
elemento tiene 12 electrones. El número de neutrones será : 

N A - Z 

N � 24 - 12 

N 1 2  

S u  representación simbólica será: 

��Mg 
e)  Si e l  átomo d e  silicio tiene 14 electrones, entonces deberá te­

ner 14 protones y su número a tómico s erá Z = 1 4 ,  el número de 
masa será : 

A � 14 + 14 

A � 28 

Su representación simbÓlica será: 

7 . 7  ISOTOPOS 

Hemos vi sto que el núcl eo consta básicamente de protones y neutrones. 
La masa de u n  neutrón es aproxima damente igual a una uni dad de masa ató­
mica, por esta razón se podría exprPsar : [�a m�sa atómica de cualquier elemen
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S i n  emb�rgo si observamos la tabla periódica de l os e l ementos ( tabla 3), 
notaremos que l as masas atómicas no son números enteros . 

El ci entífico i nglés F . W .  Aston en 191 3 ,  descubr i ó  el hecho asombroso 
de que la Mayoría de l os el ementos químicos son mezcl as de átomos de di 
ferentes masas, pero con las mi smas propiedades q u ímicas. A estos átomos 
con i g ual número �tómico pero d i ferente masa atómica se l es d i o  el nom­
bre de i sótopos. 

El espectrógrafo de masas es el instrumento empl eado para determ i nar l a s 
masas atómicas de l os isótopos y su abundancia rel a t i va .  

7 . 8  CALCULO D E  LAS MASAS ATOMICAS 

Para el c l oro normal , Aston encontró que es una mezcla d e  dos i sótopos ; 
uno de masa rel ati va cercana a 35 u. m . a .  y el otro de masa rel ativa cer­
cana a 37 u . m . a .  y que el 7 5 . 4% de los átomos son del i sótopo más li gero 
y el 24 . 6% restante pertenece al i sótopo de mayor masa. Esta mezcla ex­
pl ica la masa atómica aceptada para el cl oro y que es aproximadamente d e  
35 . 5  u . m. a  . .  

masa del cloro 7 5 . 4r. 3 5Cl + 24 . 6% 3 7 Cl 

7 5 . 4 35 mCl � WQ X 

l 7 l 7 

+ i6o6 x 37 � 26 . 3 4 + 9 . 102 � 3 5 . 49 2  � 35 . s  

Del ejemp l o  del cl oro , s e  puede deducir l a  forma en que s e  determina la 
masa atómica de cada e l emento. Para e s t o  se requiere la i nformaci ón de 
los i sótopos de cada el emento cbn su respectivo número de masa y su abun 
danc i a  relat i va expresada en porcentaje.  Si l l amamos A1 , A2 • • •  , An a 

-

los números de masa de l o s  d i ferentes isótopos de un el emento y p 1 ,  p2 , 
• • .  p0 a l o s porcentaj es de abundancia rel ati va de cada uno de l os i s óto­
pos expresados en forma decimal . se podrá obtener la masa atómica del 
elemento en cuestión de la s i gui ente forma: 

masa atOmica 



Ej emplo 

El carbono ordinario esta formado por 2 isótopos : uno es el carbono 
12 y el otro es el carbono 1 3 .  Siendo el carbono 12 el más abundante 

en la naturaleza. Se sabe que la abundancia relati�a de cada isóto­
po es: carbono 1 2 :  98. 892% y carbono 1 3 :  1 . 108%. Calcular la masa 
atómica del carbono . 

Soluc.ión 

0 . 98892 (12)  + 0 . 0 1 108 (13)  - 1 1 . 86704 + 0 . 14404 - 1 2 . 0 1 108 

La esca la  de masas atómicas moderna se basa en la masa atómica del i só­
topo de carbono 12,  < 1 !c> ,  as ignándole  un valor arbitrario de 12 y en e� 
ta escal a ,  l a  masa atómica del oxígeno es de 1 5 . 9994 y no 1 6 . 0000 como se 
empleó hasta 1961. 
Nótese que en todos los i sótopos anteriores , la di ferenc ia  en l as masas 

atómi cas es la d iferencia en el número de neutrones . As í en el cl oro 3� 
tenemos 17 protones 0 y 18 neutrones � y el cloro 37 ti ene 17 (±) y 
20 � ; el número de el ectrones es i gual al número de protones en ambos 
casos . En el carbono y el resto de l os el ementos se observan l as mismas 
características . De manera que los  i sótopos de un el emento contienen el 
mi smo número de protones , pero un número d i ferente de neutrones y ,  por l o  
tanto, difi eren en e l  número de  mas a .  Entonces l os i sótopos . son átomos 
del mismo el emento porque tienen el mi smo número atómi co. 

7.9 CONCEPTOS MODERNOS DE ��SA ATOMICA, MASA MOLAR Y MOL 

Con base en los conceptos anteri ores , podemos defi n ir  en función de l a  
masa del isótopo de carbono 1 2 ,  ( 1 �c) a l  que por convención s e  l e  asi gna 
una masa de 1 2 . 000 u . m . a . ,  los conceptos : 

7 . 9 . 1 MASA ATOMICA 

La masa atómica de un  el emento es l a  masa de uno de los átomos de ese 
el emento con relación a la masa de un átomo de carbono 1 2c .  

6 
7 . 9 . 2  MASA MOLAR 

La masa mol ar es la  masa de una mol écula de un compuesto con relación a 
l a  masa de un átomo de carbono 1 2c . 

6 
7 . 9 . 3  MOL 

E l  mol es el número de átomos que están contenidos en exactamente 12 g 
de carbono 12c .  Experimentalmente dicho número es igual a 6 . 02252 x 102 3 
átomos . 6 
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Reactivos 

l .  Partícula subatómica con carga eléctrica y masa • 1/ 1840 u . m . a .  
. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  ( ) 

f> Protón 

·-.._@ Electrón 

e) Neutrón 

2 .  Partícula subatómica con carga eléctrica y masa 

a) Nucleón 

/' b) Protón 

e) Neutrón 

1 u . m . a  . .  ( 

3 .  L a  diferencia entre dos isótopos e s  que tienen diferente número 
de • • . . . . . • . . . • . • • . . • • . . • . • . • . • . • • • • . • • • . . • . . . . • . . • . • • • . • • • •  ( 

a) Protones 

b) Electrones 

-¿- e) Nucleones 

Problemas 

� 1; 1 
' 1  

4 .  Un átomo de potasio posee 1 9  electrones y 20 neutrones , su re-
presentación simbólica es . • • • • . • • • • • . • . . • • . • • • • • • • • • • • • . . . •  ( 

a) 

b) 2 0 p 1 9  

e) > 9p 1 9 
d) 3 9K 1 9  

5 .  El oxígeno normal es una mezcla d e  3 isótopo s :  el 1 :0 con 99.76% 

el 1 ¡o con 0 . 04% y el 1 :0 en proporción de 0 . 2% ,  su masa atómi-

ca media es . . . . . . . • • • • • . . • • . . . . • • • • • . • • . . . . • . • • . . • • • • . . . • • •  ( ) 

a) 16. 0044 

b) 1 5 . 9835 

e) 16. 0000 

d) 15. 9999 
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ENERGIA DE UN ELECTRON EN LAS DIVERSAS ORBITAS DE UN ATmiO 

NIVEL DE ENERGIA CNERGIA DEL ELECTRON 
(n) (ev) 

- �  

1 - 1 3 . 6  

2 - 3 . 4  

3 - l .  51 

4 - 0 . 85 

- -

- -

- -

"' o 

Tabla 

l ev = un electrón - volt • 1 . 602 x 10- 1 9  j oule 

Aunque l a  teoría de Bohr expl i ca l as l fneas del es pectro de �� drógeno , 
no expl i ca l os espectros de los átomo� de m�yo� masa y co�pl eJ J d a� . Es­
to requiere l a  apl i ca c i ón de l a  mecán 1 ca cuant1ca que nos propor�1 ?na un 
mode l o  matemático del átomo y no uno ffsico.  No obstante , en Qu1m1 �a se 
encuentra conveni�nte e l  uso de modelos físicos de los átomos , ten1 endo 
en cuenta que estos modelos no son exactos en todos sus detal l es .  

8 . 4  H J POTES I S  DE LOUIS DE BROGLIE 

La tes i s  de la  dual i dad de l a  materia fue propuesta por Luis De Brogl ie 
( 1929) , en la cual , este f í s i co francés sosti ene que e l  comportamitmto 
dual de la l uz (onda-corpúscu l o )  no es excl u s i va de esta forma de ener­
gía, s i no que todas l as partícu las pueden ser estudiadas como si fueran 
de natural eza ondul atoria .  

L a  demostración d e  s u  hi pótes i s  fue e l  hecho d e  que u n  haz de el ectro­
nes puede ser d i fractado al  atravesar un sól i do c r i s tal i n o en fo�a se­
mejante a l a  d i fracción observada en l a  l uz producida por una reJ l l l a .  
Tamb ién s e  ha pod i do observar e l  mi smo fenómeno con haces d e  neutrones 
que son d i r i g i dos a un cri s tal . 
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Los fenómenos de d i fracc i ó n  descri tos requieren de una teoría de carác 
ter ondul atorio que nos permita estud i a r  a las partíc u l a s  cuando experT 
mentan d i chos fenómenos y esta necesidad se cubre con l a  teoría de De -
Brogl i e .  

8 .  5 PRINCIP 10 DE INCERTIDUMBRE DE l!EISENBERG 

De acuerdo con la mecánica c l á s i c a ,  una partícu l a  (el ectrón ) ocupa una 
pos i c i ón detenn i nada en el e � �a c i o  y posee una cantidad de l'lov imientos 
que puede ser determ i nada , pero de acuerdo a l a  teoría ondul atori a ,  la  l o  
cal i za c i ón del el ectrón se extiende sobre una c ierta reg i ón del espacio­
y la pos i c ión del  mi smo dentro de ésta es imprec i sa ;  lo m i smo sucede con 
su v e l oc i dad . Hay i n certi dumbre acerca del comportam iento del el ectrón. 

El princ1p1o de i ncertidumbre fue er.u nciado en 1926, por el físico a l e  
mán l�erner Heisenberg , q u i en d i j o  y u e ;  

-

8 .  6 ECUAC ION DE ONDA DE SCHR15DINGER 

De acuerdo con el mode l o  de 6ohr del h i drógeno , el el ectrón en el n i ­
vel d e  energía más bajo s ; empre g i ra al rededor del núcl eo a una c ierta 
d i s tancia determinada pot' Boh r .  Esto contrad ice al  princ i ¡J i o  de incerti 
dumbre, pues el rad i o  ( pos i c i ó n )  de l o s  electrones en ese n i vel no pue­
de conocerse con mucha exacti tud . 

Un mode l o  del átomo debe expl icar l o s  espectros de l íneas , el comporta­
m i ento periódico de l os e l enentos y no contradeci r  el princ i p i o  de i nce� 
tidumbre. 

Erwin Schrod i nger ( 1887- 1961 ) trató de conc i l i a r  l as tes i s  de Boh r ,  de 
De Brogl i e  y el prin c i p i o  de i ncertidumbre, proponiendo un modelo mate­
mático para desc r i b i r  el comportamiento del el ectró n ,  basándo l o en l a  
mecá n i ca ondu l a tori a .  Esta ecuación nos d a  l os valores d e  l o s  ni vel es 
de energía de Boh r ;  proporciona datos proba b i l í s t i co s  de l a  pos i c i ó n  
d e l  el ectrón en e l  espacio atóm i co .  La fi gura 1 5  representa l a  onda r� 
d i a l  probabl e de Schrodinger para el el ectrón del átomo de hi drógeno. 

�----- ·--· --· - - -- - - ---· --- - ----- ----� 

r --· -- -----
El punto máximo de la curva representa la distancia del centro del 

núcleo al electrón en su nivel de menor energía , n � l .  

Nótese que este punto es l a  di stancia más proba b l e  del átomo cuánti co de 
Schrod inger; el  resto de l os val ores representan otras probabi l i dades.  



· función de la 
dist-ribución 
radial elec­
trónica. 1 

1 
--- valor máx1.mo coincíden�e con el radio 1 :__.- de Bohr para n � 1 

ffi--__ ---
0 0 . 525 1 . 0  2 . 0  3 . 0  radios (A) 

figura 1 5  

Onda radial probable del electrón d e l  átomo d e  hidrógeno d e  �cuerdo 
con la ecuación de onda de SchrOdinger 

En la f i gura 16 se representa el mode l o  del átomo de h idrógeno derivado 
de la Mecánica Cuá n t i c a .  Esta corresponde a un sol o el ectrón moviéndo­
se a l rededor del protón . 

La concentración de puntos representa l a  proba bi l i d ad de l a  pos i c i ó n  
del el e�trón , l a  c u a l  d i smi nuye a med i d a  q u e  l a  d i s tanci a a l  núcleo au­
menta. De acuerdo con la fi gura 1 6 ,  e l  el ectrón podría estar en cual ­
q u i er punto de 1 a  nube,  es muy probab l e  que se encuentre cerca del nú­
c l eo ,  s i empre g i rando al rededor del mi smo . 

De manera que aunque l a  representaciór. del átomo parece ser esfér i ca , 
ésta puede ser de formas diferentes . 

· · . ;1 ," • 

· -:_"-i -�/_:=,\�./ : :-. .  

.·.·: .<B :·:_�:: 

figura 1 6  

Probabilidad de posición d e  un ele-: tr-ón en e l  5tomo de h idró?;eno . 
(n•Jbe electrónica ) 

La zona ocupada por la nube el ectrónica es l a  reg 1 on energética de
.
man i  

festa c i ón proba b i l íst ica. Esta región de l espacio atóm i co recibe el nom 
bre de orbital o Reempe. 

Por l o  que hemos v i s to puede dec i rse que l os el ectrones del átomo de 
Schrod i nger tienen n i ve l es de energía proba b i l ísticos . A estos niveles 
de energ í a  se l es designa con los val ores del número cuánt i co p r i nc i pa l , 
el cual se conoce por n .  

L o s  v a l o res para n son 1 ,  2 ,  3 ,  4 ,  5 ,  6 y 7 ,  i g u a l  q u e  en e l  átomo d e  
Bohr . Observe q u e  e n  e l  átomo cuántico se u s a  el término orbitaJ , P. n  vez 
del �érm i no órbi t a ,  para refer i rse a la región prom ed i o  atravesada por un 
e l ectrón . Por lo que cada el ectrón ( o  par de el ectrones ) ,  ocupa un orbi 
tal . 

-

8 . 7 NIJNEROS CUANTICOS 

Por m ed i o  de un conjunto de cuatro número s ,  \números cuánti cos ) ,  que se 
representan por l a s l etras n ,  t,  m y s se sol u c i ona adec�adnmente la ecua 
ción de onda de Schrod inger; d i chos ní®eros toman val ores que dependen Ul 
nos de otro s .  A continuación anal izaremos cada uno de el l o s .  

-

8 . 7 . 1  NUMERO CUANTICO n 

Es el mismo número empleado por Bohr para defirlir los ni veles de 1 
ener ía de su modelo atOmico. l 

A n se l e  honoce como número cuánt i co fundamental o p r i nc i pal  y está re 
l a c i onado con el vol umen ocupado por l a  reg ión de man i festación proba�T 
l í s t i ca del el ectrón . Este número es debido al imp� l so l i neal del el ec� 
trón y es el número que indica el nivel energético princ i pa l  del �1i smo . 

los val ores de n,  como va se i nd i c ó ,  son enteros del uno al s i e te . 

8 . 7 . 2  NUMERO CUANTICO i 

Este nú�ero se relacíona con la forma de la región u orbital de ma­
nifestación probabilística del electrón y es debido a su impulso an­
gular. 

Los val ores que adquiere este número van desde o hasta n
' - 1 ;  l uego es­

tos val ores son : O, 1 ,  2 ,  . . .  , n - 1 ,  a l o s que se l e s as ignan l a s  l etras 
s, p, d ,  f ,  g, h, respecti vamente y n()S indican la fo rma y el tamaño del 
orb i ta l . Así para n a 1, t a O ; para n =  2 ,  t toma l os val ores o y 1 ;  
para n a  3 ,  i t i ene los v a l ores o ,  1 y 2 ;  para n =  4 ,  i = o , 1 ,  2 y 3.  

Para cada n i ve l  d e  energía dado por el  número fundamental n ,  correspc>n 
den l os subni vel es de energía fij adas por l o� val ores correspond ientes

­

de t. 



Esto es , para el ejemplo de n = 4 exis ten cuatro subni vel es . Los orb i ­
ta l es s t i enen forma esfér i ca (ver f i gura 17 . 1 ) ,  y s u  rad io aumenta con 
el n i vel energético fu;,damental ; _ l os orbi tal es p ti enen forma de peras , 
( fi gura 1 7 . 2 ) ; l os orb i tal es d t i enen forma parecida a un l azo , (fi gura 

· 17 . 3 ) ;  l o s  orbitales f no pueden describirse con cl aridad . 

. ),/ 1 

/l. X 

z 

figura 1 7 . 1  Figura 1 7 . 2  

(m = ±2) 

(m = ±1) 

figura 17 . 3  
Tipcs de orbitales atómicos . 

Como el el Ectrón se mueve l i bremente en tres dimensi ones , l a s  d i reccio­
nes proba bles de l os orbitales se orientan según l o s  tres ejes perpend i ­
c u l ares x ,  Y ,  z ,  del s i stema d e  coordenadas empleado para l ocal i zar un 
punto . 

Todos l o s  orbi tales qu � no sean s se orientan según l o s  tres ej es , con 
origen en el n ú c l eo ; as1 los orb i ta l e s  p o r i entados según el eje de l as 
absc i sas serán orb i ta l es px , l o s  ori entados según el eje y serán Py y los 
Pz snn i os o r i entados según el eje z .  

En el primer n i vel energét i co sól o hay orbi tal es s ,  en el segundo n i ­
vel s ó l o  hay orbi tal es s y p ,  e n  e l  tercero exi sten l os orbi tal es s ,  p y 
d, etc . Cuando representamos un el ectrón por 1 s ,  s i gn i f i ca que su núme­
ro cuántico fundamental es uno, o sea que está en el primer n ivel energé 
t i co y t i ene forma esfér i c a .  U n  el ectrón simbol i zado por 2s , está e n  el 
segundo ni vel y tambiªn es esfªr i c o ,  pero su ra dio es mayor.  Cuando re-

SS 

presentamos a un el ectrón por 2p s i gn i fi c a  que está en el segundo n i vel 
y su  o r b i tal es  en forma de pera y si por 2pz . s i gni f i ca edemás que es­
tá o r ientado según el eje de l as z. Un el ectrón 3d , estará en el ter­
cer nivel y su forma parec i d a  a un l a zo . 

8 . 7 . 3  NUMERO CUANTICO m 

Por ser el electrón una partícula en mov1m1ento , crea un campo ma�­
nético , y es un pequeño imán, por lo que se orienta en C'.u�lqui.e:r c.am 
po magnético extern o ;  las diferentes orie!ltaciones que puede tomar -

están definidas por el nÚ1nero cuántico magnético m .  

E l  efecto d e  l o s  campos magnéticos e n  l os orbitales determina l a  canti ­
dad de el ectrones que pueden estar en un á tomo , al mi smo n i v e l  de ener­
g í a .  Dependi endo del valor de ! en el campo magnét i c o ,  el orbital pr j ml 
t i vo se d i v i de en uno o más s u bn i vel e s .  

El  número de l os subn i veles d e  energía magnética está dado por 2! + l .  

Para u n  orbital donde ! =  2 ,  habrá 2 x 2 + 1 • S subn i vel es magnét i cos . 
Cada uno se caracteriza por el número cuán t i co m ,  que puede tener valo­
res desde -! a +! pasando por cero . 

Para n �  4 los subn i ve l e s  se pueden desarrol l ar como s i g u e :  

! = 3 ,  m =  - 3 ,  - 2 , - 1 ,  O ,  +1 , +2., +3 ( 7  subnive les) 

! = 2 , . m "" - 2 ,  - 1 ' o ,  +1 , +2 ( 5  subnivel e s )  
n � 4 

! =  1 ,  m e  - 1 , o .  + 1  ( 3 subniveles) 

! u o ,  m e o ( l su� nivel 

Si ! = o habrá s ó l o  un subnivel magnét i c o ;  m s 6 l o  podrá tener un VJl or 
que es o .

' 
Como el v a l or de cero corresponde a un orbi t�l 

.
de t i po s ,  �s­

te será esfªrico y no estará afectado por u� campo magnet 1 c o .  

Si  ! = 1 ,  los subn i vel es son 2 x 1 + 1 = 3 y m adqu i ere l o s  val ores -1 ,  
o + 1 · el val or de uno corresponde a u n  orbital p ,  por l o  que e l  subn1 -
v�l p �n un campo magnético puede tener tres orb i ta l e s . 
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8 . 7 . 4  NUMERO CUANTICO s 1 Los electrones tienen un movimiento rotacional sobre sí mismos deno 
minado spin, definido por este cuarto y último número cuántico . 

Sól o hay dos val ores posi bles para este número: s � -1/2 6 +1/2 ,
_
depen­

d i endo s i  el sentido de rotación es el de l as manec1 l l as del rel oJ o el 
contrari o ,  ya que el sentido de g iro de los el ectrones determi na l a  d i ­
rección del campo magnético que producen. 

Dos electrones en el mi smo orbital tienen su número cuántico de spin  
opuesto, es  decir g iran  en sentidos contrarios , se representan por • t y 
se dice que están apareados . 

Dos e l ectrones en orbitales  d iferentes pueden tener el m i smo número de 
sp i n  y no están apareados, l os cual es �e pu:cten representar por t t .  P� 
ra cada orbi tal designado por una comb1nac1on de val ores n ,  � y m, hay 
dos pos ib les  estados de spin  que corresponden al val or de +1/2  y -1/2 
para s (ver figura 18 ) . 

m = 1 

t = 1 m = O 

n = 2 

m � - 1  

t = o  m Q O 

Figura 1 8  

f0 {fi  
1 1 1 + - - -
2 2 

� �  
+ 2 

Posibles estados de spin para una combinac ión de valores de n, l y m .  

8 . 8  PRINCIPIO D E  EXCLUSION DE PAULI 

El físico austriaco Wol fgang Paul i enunc ió su princ 1 p1o  de excl usi ón p� 
ra ayudar a comprender l a  estructura del átomo. Este princip io  establece: 

que dos electrones de un mismo átonto nc pueden tener sus cuatro nú­
meros cuánticos iguales. 

Así ,  si un  el ectrón ti ene los val ores cuánticos n = 2,  t = 1, m =  o y 
s = +l/2 , un segundo electrón podrá tener n = 2 ,  t = 1 ,  m = O  y s = -1/2  

Como podemos usar l a s  dos  pos i b i l idades de l  número s , no  podemos tener 
un tercer el ectrón con los  val ores cuánticos n = 2 ,  l = 1 y m =  o, debi­
do a que un orbital está formado por una combinación de n ,  l y m .  De es  
ta manera cada orbital tiene , a l o  sumo, dos el ectrones con val ores de­
spin s = +l/2 Y s = - 1 /2 .  En otras pal abras el pri ncip io  de exclusión  
de Pau l i  l o  podríamos enunciar simpl emente d ic iendo que : 

J ningún orbital puede tener más de dos electrones . ! 

El princ i pio de exclus ión no se deriva de la Mecánica Cuántica y nadie 
ha podido expl icar por qué debe ocurri r as í ,  pero experimentalmente se 
ha comprobado su  val i dez .  Es a lgo parecido al  hecho, también experimen­
tal ,  d� que cargas el éctricas i gua les se repe len ,  nadie sabe por qué ; 
pero as 1  ocurre. 

Recordemos que los di ferentes ti  pos de orbi ta 1 es están determi nadas por 
los valores del nOmero cuántico l y que los cuatro t ipos de orbi tales se 
designan por s, p, d y f. 

NOTA! No confundir s con el número cuántico de spin s que se repr� 
senta con la misma letra. 

NL�ERO DE �LECTRONES PARA CADA SUBNIVEL DE ENERGIA 

Subnivel No. de orbitales Total de electrones 

S 1 2 

p 3 6 

d 5 lO 

f 7 14 



·------- r---------

Nivel de energS:a n = n � 2 n = 3 n = 4 

Orbitales S S p p d S p d 

f------ -- -----
Total de electrones en 

cada orbital 2 6 2 6 10 2 6 10 
__ ¡__ - - ----'------- -

Total de electrones en 

cada nivel 2 8 18 32 '------------'-----'-------1---- --+---- -

Tabla 6 

1 f 

1 4  

Nos indica e l  número máximo de electrones e n  los primeros cuatro ni 
veles de encrg1a. 

8 . 9  CONFIGURACION ELECTROl'i iCA Y GRAFlCA DE ALGUNOS. EU.MENTOS 

Con l os conceptos de n i ve l e s  y s u bn i v e l e s  de energía s e  puede esc r i b i r  
l a  conf i g u rac i ón que representa l a  estructura el ectrón i ca d e  l o s  elemen­
tos . 

Ejemplo 

Donde el número tres representa el val or del número cuántico fundamen­
tal o pr i n c i pa l  n .  L a  l etra p representa u n o  d e  l os subniveles d e  ener­
gía y el nGmero cuatro representa el número de el ectrones en e l  subn i v e l .  
Asf de acuerdo con l a  tabl a per i ó d i c a  d e  l os e l ementos , el h i drógeno es 
el e l emento más senc i l l o  con número atóm i c o  z ;  1 por lo que s ó l o habrá 
u n  el ectrón en la reg ión espac i o  de man i festación proba b i l í s t i ca . Cuan­
do �1 el ectrón esté en e l  n i vel de energía en que n = 1 ,  éste se l oca l i ­
zará e n  e l  o rb i tal ls y el hecho de que en e l  átomo de hi drógeno sól o 
hay un electrón l o  escribimos ts 1 a este s imbol i smo se le conoce como 
l a  con f i guraci ó n  e l ectrónica del h i drógeno. La representac i ón gráfi -
ca sería : 

t 
ls 

En donde l a  raya hori zonta l representa un orbi tal e l ectró n i co , el 1 s  
i nd i ca de qué tipo de orbi tal se trata y l a  fl echa t i nd i ca que s ó l o  hay 
un e 1 ectrón en e 1 orbi ta 1 y tambi én es , como ya 1 o d i j imos en párrafos 
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anteriore s ,  e l  s ímbo l o  que i nd i ca uno de l o s  sentidos de g i ro del e l ec ­
trón ( s p i n ) . 

El hel i o ,  que es el e l emento s i g u i ente en l a  tab l a  per i ó d i ca de l o s  e l e  
mentas , ti ene dos e l ectrones y a l o s  dos s e  l es con s i dera que están en ­
el orbital  1s . Su confi gurac i ón e l ectrón i ca la e s c r i b i ríamos l s2 y l a  
con f i g ura c i ó n  gráfi ca sería : 

H 
l s  

Nótese que l a s  fl r.chas orientadas en s e n t i d o  contra r i o  i nd i can que l os 
dos el ectrones están g i rando en sentido opuesto . 

El período 2 de l a  tabla periód i ca de l os e l ementos se 1 n 1 c i a  con e l  
l i ti o ,  con z = 3,  es dec i r ,  tres e l ectrones en el á tomo . D e  acuerdo c o n  
e l  pri nci p i o  d e  excl u s i ó n  de Paul i s ó l o puede haber d o s  e l ectrones en 
cada or b i ta l , entonces su confi gurac i ón el ectróni c a  l a  escr i b i r í amos 
1 s 2 2 s 1 y gráfi camente: 

t 
2,;" 

La l ínea d i v i so r i a  vertical i nd i c a  que e x i s te una d i ferencia de energía 
entre l os dos orb i ta l e s  representado s .  

8 . 10 PRINCIPIO D E  MAXIP� MULT IPLICIDAD 

Antes de conti nuar con Id con fi qura c i ó n  e l ectrónica de l os e l emento s ,  de 
hemos tomar en con s i derac i ó n  otro p r i nc i p i o  general de l a  mecán ica cuán.:­
ti ca sobre el á tomo y es que : 

------------- --------------------------------1 los electrones van llenando orbitales del mismo valor de energía 
uno tras otro an tes d� que ocurra el acoplamiento de electrones en 
el mismo orbital. 

------- - - ·  --------------' 

E s te es el princ i p i o  de máxima mul t i p l ic i da d .  

Con ba s e  e n  e l  pr i nc i p i o  d e  máxima mu l ti p l i c i dad y con fundamento e n  que 
los e l ectrones de un átomo no exci tado ti ende a ocupar las po s i c i o nes de 
enp�oía más bajas pos i b l es , generalmente se acepta el s i g u i ente orden de 
energía creciente de l os orb i ta l e s ;  al que denom i n a rernGs ® :  

0 ls , 2 s , 2p , 3s, 3p , 4s , 3 d ,  4p , 5 s ,  4 d ,  5p , 6s , 4 f ,  Sd , 6p , 7s , 
5 f ,  6d y 7p. 
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Ahora, para el carbono , que t iene seis  el ectrones en su átomo , de 
acuerdo con l a  tabl a 6 y el orden de energía ® , �odemos escribir  l a  
configuración el ectrónica como : ls2 Zs2 2p2 6 ls2Zs 2 p  1 2p 1 y gráfica 
mente tenemos : x Y -

H 
ls 

Para el n itrógeno, con s i ete 
tabla  6 y el orden de ener�ía 
el ectrónica como : ls2 Zs2 2p ó 
mos :  

H 
TS 

t 
2P 

t 
2p 2p 

el ectrones en su átomo, de acuerdo con la  ® , �odemos escribir  la  configuración 
ls2 2s 2p 1 2p 1 2p 1 y gráficamente tene­x y z 

H 
2s 

t 
2p 

t 
2p 

t 
2P 

Con los el ementos beri l io ,  boro y 
tabla periódica de los el ementos .  
de l a  configuración electrónica de 
sentación gráfi c a .  

neón s e  compl eta e l  período 2 d e  la  
Se  deja al estudiante l a  el aboración 
éstos el ementos , así como su  repre-

NOTA: Para el estudiante interesado en la configuración electrónica 
de otro elemento,  le zugerimos recurrir a alguna de las referencias 
bibliográficas indicadas al final de este fasc!culo . 

Reactivos 

Seleccione la
.
respuesta correcta de cada una de las siguientes cues 

tienes, escrib iendo la letra correspondiente en los paréntesis de ¡¡ 
derecha. 

1 .  En el modelo atómico de Niels Bohr, el electrón: . . . . • . . . . . . . .  ( 
a) Tiene un comportamiento ondulatorio . 

íi)' Ocupa niveles energéticos det.,.rminados . 

e) Se mueve en órbit�s elípticas. 

2 .  De acuerdo a l  principio d e  Heisenberg : . . . . . . . . . . . . . . . . . • . . . . .  ( 

a) Un haz de electrones es difractado al pasar por un sólido 
cristalino. 

b) La energía de los electrones está cuantizada. 

e) La posicién de un electrón en el espacio es imprecisa .  

3 .  La ecuación de  onda de  SchrÜdinger nos permite : . . . . . . . . . . . . . .  ( 

4.  

a} 

b) 

Obtener datos probabilísticos de la posición del electrón en 
un átomo . 

Asegurar que las órbitas de los electrones son circulares . 

e) Determinar la posición exacta de un electrón en un átomo. 

El número cuántico que nos indica el sentido de giro de un elec 
trón sobre su propio ej e es . . . . . . . . . . • • • . • . . . . . . . . . . . . . • • . . . .  ( -) 
a) . f. 

b) m 

e) s 

5.  La configuración electrónica del  ' !e es · . . . . . . • • . .  - • • • . . . . . . .  ( 
a) 

b) 

e) 

ls2 2s� 2p 1 2p 1 
X y 

ls2 2s2 2p
x

2 

ls2 2s2 2p 2 
y 



EXAMEN DE AIJroEVALUPCION 

Seleccione la respuesta correcta a cada una de las siguientes pre­
guntas escribiendo la letra correspondiente en el paréntesis de la 
derecha. 

l .  Magnitudes físicas relacionadas cuya cantidad total en el Uni-
verso se conserva . • . . . . . . . • . • . . • . . . . . . • . . . . . • . . . . . . . . . . • • •  ( ) 

a) Densidad y volumen 

b) Energía y peso 

e) Densidad y peso 

d) Energía y masa 

2.  Compuesto formado por dos átomos de aluminio y tres d e  oxígeno 
. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  ( ) 

a) (AlO) 3 

3 .  E n  un recipiente s e  tiene un volumen d e  4 litros d e  hidrógeno a 
10 bar y 20° C .  Si manteniendo la presión constante se eleva la 
temperatura del gas a so· c ,  el volumen ocupado por el gas será 
. ' . . . . . . . . . . . . . . . . .  · . . . . . . . . . . . . . . \' . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .  ( ) 

a) 5 litros 

b) 4 .  4 litros 

e) l O  litros 

d )  2 litros 

4 .  El volumen ocup�do por una masa d e  gas e s  300 cm3 a una pres�on 
absoluta de 3 bar . Si dicho gas se comprime hasta un volumen 
de 200 cm

3 
manteniendo su temperatura constante, la presión ab 

soluta f inal del gas es . . . . . . . . . . • . . . . . . . . . • • • . . . • . . . . . . . .  e T 
a) l .  5 bar 

b) 5 . 5  bar 

e) 4 . 5 bar 

d) 4 bar 
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5 .  Un compuesto contiene 7 9 . 9% d e  carbono y 2 0 . 1% de hidrógeno . La 
fonuula del compuesto es . . . . . . . . . . . . . . • • • . . . • . . . . . . . . . .  · •  · · ( ) 

a) CH3 

d) CH2 

6 .  La fórmula del fosfato monosódico e s  H�NaPO� , su masa molar en 
g/mol es . . . . . . . . . • . . . . . . . . . . • • . • . . • . . . . . . .  · · · · • • · · · · · • · · · · ·  ( ) 

a)  5 5 . 83 

b) 158 . 95 

e) 105 . 47 

d) 1 1 9 . 97 

7 .  Mediante la acc�on del cloro sobre la disolución d e  hidróxido 
potásico (KOH) , y con suministro de energía en forma. de. calor , 
se obtiene el clorato potásico (KCL0 1 ) , la reacción cualitativa 
es : ' KOH + 'Cl2 KC103 + 'ClK + R2C La ecuación química 
balanceada de esta reacción es . . . . . . . . . . . • . . . . . . . • . . • • . .  · · ·  ( ) 

a) 2KOH + Clz ZKCl03 + 2ClK + H20 

b) 5KOH + 2Clz 2KC10J + ClK + 3Hz O 

e) 6KOH + 3Clz KCl03 + 5ClK + 3H20 

d) KOH + 6Clz 3KC103 + 3ClK + ZH20 

+ 
recibe 8. El compuesto formado por el radical so• y el sodio Na 

el nombre de sulfato sódico , su fórmula es . . . . . . • . . . . • . . . . .  ( 
a )\ Na2so. 

b) Na3SO• 

e) Naso. 

d) Na, Cso. h 
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9 .  E l  cloro está constituido por dos isótopos ,  uno d e  masa 34 . 9788 
en la proporción de 75 .59% y otro de masa 3 6 . 9777 en la propor­
ción de 24 .41%.  La masa atómica del cloro es • . . . . • • • • . . • . .  ( ) 

10 .  

a) 34 . 981 

b) 35. 000 

e) 36. 983 

d) 35.467 

La configuración electrónica del ' :o es . . • • . . . . • . . . • . . . . . •  ( 

a) 

b)  

e) 

d) 

ls2 2s2 2p 22p 2 
X y 

ls2 2s22p 22p 1 2p 1 
X y .Z 

ls2 2s23s2 2p/ 

ls22s23s 24s2 

SOLUCIONES AL EXAMEN DE AUTOEVALUAClvN 

l. d 

2 .  e 

3 .  b 

4 .  e 

S .  a 

6. d 

7 .  e 

8.  a 

9 .  d 

1 0 .  b 



SOLUCIONF.S DE REACTIVOS Y PROBLEMAS 

L� . :.IJ/!1 

l ' l  ·.•.:t i ·:r r 

l .  

¡. 

1. 

4 .  b 

5 .  a 

��ODULO 2 

l<.enctivos 

l .  e 

2 .  b 

3 .  b 

4. " 

5 .  e 

UNIDAD 

r10DULO 

II 

Reactivos 

l .  e 

2 .  a 

3 .  a 

Problemas 

4. b 

5 .  

1101:!ULO 4 

Reactivos 

l .  

2 .  a 

3. b 

P roblemas 

4 .  d 

5 .  h 

UNIDAD III 

�10DULO 5 

Reactivos 

l. b 

2 .  a 

3 .  

Problemas 

4 .  e 

5 .  2Au + 3H0SO, ---- Au2 (Sü, ) 3  + JH2 

MODULO 6 

Reactivos 

l .  b 

o < .  

:l. b 

4 .  

.) . � 
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UNIDAD IV 

MODULO 7 

Reactivos 

l .  b 

2 .  b 

3 .  e 

4 .  d 

� 5 .  a 

� ·  MODULO 8 
D 

ID Reactivos 

l. b 

� 
2 .  e 

•• 3 .  " 

4.  e 

5 .  " 
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