LEYES FUNDAMENTALES DE
LA QUIMICA

Todas las leyes, tanto ponderales como volumétricas, fueron obtenidas mediante la
experimentacion, es decir, son observaciones basadas en hechos fenomenoldgicas y
desarrollados bajo el prisma del método cientifico. Historicamente fueron el punto de
partida de la teoria atémica-molecular. Las leyes ponderales son aquellas en las que
estd involucrada la masa de las sustancias en una reaccion quimica y las volumétri-
cas hacen constancia a los volimenes que reaccionan y se generan de sustancias
exclusivamente gaseosas.

1.1. LEYES PONDERALES
1.1.1. LEY DE LA CONSERVACION DE LA MASA (1787)

Fue enunciada por Lavoisier y dice En una reaccion quimica, la masa de los reactivos
es igual a la masa de los productos. Es decir, en un sistema cerrado, la masa total de
las sustancias existentes no cambia aunque se produzca cualquier reaccién quimica
entre ellas. Esta es la ley que nos obliga a realizar el ajuste estequiométrico de
cualquier reaccién quimica. La masa ni se crea ni se destruye tan sélo se transforma.
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1.1.2. LEY DE LAS PROPORCIONES DEFINIDAS O LEY
DE PROUST (1801)

Cuando reaccionan varios elementos para formar un mismo compuesto lo hacen
en una proporciéon en masa fija o constante. Analiticamente, esto supone que al



descomponer cualquier compuesto siempre encontramos la misma relaciéon en peso
entre sus elementos.

1.1.3. LEY DE LAS PROPORCIONES MULTIPLES O LEY
DE DALTON (1803)

Las cantidades de un mismo elemento que se combinan con una cantidad fija de otro
para formar varios compuestos estan en relacién de nimeros enteros sencillos. Por
ejemplo, CuO, CuO,,...

1.2. TEORIA ATOMICA DE DALTON

Dalton, en 1808, reunié todas estas leyes ponderales, que en principio no tenian
ninguna conexion, para enunciar su teoria atémica:

= Los elementos estan constituidos por atomos, los cuales son indivisibles e inal-
terables.

= Todos los dtomos de un mismo elemento tienen las mismas propiedades y
ademas tienen la misma masa.

= Los compuestos se forman por la union de atomos de distintos elementos en
una relacion constante y sencilla en niimero.

Dalton ignoré por completo los trabajos sobre las leyes volumétricas de Gay-Lussac
y otros quimicos y fisicos porque se oponian a alguna de sus ideas. Esto provocd que
su teoria atémica, que funcionaba correctamente para las sustancias solidas, fraca-
sara por completo en las reacciones gaseosas. Fundamentalmente, la gran debilidad
de esta teoria se debia a la imposibilidad de encontrar la férmula quimica de ciertos
compuesto, por ejemplo, Dalton supuso que era la mas sencilla posible, por ejemplo,
para el agua la férmula asignada era OH o para el amoniaco NH o que dos atomos
iguales pudieran unirse para formar una molécula.

1.3. TEORIA CINETICO MOLECULAR

Como estamos viendo, en los siglos XVII y XVIII los cientificos se centraron en el
estudio de los gases y enunciaron una serie de leyes experimentales que finalmente
tuvieron su justificacion gracias a la teoria cinético molecular (TCM). La TCM surgio
a mitad del S. XIX para explicar el comportamiento de los gases aunque rapidamente
se extendio al estudio de los distintos estados de agregacion de la materia. Esta teoria
se basa en unos simples postulados:



= Cualquier sustancia esta constituida por atomos o moléculas que se encuentran
en continuo movimiento.

= Cuanto mayor es la temperatura mayor es su movimiento, la velocidad de las
particulas aumenta con la temperatura.

En el estado gaseoso las fuerzas de atraccién son practicamente nulas y las particu-
las tienen total libertad de movimiento, las distancias entre ellas es variable en todo
momento y debido a su constante movimiento aleatorio, chocan continuamente con
las paredes del recipiente provocando una presion sobre éstas. Los gases se pueden
comprimir o expandir con facilidad y adoptan la forma del recipiente que les con-
tiene ocupando todo su volumen. No tienen forma ni volumen propios, esto es, se
considera despreciable el volumen de los d&tomos gaseosos.

La temperatura del gas depende de la rapidez con que se muevan sus moleculas
mediante la relaciéon
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1.4. LEYES VOLUMETRICAS

1.4.1. LEY DE LOS VOLUMENES DE COMBINACION
O LEY DE GAY-LUSSAC (1808)

Cuando la Presion y la Temperatura son constantes en una reaccion quimica, los
voliimenes de los gases reaccionantes y de los gases obtenidos guardan una relacion
numérica sencilla. Esta ley supuso un gran obstaculo para la teoria atéomica de
Dalton ya que volimenes iguales contenian igual niimero de particulas. Por ejemplo

en la reaccion,
H, + Cl, — 2HCI

para Dalton el hidrégeno era H y el Cloro era Cl, entonces jcémo podiamos tener
dos volumenes de HCI?

1.4.2. LEY DE AVOGADRO (1811)

Medidos en las mismas condiciones de Presion y Temperatura, voliimenes iguales de
distintas sustancias gasesosas contienen el mismo nimero de moléculas. Las molécu-
las pueden ser poliatémicas o momoatomicas y no tiene por que ser condiciones
normales (0 °C y 1 atm). Esta hipdtesis lleva aparejado que las moléculas de los
gases elementales son diatémicas y no monoatémicas.

V =kn (apyT ctes)



1.4.3. LEY DE BOYLE-MARIOTTE

A temperatura constante, los voliimenes que ocupa una misma masa de gas son
inversamente proporcionales a las presiones que soporta. La grafica P-V muestra
una curva denominada isoterma.
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1.4.4. LEY DE CHARLES GAY-LUSSAC

A presion constante, el volumen de una misma masa de gas es directamente propor-
cional a la temperatura absoluta.

V=K'T  (apuyn ctes)

Ambos observaron que al aumentar en un grado centigrado la temperatura de un
gas, éste experimentaba una dilatacién de % partes de su volumen. La grafica V-T
genera una recta, que extrapolando a volumen cero, corresponde una temperatura
de -273 °C. De aqui surge la nueva escala de temperaturas cuyo cero es la tempera-

tura de -273,15 °C = 0 K.

Gay-Lussac también experimento manteniendo constante el volumen, dando lugar
a lo que se conoce como segunda ley de Gay-Lussac, A volumen constante, la
presion de una misma masa de gas es directamente proporcional a la temperatura
absoluta.

P=K"T (avyn ctes)

1.4.5. LEY DE LOS GASES IDEALES (ECUACION DE
CLAPEYRON)

El volumen de cualquier gas depende de las condiciones en las que se mide. Asi, el
volumen de un mol de moléculas o &tomos de cualquier gas en condiciones normales
(en), 760 mmHg y 273 K, es de 22,4 litros. Este volumen se denomina volumen
molar. Combinando las tres ultimas leyes se encuentra la ecuacion de estado de los
gases perfectos o ideales. Con la ecuacion de estado de los gases podemos hallar el
valor de cualquiera de las tres variables de estado de los gases,
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En el caso de tener n moles, la ecuacion de los gases ideales nos daria el correspon-
diente volumen que ocuparia ese gas,

PV =nRT

atm L

Siendo R la constante de los gases ideales y cuyo valor es 0,082 #—=.

1.4.6. LEY DE DALTON O LEY DE LA SUMA DE LAS
PRESIONES PARCIALES

La presion total de una mezcla de gases es la suma de las presiones parciales de sus
componentes.
PIPA+PB—|—P0—|—...

La presién parcial de un gas es igual a la fracciéon molar del gas multiplicada por la
presion total de la mezcla.





