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En esta primera unidad vamos a repasar y a profundizar en la naturaleza de la
materia. Vamos a partir del estudio de las primeras leyes experimentales que rigieron el
conocimiento de la quimica a principios del siglo XIX.

A continuacion analizaremos las leyes y principios fundamentales de la quimica, asi
como los conceptos bdsicos que se derivan, tales como el mol, volumen molar, unidad
de masa atémica, peso equivalente, etc.

Finalmente repasaremos los cdlculos estequiométricos bdsicos que ya habiamos
estudiado en el curso anterior, tanto en reactivos en estado sélido, liquidos, gaseosos y
en disolucion.

1. LEYES PONDERALES:
1.1 Ley de Conservacion de la Masa.

Antonie L. Lavoisier, fue el primer quimico que realizé cuidadosamente mediciones con
la balanza, obteniendo una explicacién correcta de las reacciones en las que metales
como mercurio o cobre eran calentados en presencia de aire. Lavoisier generalizd sus
resultados a todas las reacciones quimicas, enunciando la llamada Ley de
conservacion de la masa:

“En una reaccién quimica, la masa total de las sustancias que
reaccionan (reactivos ) es igual a la masa total de las sustancias que se
forman ( productos).”

La ley de conservaciéon de la masa también se puede enunciar con otfras palabras: En
un sistema cerrado (es decir, sin intercambio de materia con el exterior), la masa total
de las sustancias existentes no cambia aunque se produzca cualquier reaccion
quimica entre ellas.

1.2 Ley de las proporciones Constantes (o ley de Proust).

Si en condiciones cuidadosamente controladas, hacemos reaccionar por ejemplo, 10
g de cloro con 10 g de sodio, podrd probarse que los 10 g de cloro no reaccionan con
todo el sodio, sino solo con una porcién de él (6,484 g exactamente) queddndose el
exceso sin reaccionar. Segun la experiencia, el cloro y el sodio han reaccionado en la

proporcién €en peso:
sodio _ 6,484

cloro 10

“Cuando dos elementos se combinan para formar un mismo compuesto,
esfos lo hacen siempre en la misma proporcion”.

Esta ley fue enunciada por Proust en 1799, y atacada por Berthollet, quién creia que la
composicidon de un compuesto variaba segin el método por el que se habia
preparado. Modernamente se conocen compuestos sdlidos que no cumplen la ley de
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proporcidén constante (éxidos y sulfuros de elementos de transicion), y se les llama
compuestos no estequiométricos o compuestos bertdlicos.

Podemos decir por tanto que:

sodio 6484 12968 4,934
cloro~ 10 ~ 20 = 7,61

-+« = constante

Cada muestra de sal comun descompuesta nos arrojard invariablemente un 39,34 %
de sodio y un 60,66% de cloro (relacion 6,484/10).

1.3. Ley de las proporciones Mdltiples.

La ley anterior no excluye la posibilidad de que dos sustancias puedan formar
compuestos diferentes si varian las condiciones experimentales. De hecho, esto es lo
que sucede, por ejemplo, con el oxigeno y el hierro o el cobre o el carbono, que
dependiendo de las condiciones de la experiencia se originan dxidos diferentes. Para
cada proceso individual, se cumple, por supuesto la ley de Proust, sin embargo, cabe
hablar de otra mds general que incluye estos casos. Esta es la llamada ley de Dalton
de las proporciones multiples. Vedmosla con un ejemplo.

Al hacer reaccionar un gramo de oxigeno con cobre, la cantidad de éste consumida
es exactamente 3,971 g:

oxigeno + cobre - oxido de cobre (a)
1,00g 3,971g

Pero en condiciones experimentales diferentes, un gramo de oxigeno puede
reaccionar con 7,942 g de cobre para dar lugar a otro compuesto diferente:

oxigeno + cobre - oxido de cobre (b)
1,00g 7,942g

Si dividimos los gramos de cobre que en ambos casos se combinaron con la misma
cantidad (un gramo) de oxigeno, veremos que resulta una relaciéon muy sencilla:

3971g 1

7,942g "~ 2

Lo anterior es un ejemplo de la ley de las proporciones multiples enunciada por Dalton.

Las cantidades de un mismo elemento que se combinan con una
cantidad fija de otro para formar varios compuestos estdn en la relacion
de los nUmeros enteros sencillos como 1:2, que es la relacién anterior, o
3:1. 2:3: 4:3. etc.

El Quimico inglés John Dalton (1766-1844) fue uno de los primeros que reflexiond sobre
estas leyes empiricas y otras leyes sobre el comportamiento de los gases, llegando a la
conclusiéon de que los elementos quimicos deberian estar constituidos por particulas
pequenisimas indivisibles a las que denomind dtomos. Mucho tiempo antes que él, el
griego Demécrito de Abdera habia propuesto esta misma denominacién para explicar
los constituyentes intimos de la materia. Dalton adoptd el mismo término. La llamada
teoria atémica de Dalton establecia como puntos fundamentales que:

* Los elementos quimicos estdn formados por particulas (Gtomos) que son indivisibles e
inalterables en todo proceso quimico.

» Todos los dtomos de un mismo elemento son exactamente iguales entre si'y distintos
a los dtomos de ofro elemento diferente.
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e Los compuestos se originan por la unién intensa de dtomos distintos en una
proporcion constante.

Con estas ideas, Dalton podia explicar las leyes ponderales conocidas. En efecto, si los
dtomos son inalterables y una reaccion quimica no es mds que la reordenacién de
dtomos, deberd haber el mismo nimero de estos dtomos en todo el proceso, por lo
gue la masa deberia permanecer inalterada.

Por otro lado, si los compuestos se forman mediante la unidn de dtomos segun una
proporcion fija, es logica la ley de Proust: si un compuesto se forma con n dtomos de A
y m dtomos de B, segun la férmula:

masa A n-M,
en el compuesto =

— = CONSTANTE
masa B m-M,

siendo Ma y Mg las masas de los dtomos (masas atdémicas) de los elementos A y B.

Si dos elementos presentan multiples proporciones es debido a que los nUmeros n y m
son diferentes(nUmero de dtomos que se combinan), formando los elementos varios
compuestos, por ejemplo CO y COa.

Como la constante de la proporcién definida se determina en el Laboratorio, puede
utilizarse para determinar la relacion de masas atdmicas, siempre que se conozcan los
numeros de combinacion n y m. En ofras palabras, si la relacidn masa de oxigeno /
masa de hidrégeno en el agua es 8, se podria afirmar que:

* Si la férmula del agua fuese HO, la masa de un dtomo de oxigeno seria ocho veces
mayor que la masa de un dtomo de hidrégeno.

* Si'la férmula del agua fuese H20, la masa de un dtomo de oxigeno seria ocho veces
mayor que la masa de dos dtomos de hidrégeno, es decir dieciséis veces mayor la
masa de un dtomo de hidrégeno.

Por tanto, la ley de las proporciones definidas permitiria disponer de una escala de
masas atdmicas relativas, siempre que se conociesen las formulas de los compuestos.
En un principio Dalton no conocia las féormulas; supuso el principio de minima
complejidad y asignd al agua la férmula HO. Por supuesto la tabla de masas atémicas
relativas que obtuvo no era correcta (aunque una cosa fue evidente: el dtomo de
menor masa atémica es el hidrégeno, ya que siempre es el que se combina en menor
cantidad).

2.-LEYES VOLUMETRICAS.

Joseph Louis Gay-Lussac (1778-1850) estudid las reacciones en las que intervenian
gases. De sus estudios llegd a deducirse la ecuacién general de los gases que se ha
estudiado en cursos anteriores: el nUmero de particulas gaseosas es proporcional a la
relacion P-V / 1. En otras palabras, si el nUmero de particulas de una masa gaseosa no
varia se cumple que:

P1'V1_P2'V2
L

= proporcionalan =n-R - PV =nRT

Esta Ultima expresion es conocida como “ecuaciéon general de los gases”. Es facil
comprobar que, si la presion y la temperatura se mantienen constantes, el nUmero de
particulas es proporcional al volumen del gas.
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Gay-Lussac realizé sus estudios en reacciones gaseosas a presidon y temperatura
constante (por ejemplo a 1T atm y 0 °C, que son las llamadas condiciones normales).
Las medidas del volumen antes y después de la reaccion dan informacién del nimero
de particulas que habia al principio y al final de la reaccién. Como resultado de sus
medidas encontrd una ley parecida a la de Proust, pero referida a los volimenes de
combinacion (a Py T constante):

“Cuando dos elementos gaseosos se combinan para formar un compuesto
gaseoso, los vollimenes de gases que reaccionan y que se producen estan
en una relacién volumétrica constante y formada por nUmeros simples”.

Asi encontrd que:

* | litro de cloro se combina con 1 litro de hidrégeno para formar 2 litros de gas cloruro
de hidrégeno.

* | litro de oxigeno se combina siempre con 2 litros de hidrégeno y se obtienen 2 litros
de vapor de agua.

* | litro de nitrdgeno se combina con 3 litros de hidrégeno para formar 2 litros de gas

(D (3 =[]

I litro de | litro de 2 litros de cloruro
hidrégeno cloro de hidrégeno
2 litros de I litro de 2 litros de
hidrogeno oxigeno vapor de agua
................. i 2 '
3 litros de 1 litro de 2 litros de
hidrégeno nitrégeno amoniaco

Cuando Dalton recibié esta informacién enconiré algo que no cuadraba con su teoria
de dtomos indivisibles.

Si la reaccion de formacién de agua se da en esas proporciones es evidente que la
férmula del agua no es HO, sino H20. Esto fue aceptado por Dalton (es una manera de
determinar férmulas) y supuso la correccion de la escala de masas atdmicas relativas:
el dtomo de oxigeno tiene una masa igual a la de 16 dtomos de hidrégeno.

Dalton aceptd que dos datomos de hidrégeno se combinaban con un dtomo de
oxigeno. Pero esta combinacion DEBIA PRODUCIR UNA PARTICULA (&l la llamé dtomo-
compuesto) DE AGUA, y por tanto, el volumen de agua obtenido debia ser UN LITRO.

2H+10 — 1 HO (SEGUN DALTON)

2H+ 10 — 2 HxO (SEGUN GAY-LUSSAC)
Como Gay-Lussac informé de la obtencidén de dos litros de vapor de agua, Dalton

supuso gue tales medidas no podian ser correctas. Sin embargo, los datos obtenidos
en el laboratorio eran claros: Gay-Lussac no estaba equivocado, un litro de oxigeno se
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combina con dos litros de hidrégeno y produce dos litros de vapor de agua. La
solucién vendria de otro quimico genial: Amadeo Avogadro.

En sus hipdtesis Avogadro sugiere que las
particulas de los gases son en realidad de
dimensiones mucho menores que el volumen del
recipiente que las contienen, de forma que estas
no estén en reposo como creia Dalton, sino estén
muy separadas en continuo movimiento. Sin esta
condicidén no pareceria légico que moléculas
grandes o pequenas ocuparan el mismo
volumen.

Pronto se comprobd que las particulas de los
gases elementales son moléculas diatémicas vy
la primera utilidad fue la determinacion de
formulas de compuestos y, por tanto, la
determinacion de las masas atdémicas relativas
correctas.

2Hz2+ 1 O2 - 2 H2O (SEGUN AVOGADRO)
Razonamiento de Avogadro:

¢ Cada molécula de agua debe tener, como minimo, un dtomo de oxigeno. Si el
volumen de agua que se obtiene es el doble que el de oxigeno, la molécula
de oxigeno debe ser diatédmica, para que cada molécula origine los dtomos
gue permitan formar dos moléculas de agua.

e Como el volumen de agua es el mismo que el de hidrégeno, debe haber el
mismo numero de moléculas de cada uno.

e e
s J .
1 molécula 1 molécula 2 moléculas de HCI
de H, (1V) de Cl, (1V) 2v)

_/! F /7‘ /—_,,‘ s ____7|
< o e
3 L— L..—// | |
2 moléculas 1 Yéeiil
de H, (2V) de 0, (1) Ll HiD
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3. EL MOL.

La determinacion correcta de las masas atédmicas y el conocimiento de la férmula
permitid calcular las masas moleculares y la definicion de la unidad de cantidad de
moléculas: el MOL.

Determinar la masa de un dtomo o de una molécula es evidentemente imposible
usando las balanzas, de ahi que los quimicos hayan decidido definir una “nueva”
unidad para medir la masa de dtomos y moléculas. A esa unidad se la denomina
unidad de masa atémica (uma) y ya que el hidrégeno se ha comprobado que es el
elemento de menos masa es logico definilo como unidad, definilo como uma.

Asi en una primera aproximacién diremos que la unidad de masa atédmica es
simplemente la masa de un dtomo de hidrogeno. De modo gue si decimos que, por
ejemplo, el carbono tiene de masa atémica 12 uma, con ello estamos diciendo que
un dtomo de carbono pesa 12 veces mds que un dtomo de hidrégeno, o si decimos
que la molécula de agua pesa 18 uma, decimos que una molécula de agua pesa 18
veces mds que un dtomo de hidrégeno, y asi sucesivamente.

Logicamente la masa de una molécula (masa molecular) se obtendrd por la suma de
las masas atdmicas de cada uno de los elementos que la forman. Esos datos de masas
atémicas vienen recogidas en la tabla periddica. Con todo, en los laboratorios las
balanzas no miden uma, sino gramos, de ahi que haga falta hallar una relacién entre
ambas escalas.

Mil moléculas (o dtomos) de cualquier especie es aln un nUmero muy pequeno para
poder pesarse en la balanza, pero todo es cuestidn de escoger un nimero muy
grande de moléculas (o dtomos) que podamos pesar. Légicamente, 1000 dtomos de
carbono —por ejemplo- pesarian en uma 12 - 1000. Si en lugar de elegir mil elegimos
6,02- 102 resulta que ese es un nUmero ya muy muy grande. Si escogemos 6,02- 1023
dtomos de carbono, éstos pesardn 12- 6,02 1022 uma, pero curiosamente, al poner
todos esos dtomos sobre la balanza, “curiosamente” pesan 12 gramos. Si ponemos
6,02:1023 moléculas de agua éstas pesarian en u 18- 6,02- 1022 uma, que en la balanza
nos dan 18 gramos.

CHgs + 202 — CO2 + 2H0
1 molécula 2 moléculas — 1 molécula 2 moléculas
1000 moléculas 2000 moléculas  — 1000 moléculas 2000 adtomos.
N moléculas + 2N moléculas — N moléculas + 2 N moléculas sulfato

1 mol de metano + 2 mol de oxigeno molecular — 1 mol de diéxido de C + 2 mol de agua

e El mol corresponde con la cantidad de sustancia que contiene 6.022 1023
dtomos o moléculas de una determinada sustancia.
e Coincide con la masa atémica o molecular, expresada en gramos.

1 uma = 1.66 10 24 g (DETERMINADA EXPERIMENTALMENTE CON ESPECTROMETRO DE MASAS)

Siun dtomo un dtomo de Carbono son 12 uma, calculomos la masa de un mol de C:

6.02210% dtamesde C ~ 12uma 1,6610‘24gmmos=12 ol C
1 moldeC 1 dtomesde C 1 umea— &
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Esa es la ventaja de elegir “e,se nUmero tan raro”, que la masa en gramos de la
especie elegida coincide NUMERICAMENTE con la masa en uma.

A ese numero se lo denomina “nimero de Avogadro”.

4. ECUACIONES DE LOS GASES.

Las relaciones existentes entre los reactivos se pueden aplicar tanto a sélidos como
a liguidos o gases, pero en las sustancias gaseosas, ademds de con pesos 0 Masas,
puede operarse con volimenes y se deben tener en cuenta las leyes de los gases. Las
principales son:
T=cte

S
e Ley de Boyle (1662): "Para una masa dada de
gas, a femperatura constante, el volumen es [fEe——
gt

inversamente proporcional a la presion.

e
p V = constante PiVi= P2Va=... -

P1. Vi P2, V2

e Ley de Charles: "A Presion constante, al
aumentar la T19 el volumen aumenta
proporcionalmente”

V/T= constante Vi/Ti= V2/T2

T, Vi T2. V2

e Ecuacion de los gases ideales o ecuacién de estado. Surge por combinacién
de las dos anteriores, y como el volumen es proporcional al n° de moles n:

PV/T=cte.

A partir de esta ecuacién podemos definir el concepto de VOLUMEN MOLAR, si
tenemos en cuenta el volumen que ocupa 1 mol de cualquier gas en las mismas
condiciones. En nuestro caso establecemos las condiciones normales de P=l1atm,
T9=273K. Como ya definid6 AVOGADRO, 1 mol de cualquier gas medido en las mismas
condiciones de presidon y temperatura ocupard siempre el mismo volumen.

1 mol de cualquier gas en C.N. ocupa un volumen de 22,4 |.
Como el volumen es directamente proporcional al n® de moles nos queda:

PV/T= n-cte

En condiciones normales: P=1 atm; T= 273K

R(cte)= Po-Vo/n-To = 0.082 atm:-I/K-mol = 8.31 J/K-mol (en C.N.);
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pV=nRT

Los gases reales, a bajas presiones obedecen a la ecuacion general de estado de los
gases ideales, sin embargo existen desviaciones que cobran importancia cuando se
eleva la presidon. Los gases ideales son aquellos cuyos comportamientos se ajustan a las
leyes establecidas y suponen la situacidn hipotética en el que las moléculas tienen un
volumen prdcticamente nulo y ausencia de fuerzas intermoleculares.

Podemos jugar con la ecuacién general, asi en el caso en que queramos conocer la
masa molecular (M) del gas, y conozcamos su masa obtenida experimentalmente:

P-V m RT - M _mRT
. = —" - =
M PV
O a partir de su densidad:
dRT
M=—
P

Podemos expresarla igualmente en funcidn de la concentracién en mol/l del gas:
PV =nRT »P=_-RT - P = cRT

e Ley de Dalton de las presiones parciales.

La mezcla de dos o mds gases que no reaccionan entre si, puede considerarse
como una disolucién entre gases donde se cumple:

a) Cada gas ejerce una presidn parcial, pi, igual a la que ejerceria si ocupase él
solo el volumen total.

b) La presidn parcial de cada gas es directamente proporcional a su fracciéon
molar.

c) La presion total es la suma de las presiones parciales.

Pi.V: niR'T

PT:PI +P2 +P3+

Ejemplo: Una mezcla gaseosa tiene la siguiente composicion en peso: 20% de oxigeno
molecular y 80% de metano (CH4). La presion total es 2 atm. Calcula la presién parcial de cada
gas.

La presidon parcial de cada gas serd la fraccién molar de cada gas por la presion total.

1mol 0,

20g 02.32‘9 de 0,

= 0,625 moles de 0,

1mol CH,

80g CH4'16 gdeCH,

= 5molesde CH,

P02= ng' PT =0.111- 2atm= 0,22 atm PCH4= 1,78 atm
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5.-COMPOSICION CENTESIMAL Y DETERMINACION FORMULAS.

Ejemplo.- Un éxido de nitrégeno contiene un 30,40% de nitrégeno. ;Cudl es la formula del
compuesto?. Masas atémicas: N = 14,01;0 = 16,00

Los nUmeros en la férmula sefalan la proporcidn atdmica existente, haciendo uso de
numeros sencillos: 1, 2, 3, 4, etc. Por tanto, habrd que calcular la proporcidon atémica
existente y posteriormente transformar esta relacién en nimeros enteros sencillos.

Dado que se conoce la composicion centesimal habrd que escoger una BASE DE
CALCULO. En este caso la base de cdlculo serd 100 g del compuesto, que contendrdn,
por tanto, 30,40 g de Ny 69,60% de O (IMPORTANTE: al escribir N se refiere a nitrégeno
combinado, no al gas nitrégeno de férmula N2).

Por tanto el nUmero de moles de dtomos presentes en los 100 g del compuesto serd:

1mol de dtomos N

30,40g N = 2,17 moles de atomos N
14gN

1 mol de &tomos O

60,609 0 16 g de O

= 4,355 moles de CH,

2,17 mol de dtomos N /2,17=1
4,35 mol de dtomos de O/2,17=2

Para transformar esa proporcion en numeros sencillos habrd que dividir dichas
cantidades por la menor de ellas, con o gue se encuentra que en el compuesto hay 1
mol & dtomo de N por cada 2moles 6 dtomos de O, es decir, resulta la férmula NO2

En general cualquier combinacién (NOz)r\, tiene la mi§mc proporcién, por lo que la
relacién mds simple (NO2)n se denomina FORMULA EMPIRICA.

Cada valor de n proporciona una FORMULA MOLECULAR. Para determinar el valor de n
serd necesario conocer la masa molecular.

Ejemplo.-En un compuesto orgdnico se identifica la presencia de carbono, hidrégeno y cloro. La
combustién de 1,000 g del mismo produce 1,364 g de diéxido de carbono y 0,698 g de agua. Un
litro de la sustancia en estado gaseoso a 41 °C y 771 mm de Hg tiene una masa de 2,549 g.
Determina la formula molecular del compuesto.

La masa de agua obtenida en la combustidon permite averiguar la masa (y por tanto el nimero
de moles) de hidrégeno presente en el compuesto. De la misma manera, la masa de didxido de
carbono permite calcular la masa de carbono presente en el compuesto. La masa de cloro se
calcula por diferencia.

12gC 1molC
*44gC0O, 12gC
2gH 1molH

1.364 g CO

=0,0310moles de C

0,698¢ H,O = 0,077 moles de H
OTNE Y g e H,0 1gH e
_ _ 1mol Cl _
masa de C/=1,000— 0,372— 0,078= 0,55 g C/ ——————= 0,0155moles CI
354gCl

Para transformar esta proporcién en otra equivalente pero de nimeros mds simples, basta dividir
por la menor cantfidad (en este caso 0,0155): 2,000 moles de C por cada 4,981 moles de Hy 1
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moles de CI; aproximando se tendrd la composicion 2 dtomos de C por cada 5 dtomos de H y
cada 1 dtomo de Cl:

Para determinar el nimero de dtomos totales en la molécula (C2HsCl)n (la férmula anterior,
llamada empirica, es una proporcién entre dtomos en la molécula), habrd que conocer la masa
molecular.

mRT _ 2,549-0,082-314

PV T 7L
760

m
PV=nRT=MRT—>M= - M = 64,70 g/mol

En este problema se ofrecen datos referidos a una muestra gaseosa de dicho compuesto. La
aplicacién de la ecuacion general de los gases ideales permitird determinar el valor de la masa
molecular:

De acuerdo a la férmula empirica, la masa molecular es 2x12,01 + 5x1,01 + 1x35,46 = 64,70 con lo
qgue n = 64,70 / 64,53 = 1 por lo que la férmula molecular del compuesto es C2HsCI

Ejemplo.- El dcido acetilsalicilico (ASPIRINA) es un compuesto orgdnico formado por carbono,
hidrégeno y oxigeno. La combustién de 5,40 g del mismo da lugar a 11,88 g de diéxido de
carbono y 2,16 g de agua. La determinacién de su masa molecular da un valor de 180 g/mol.

a. Expresa la composicién centesimal del dcido acetilsalicilico.

b. Determina la férmula molecular del mismo.

c. Escribe y ajusta la ecuacién correspondiente a la combustién.

d. ;:Qué volumen de AIRE en C.N. se necesita para la combustion de 100 g del dcido?
(composicién volumétrica del aire: 21 % oxigeno, 78% nitrégeno, 1% otros gases)

11,88 g CO 12g¢€ = 3,23 C1m016—027 les C
CCIE g co, T 9 g g T A0S
2,16 g H,0 29H =024gH 1m0lH_024 lesH
g e B0 9 g e moies
_ _ 1molO _
masa de O presente en 5,40 g de compuesto= 5,40— 3,24—0,24=1,92 g O 600 0,12 moles de O
g
,23 0,24
%C = 100 = 60%C %H =——100 = 4,44%C 35,56%0

5,40 5,40

b) La proporcion atémica en el compuesto es de 0,27 moles de C por 0,24 moles de Hy 0,12
moles de O.

La férmula empirica es (CsHsO4)n, cuya masa moleculares (9 x12+8x1+4x16).n=180—->n=1
por tanto, la férmula molecular es C9H804 .

c) CsHsOs+ 9 O2 —» 9 CO2 + 4 H20

d)
1 mol de 4cido 9 moles de 0,

100 g de dcido - 180 g de acido "1 mol de acido

= 5moles de 0,

e) Hay que tomar un volumen de aire V.a 1 atm y 0 °C (CN) que contenga 5 moles de O2,
siendo la presidn parcial de este gas el 21% de 1 atm, es decir, 0,21 atm. Por ello:

Po2.Vr=no2.R.T — 021.V7r=5.0,082.273 - VT=533 litros
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6.- ESTEQUIOMETRIA

Para proceder a este tipo de cdlculo es necesario escribir correctamente la reaccién
que fiene lugar. Ello nos obliga a ajustarla previamente si es necesario. Los coeficientes
que se anteponen a las especies que intervienen en la reaccién (reactivos y
productos) reciben el nombre de coeficientes estequiométricos y nos marcan las
PROPORCIONES EN MOLES (o en volumen para reacciones con gases) de las especies
gue intervienen. Ellos nos serdn de suma ayuda para resolver las cuestiones derivadas
del problema.

6.1. Cdlculos masa-masa.

El dato estd expresado en gramos vy la incégnita la piden también en gramos.

Ejemplo: ;Cudntos gramos de dicloruro de manganeso se obtienen cuando reaccionan 7,5 g de
dcido clorhidrico?

MnO2 + 4HCI —» MnClz +Cl2 +2H20

1m | 1mo nCl
7,5 gdeHCI ImoldeHCT 2 12609deM”C' [6,5gde MnCl, |
36,5 gdeHCl 4 mo Cl 1mo

Factor leido en la ecuacion ajustada. Nos
transforma dato (HCI) en incégnita (MnCla)

6.2. Cdlculos masa-volumen

El dato estd expresado en gramos vy la incégnita, por ser un gas, piden su volumen en
litros.

Ejemplo: ;Qué volumen de cloro se obtendrd cuando reaccionen 7,5 g de dcido clorhidrico?
a) Sisemideenc.n.
b) Sisemidea1,5atmy50°C

a) Cdiculo del volumen de Cl2 medido en c.n.

1molde HCl 1molde Cl, 22,41deCl,
36,5gde HCl 4molde HCl 1molde Cl,

7,5gdeHCL- =1,21ldeCl,

Factor leido en la Esta relacién se puede usar
ecuacion ajustada Unicamente cuando el gas esté
medido en c. n.

b) Cdlculo del volumen de Cl2 medido a 1,5 atmy 500 C

Primero se calcula el nUmero de moles de producto y a continuacién se usa la ecuacién
de los gases:

1moleeHTl  1mol de Cl
7 gdeH(fl 2 -
o 36,5 gdeHCl 4 mo Cl |

atm L
0,051 metes 0,082 323
v_NRT_ K bl X

P 1,5 atm

0,051mol de Cl,

=0,901L =901cm’®
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6.3 Cdlculos volumen - volumen

Si las sustancias consideradas estdn en fase gaseosa la relacidén establecida por la
ecuacién ajustada puede considerarse relacidon en volumen, siempre que los gases
estén medidos en las mismas condiciones de P y T (volUmenes iguales de gases
diferentes, medidos en las mismas condiciones de P y T contienen el mismo niumero de
moles).

Ejemplo: Calcular los litros de amoniaco que se obtendrdn cuando reaccionan 0,5 | de H: (se
supone que ambos gases estdn medidos a igual P y T).

N2 + 3H2ig —» 2NHs (g)

2L NH,

OS/H/ =0,333L NH,
/H/

6.4 Cdlculos con reactivos limitantes.

En caso de no existir equilibrio quimico (reaccién irreversible), la reaccién finaliza
cuando alguno de los reactivos se acaba. El reactivo que finaliza primero es el que
controla la reaccidn quimica, ya que éste es el que determina su final. Cuando falta
un reactivo ésta no puede continuar y se para. A este reactivo controlante de la
misma se le denomina reactivo limitante.

El reactivo limitante reacciona solamente con la cantidad adecuada de la ofra
sustancia, que se encuentra en exceso y de la que queda parte sin reaccionar.

Calculamos el reactivo limitante a partir de la proporcion: Aa + Bo—» ...

Moles sustancia a Moles sustancia b
A < B

Siendo Ay B los respectivos coeficientes estequiométricos. La proporcidn menor nos
dard el reactivo limitante.

Los cdlculos se efectian considerando solo las cantidades que reaccionan.

Ejemplo: Una mezcla de 100,0 g disulfuro de carbono y 200,0 g de cloro (gas) se pasa a través
de un tubo de reaccidén caliente produciéndose la reaccién:

C$S2+ 3 Cl2 > CCls + $2Cl2

Calcular la cantidad de S2Cl2 que se obtendrd.

v Como dan cantidades para ambos reactivos, vemos si estdn en cantidades
estequiométricas (justas):
L fustas) 00,0 gcs; —molCS, _431malcs,

7629,@8/

200,0 get; ~MCL__5 82 moles Cl,

70921/

Como (segun se lee en la ecuaciéon quimica) 1 mol de CS2reacciona con 3 moles de Clz, para
reaccionar con 1,31 moles de CS; se necesitarian: 1,31 x 3 = 3,93 moles de Cl,. Por tanto, como
solo existen 2,82 moles de Cla:

Reactivo en exceso (no reacciona todo): CS2. Reactivo limitante (reacciona todo) : Clz

Selectivitatio 12
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v A la hora de efectuar los cdlculos ha de tenerse presente que parte del CS2 quedard sin
reaccionar. Por fanto, ha de usarse, bien el reactivo limitante (reacciona totalmente), o bien
la parte que reacciona del reactivo en exceso:

282)16(1;%;;(1:’5/2]?; =126,998,Cl,

6.5. Cdlculos con reactivos impuros:

Cudndo existen reactivos no puros, que bien se encuentren en estado sélido o en
disoluciéon, hay que averiguar la cantidad de reactivo puro que va a reaccionar, pues
las impurezas no intervienen en dicha reaccioén.

Ejemplo: Al calentar el 6xido de mercurio (ll) se descompone en oxigeno (gas) y mercurio
metdlico. Calcular la cantidad de mercurio metdlico que podremos obtener al descomponer
20,5 g de un éxido del 80 % de pureza

2 HGO > 2 Hg + O2

80 gdeHgo . 1 mol Hgo . 2molHg . 2006 gHg
100 g de 6xido 216,6 g HgO 2molHgO 1molHg

T |

Parte de la muestra no es HgO. Por eso
hablamos de "“éxido” cuando nos
referimos a la muestra impura

20,5 g de o6xido - = 15,15g Hg

Factor que convierte
los gramos de muestra
en gramos de Hg O

6.6.-Cdlculos con reactivos en disolucién:

Sabemos que la disolucién es una mezcla homogénea que en nuestro caso estard
formada generalmente por un soluto en estado sdlido o liquido, y un disolvente que
serd agua en la mayoria de los casos. Para poder identificar el soluto y el disolvente,
vamos a repasar las formas en las que puede venir expresada la concentracién de la
disolucidn que nos da a conocer la proporcidn en la que se encuentran los
componentes en la mezcla.

e Porcentaje en masa. Indica los gramos de soluto en 100 gramos de disolucion.

g de soluto

% en masa = - —
g de disolucion

e Molaridad M:Indica los moles de soluto existentes en 1 L de disolucion.

moles de soluto

litros de disolucion

¢ Molalidad m : Indica los moles de soluto por kg de disolvente.

moles de soluto

- kg de disolvente
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e Normalidad N: Representa el nUmero de equivalentes gramo de soluto por litro
de disolucién.
_equivalente gramo de soluto

litros de disolucion

Equivalente gramo de un elemento es la cantidad del mismo que se combina o
reemplaza a un mol de hidrégeno (atémico).

- Para un elemento:1 eq = masa atdmica/valencia.
- Para un dcido: 1 eq = a la cantidad en g que produce un mol de H*.

- Para una base: 1 eq = a la canfidad en g que consume 1 mol de H* o que
produce 1 mol de OH-.

- En oxidacién-reduccién:1 eq = a la cantidad de sustancia que consume 1 mol de
electrones.

e Fraccién molar xi. Relaciona los moles de un componente y los moles totales.

6.7.-PREPARACION DE UNA DISOLUCION A PARTIR DE UN SOLIDO:

-Para preparar un volumen de una disolucidbn de una concentracion dada, se
calculan los moles necesarios de soluto puro, para ese volumen.
n =M -volumen

-A partir de los moles calculamos los gramos necesarios a pesar conocida la masa
molecular.

o S—
£ 58, :

\\. // f“

P
3
2
=

-A continuacion se diluye el sélido en vaso de precipitados, finalmente se vierte en el
MATRAZ AFORADO vy se enrasa.
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6.8.-PREPARACION A PARTIR DE OTRA DISOLUCION:

En ocasiones se suele partir de una disolucion concentrada y se procede a diluirla para
obtener ofra. Se suele realizar en muchas ocasiones a partir de disoluciones dcidas de
concentracién conocida.

Lo primero seria calcular la concentracion molar de la disolucién de dcido conocida.
A partir de su densidad y de su % de riqueza en peso calculamos dicha concentracion:

simbolas siglas indicadoras marca aquivalencia especificaciones
de peligrosidad de calidad registrada L/kg en liquidos de pureza
'1”"':1.-1 =

B e

29 Panreac

121020, 1677 TR
Hydrochloric Acid(37% PA-ACS-ISO

Acido Clorhidrico37%PA-ACS-ISO =

g Acide Chlorhydrique 37% PA-ACS-ISO g «
Salzsiure 37% PA-ACS-ISO - s
- Zoutzuur 37% PA-ACS-IS0 x =

Acido Cloridrico 37% PA-ACS-I50 riqueza

Acido Cloridrico 37% PA-ACS-1S0

HC M.=35 46 &—— masa molecular = -
PANREAG E08717C

T QUIMICA Bar
=115 .

i 4
-

el WasEs

g LOT SOXKXX000

Min. Val. YYZZzZ 1008 ml |

nombre fabricante
del producte  formula

EJEMPLO : HCI d=1.17 g/cm?® 37%

117 g disofucion 37 g._solsteHClpuro  Imol 1000 e’
fom IOW 365gACI 11

Conocemos ahora los moles por litro de la disolucidén concentrada .Para preparar
nuestra disolucién diluida extraemos de la disolucidon concentrada, el volumen que
contenga los moles necesarios para formar nuestra nueva disolucién diluida.

= 11,86 M

Moles a extraer de la disolucion concentrada = Moles para preparar la disolucién diluida
Vu extraer -M don. conc. = \' a preparar - M don. dilvida
6.8.1 PROCEDIMIENTO EXPERIMENTAL.

Se trata de preparar una disolucién acuosa a partir de la concentrada, Como
ejemplo, se van a preparar 100 mL de HCI 0,5 M,

Materiales:
* Una pipeta graduada con propipeta o una probeta,

* Un matraz aforado de 100 mL, una pipeta Pasteur y HCI comercial,
* Un frasco lavador con agua destilada y un recipiente para almacenar la disolucion.
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Va extraer M don. conc. = V a preparar * M don. diluida
Vi extraer- 11,86 mol/l, = 0,11.0,5 mol/l
Vi extraer= 0,0042 1= 4,2 ml

1. Calcula la cantidad de HCI comercial que necesitas para preparar esta disolucién,
Lee en su etiqueta lariqueza y la densidad de esta sustancia.

2. Echa agua destilada en el matraz aforado hasta que ocupe un tercio de su
volumen.

3. Mide el volumen de acido comercial que necesitas para preparar la disolucién con
la pipeta graduada O la probeta, Vierte dicho acido en el matraz aforado y remueve
para que se mezcle con el agua.

4. Anade agua destilada al matraz aforado hasta que te acerques a la marca del
enrase, remueve de vez en cuando.

5. Ayuddndote de la pipeta Pasteur, echa las gotas de agua destilada que necesites
hasta que la parte de abajo del menisco sea tangente a la marca del enrase,

6. Vierte la disolucion preparada en el interior de una botella que puedas tapar y pon
una etiqueta que indique la férmula del soluto y su concentracién (en este caso, HCI
0.5 M),

Para realizar este procedimiento serd estrictamente necesario mantener las normas de
prevencion y seguridad necesarias. Siempre trabajaremos en campana extractora,
provistos de bata, guantes y gafas de proteccion.

Ejemplo.- Explica como prepararias 220 mL de disolucién KOH 0,500 M partiendo de: a) KOH
solido con una riqueza del 95% b) otra disolucién de KOH 1,25 M.

Para preparar disoluciones se utilizan matraces aforados que se fabrican de 25, 50, 100, 250, 500
6 1000 ml. Por ello, se debe preparar 250 ml de disolucién y después medir 220 ml de la misma
con una probeta (se prepara 30 cc mds pero se gana precisién: el error es menor).

Por tanfo se necesitan n =M x V = 0,500 x 0,250 = 0,125 moles de KOH

a. Estos moles se cogen del sélido del 95%:

56,1 g KOH 100 g de KOH
1mol KOH 959 KOH

0,125 mol de KOH - = 7,38 g de KOH comercial

Después de pesar 7,38 g de KOH comercial, se echan en un matraz aforado de 250 ml. Se
anade agua destilada hasta un cuarto del matraz y se agita para disolver. Una vez disuelto
todo, se completa con agua destilada hasta la senal de enrase. Para utilizar 220 ml de esta
disolucién se usa una probeta apropiada.

b. Los 0,125 moles de KOH se toman de otra disolucion de KOH 1,25 M:

0,125 mol KOH ———%" _ _ 0.1 1 don = 100 cm? d
125 mo 125 mol Kon 1t don =100cm* don

En este caso se mide, con ayuda de una probeta, 100 cc de disolucidon KOH 1,25 My se echa en
el matraz de 250 mL, el cual se completa con agua destilada hasta la sefal de enrase. Sélo
gueda medir los 220 mL necesarios de disolucion.

Ejemplo.- Realiza los cdlculos necesarios y explica cémo se preparan en el laboratorio las
siguientes disoluciones acuosas:
a) 250 ml de disolucién 0,5 molar de sulfato de cobre
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b) 250 g de disolucién 0,5 molal de sulfato de cobre, partiendo, en ambos casos, de sulfato de
cobre pentahidratado (CuSO4.5H20).

a) Por tanto, conocida la molaridad (0,5 mol/litro) y el volumen de disolucién (0,25 1) se puede
calcular el nUmero de moles necesarios de CuSO4 y posteriormente (haciendo uso de factores
de conversién) calcular la masa de sal pentahidratada.

Para preparar la primera disolucién habria que pesar (balanza) 31,2 g de la sal pentahidratada,
echarlos en un matraz aforado de 250 cms3, anadir un poco de agua destilada para poder
agitar y disolver (nunca calentar un recipiente graduado o aforado) y después completar el
volumen hasta los 250 cm3 del matraz.

0,5 mol CuS0, 1 mol CuSO, - 5H,0 249,6 g CuSO, - 5H,0
-——— = 0,125 mol CuSO0, - 0

litro 1 mol CuS0, 1 mol CuSO, - 5H,0
= 31,2 g CuSO, - 5H,0

0,251

b) La molalidad es una medida de concentracién que no depende de la temperatura ya que
sustituye el volumen de disolucién por la masa del disolvente en kg:

masa disolvente (kg)
mo = moles soluto
Se desea preparar 250 g de disolucion (masa sulfato de cobre + agua) 0,5 molal, por tanto:

m/159,6 249,6 g CuSO, - 5H,0

05=——"2"" 1 =1848g CuSO,"
250 —m)-10—2 " g Ut 1596 g cuso,

= 28,89 g sal pentahidratada

Ejemplo.- Una muestra impura de 60 g de zinc metal reacciona con 140 cc de un dcido
clorhidrico, de densidad 1,19 g/mL y que contiene 35% en peso de cloruro de hidrégeno.
Calcula la pureza en zinc de la muestra. (NOTA: Las impurezas de la muestra no reaccionan con
el dcido clorhidrico)

La ecuacién quimica ajustada correspondiente es:

In + 2 HCl — ZnCl2 + H2
Se puede calcular el nUmero de moles de cloruro de hidrégeno (en disolucién acuosa se llama
dcido clorhidrico) presentes en los 140 cm3 de disolucion y a partir de ellos, los moles de Zn

presentes en los 60 g de muestra impura:

1,19 gdon 35gHClL 1molHCI 1molZn 654gZn
1 cm3don 100 gdon 36,5 g HCl 2mol HCl 1molZn

140 cm3 don - =5224g7Zn
La riqueza en tanto por ciento es la masa de cinc presente en 100 g de muestra:

52,24 gZn

100 tra———
g muestra 60 g muestra

= 87,06 g Zn - 87,06% de Zn

Ejemplo.-Se desea determinar la pureza de un dcido acético comercial. Para ello se diluyen 60
g del mismo y a la disolucién obtenida se le anaden 50 g de CaCO3 produciéndose la reaccién:
CH3COOH + CaCO3 — Ca(CH3COO0)2 + CO2 + H20
Cuando cesa el desprendimiento de CO2, se observa que quedan 2 g de carbonato de cailcio

sin reaccionar. Calcula la pureza del dcido acético comercial en tanto por ciento en peso.

La ecuacion quimica ajustada es:

2CH3COOH + CaCOs — Ca(CHsCOO)2 + CO2 + H20
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Han reaccionado completamente 48 g de CaCOs por lo que:
0
1 mol CaCO3; 2 molde acido acético 60 g acido acético

48 g CaCO; - . = 57,6 g de acid oti
gtatts 100 g CaCO4 1 mol CaCO4 1 mol acido acé’tico g ae acido acetico

Por tanto 60 g de acético comercial contienen 57,6 g de dcido puro — 96% de riqueza.

Ejemplo.- Se preparan 500 mL de disolucién de dcido nitrico (HNO3) 0,25 M a partir de dcido
comercial cuya riqueza es del 70% y densidad 1,42 g/mL.
a. Determina el volumen de dcido comercial que hay que utilizar para preparar la disolucion

deseada.
b. En una reaccién se utilizan 30 cm?3 de la disolucién 0,25 M ;que masa de dcido nitrico ha

reaccionado?

0,25 mol HNO; 63 g HNO; 100 g don comercial 1 cm3don comercial _

1000 cm3don 1 mol HNO, 70 g HNO; . 1,42 g don comercial —
= 7.9 cm3 don comercial

500cm3don -

0,25 mol HNO; 63g HNO,
1000 cm3don 1 mol HNO;

30 cm3 don - = 0,47 g HNO,

6.9 MEZCLA DE DISOLUCIONES.

En el caso de que formemos disoluciones a partir de una mezcla de ofras dos de solutos
idénticos, tendremos que tener en cuenta el nUmero de moles de dicho soluto procedente de
cada disolucién.

Asi si tenemos un volumen Va de una disolucidén de concentracién May la mezclamos con un
Volumen Vb de una disolucion de concentraciéon Mp

La concentracion de la mezcla M serd:

Ll ng +ny _ MaVa +Mbe

M
Vr Vr

sabiendo que Vi=VatVp
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Ejercicios propuestos:

1. El andlisis de la clorofila muestra que tiene 2,68% de magnesio. sCudntos dtomos de magnesio
hay en un gramo de clorofila?

2.-Calcula la masa en gamos de una molécula de amoniaco.

3. Calcular en nUmero de moléculas para las cantidades que se indican de las sustancias
siguientes: a) 2,5 g de propanol. b) 89,6 | de metano medido a 0,5 atm.y 273 °C

4. Un compuesto orgdnico tiene 60% de C, 4,48 % de H, y 35,5% de O. 3Cudl es su férmula
empirica?

5. Se sabe que los elementos presentes en la vitamina C, son: carbono, hidrégeno y oxigeno. En
un experimento se quemaron exactamente 2 gramos de vitamina C, obteniéndose 3 g de
diéxido de carbono y 0,816 g de agua.

a) A partir de los resultados anteriores, establecer la férmula empirica de la vitamina C.

b) Se desconoce el peso molecular con precisién, pero se sabe que su valor estd comprendido
entre 150 y 200.Hallar la férmula molecular de la vitamina C.

6. Un compuesto orgdnico tiene la siguiente composicion centesimal: C= 24,25%, H= 4,05 %; Cl=
71,8%.Un litro de dicho gas a 700 mm de Hg y a 110°C tiene una masa de 3,085 g. Deducir su
féormula molecular.

7. Se disuelven 350 g de cloruro de cinc en 650 g de agua y se obtienen 740 ml de disolucion. Se
pide la concentracion en: g/l, M, m, fraccién molar de soluto y disolvente y % en peso de soluto.

8. 3Cudl es la molalidad de una disolucion que contiene 9,209 g de propanotriol disueltos en 50
g de agua?¢

9. Calcula los litros de disolucion 2M que se pueden preparar con 15 kg de formato sédico.

10. Se disuelven 30 gramos de dcido sulfurico en el agua necesaria para preparar 250 ml de
disolucién. a) Calcula su molaridad. B) Se diluyen los 250 ml hasta un volumen doble. Se toman
50 ml de la disolucién resultante. Calcula las moléculas de sulfurico que existirdn en ellos.

11. Calcula la molalidad y la fracciéon molar de una disolucién de carbonato de amonio al 10%.

12. Calcular los gramos de hidréxido de sodio y de agua necesarios para preparar 300 ml de
disolucion al 20% en NaOH cuya densidad es igual a 1,2 g/ml.

13. Se prepara una disolucién mezclando 30 ml de agua, de densidad 1 g/ml, con 40 ml de
acetona, de densidad 0,6 g/ml. La densidad de la disolucién resultante es 0,9 g/ml. Calcular la
concentracién expresada en % en peso y la molaridad.

14. Calcula la molaridad de un dcido sulfurico comercial de d= 1,83 g/mly 93,64 % de pureza

15. EI HCI comercial tiene 37% de riqueza y d=1,19g/ml. 3Qué cantidad de agua hay que anadir
a 10 ml de dicho dcido para que resulte 0,1M?2

16. Se mezclan 10 ml de una disolucién 0,1 M de A con 15 ml de una disolucién 0,2 M de B.
2Cudles son las nuevas concentraciones de Ay B2

17. Se mezclan 150 ml de un dcido sulfurico del 30% y de densidad d = 1,34 g/ml con 850 ml
de ofro dcido sulfurico del 93% y de densidad 1,86 g/ml. La densidad de la disolucidon resultante
es 1,60 g/ml. Calcular su molalidad y molaridad.

18. Calcular el volumen de dcido clorhidrico 12 M que se necesita para preparar por
disolucién con agua 250 ml de una disolucién 1,5M de este dcido.

19. Explicar cémo se prepararian 60 ml de una disolucidon de nitrato de plata que
contengan 0,03 g nitrato de plata por mililitro.
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20. 5Qué volumen de dcido nitrico diluido de densidad 1,11 g/mly 19% de riqueza contiene
10 g de d&cido nitrico?

21. Se disuelven 5 g de nitrato de calcio en agua hasta completar 250 ml de disolucién.
Suponiendo que la sal se encuentra totalmente disociado, calcular: a) La concentracién molar
de nitrato de calcio. b) el volumen de disolucién que contendrd 0,8 g de idn calcio.

22. 3Qué volumen de aire (21% de O2y 79% de N2, en volumen) que estd a 17°C y 735 mm
de Hg serd necesario para readlizar la combustién completa de 10,4 litros de acetileno (etino),
medidos en condiciones normales?

23. Una muestra de 1,445 g de estano se trata con fllor gaseoso hasta que se alcanza un peso
constante de 2,360g. a) Determina la férmula del compuesto formado. b) sQué volumen de gas
flbor, medido en condiciones normales habrd reaccionado?

24. Al calentar nitrato sédico se descompone en nitrito sédico y oxigeno. Calcular cudl serd la
riqueza de un nitrato impuro si al calentar 60g del mismo se producen 5500 cm?® de oxigeno
medidos en C.N.

25. La combustion de etanol produce diéxido de carbono y agua. Calcular a) qué volumen de
diéxido de carbono, en c.n., se obtendrd al quemar 11,5 g de alcohol. B) Cudntas moléculas de
oxigeno serdn necesarias para esa combustion.

*26. Se tratan 200g de carbonato de calcio con dcido clorhidrico suficiente para su reaccién
total. El diéxido de carbono formado se lleva a un vaso que contiene una disolucién de
hidroxido sédico ddnde se supone reacciona por completo para dar carbonato de sodio. q)
Escribir ajustadas las reacciones quimicas que representan los dos procesos descritos (en ambas
se forma agua). b) 3Qué cantidad de hidroxido de sodio se necesita?

*27. Al guemar 40 cm® de una mezcla de metano y propano, con suficiente cantidad de
oxigeno, se producen 100 cm? de didéxido de carbono. Calcular: a) La composicidon de la mezcla
inicial; b) El volumen de oxigeno necesario para la combustion completa de la mezcla.

*28. Se calienta una muestra de 635 g de sulfato de cobre (ll) pentahidratado hasta su
descomposicién completa en agua, triéxido de azufre y dxido de cobre (Il). Calcular:

a) El volumen de vapor de agua desprendido a 200° y 550 mm Hg

b) Molaridad de la disolucién de dcido sulfurico que se obtendrd al recoger la totalidad de
trioxido de azufre en agua, completando hasta un litro de disolucién.

29.a)Calcula la pureza de una muestra de sodio, sabiendo que cuando 10 g de la misma
reaccionan con agua producen hidréxido sdédico y se desprenden 4 litros de hidrégeno medidos
a 25°C y 720 mm de Hg.

b) Calcula la molaridad de hidroxido resultante, si el volumen total de la disolucién es de 100 ml.

30. El sulfato de amonio se obtiene industrialmente burbujeando amoniaco gaseoso a través de
dcido sulfurico diluido. Calcula:

a) El volumen de amoniaco, a 20°C y 700 mm Hg, necesario para obtener 50 kg de sulfato de
amonio del 80% de riqueza en peso.

b) El volumen de dcido sulfurico de densidad 1,40 g/ml y 50% de riqueza en peso, que se
consumird en dicha preparacion.

31. Se desea determina la pureza de un dcido acético comercial. Para ello se diluyen 60 g del
mismo y a la disolucién obtenida se le anaden 50 g de carbonato de calcio. Cuando cesa el
desprendimiento de didxido de carbono, se observa que quedan 2 g de carbonato de calcio
sin reaccionar. Calcula la pureza del dcido acético comercial en tanto por ciento en peso.
Reaccidn sin gjustar: CH3COOH + CaCO3z — (CH3COO)2Ca + CO2 + H20

32. Un globo meteoroldgico se llena con hidrégeno procedente de la reaccion siguiente:

CaHz 5+ H20(1) — Ca(OH)2 + Hz(g)
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a) 3Cudntos gramos de hidruro de calcio hardn falta para producir 250 ml de hidrégeno en
condiciones normales?

b) sQué volumen de HCI 0,1 M serd necesario para que reaccione con todo el hidréoxido de
calcio formado?

c) 5Qué volumen adquirird el globo si asciende hasta una zona donde la presidén es de 0,5 atmy
la temperatura -73°C?2

33. El cianuro de hidrégeno, es un liquido incoloro, voldtil, con el olor de ciertos huesos de frutas
(por ejemplo los huesos de la cereza). El compuesto es sumamente venenoso. zCudntas
moléculas hay en 56 mg de cianuro de hidrégeno, la dosis téxica promedio?.

34. 3Cudntos gramos de metano hay en 1,20 104 moléculase.
35. 3Cudntos dtomos de oxigeno hay en 1 g de Oz, Oz y de O¢2.

36. 5Qué volumen (ml) de una disolucién de etanol (C2H«O) que tiene 94% de pureza en masa,
contiene 0.2 moles de etanol?. La densidad de la disolucién es 0,807g/ml. 3Cudntos dtomos de
hidrégeno hay en 10 ml de etanol? (considera que es una disoluciéon acuosa).

37. Una aleacion que contiene hierro (54,7% en masa), niquel (45,0 %) y manganeso (0,3%) tiene
una densidad de 8,17 g/ml

a) 3Cudntos moles de hierro hay en un bloque de aleacién que mide 10cmx20cmx15cm?.

b) sCudntos dtomos de manganeso hay en la mitad del bloque que se menciona en el
apartado anteriore.

38. La composicion en tanto por ciento del acetaldehido es 54,5% de C, 9.2% de Hy 36,3 de O, y
su masa molecular es 44 uma. Determina la férmula molecular del acetaldehido.

*39. El &xido de titanio (IV) se calienta en corriente de hidrégeno perdiendo algo de oxigeno. Si
después de calentar 1,598 g de &xido de titanio (IV), el peso se reduce en 0,16 g 3Cudl es la
formula del producto final2

40. Al guemar una muestra de un hidrocarburo (compuesto formado por carbono e hidrégeno)
se producen 12,28 g de didxido de carbono y 5,86 g de agua. a) 3Cudntos gramos de muestra
se quemaron? b) 3Cudl es la composicidn centesimal de cada elemento en el compuesto? c¢)
2Cudl es la férmula empirica del compuesto orgdnico?

41. Se determind que un compuesto orgdnico contiene solo 3 elementos: carbono, hidrégeno vy
cloro. Cuando se quemd por completo en el aire una muestra de 1,5 gramos del compuesto, se
produjeron 3.52 g de didxido de carbono. En otro experimento, el cloro de una muestra de un
gramo del compuesto, se transformd en 1,27 gramos de cloruro de plata.

a) 3Cudl es la masa en gramos que hay de cada elemento en 1,5 gramos de muestra del
compuesto mencionado?

b) sCudl es la composicién porcentual de cada elemento en el compuesto?

c) 5Cudl es la férmula empirica para esta sustancia orgdnica?

42. La vitamina E tiene 11,21% en masa de hidroégeno. Si un mol de vitamina E contiene 3,01 1025
dtomos de hidrégeno

a) 3Cudl es la masa molar de la vitamina E2

b) sCudntos dtomos de hidrégeno hay por molécula de vitamina E?

43. La etiqueta de un frasco de 250 ml de un insecticida indica que el frasco contiene 0,1 % en
masa, de Ci2H1NO2, scudntas moléculas de Ci2H1iNO2 hay en el frasco, suponiendo que la
solucion tiene una densidad de 1,0 g/ml?2

44, Calcula la masa en gramos de: a) 6,33 moles de carbonato dcido de sodio; b) 3,0:10-5 moles
de dcido sulfurico.

45. Un dtomo de un elemento tiene una masa de 9,786-102 gramos. 3Cudl es su masa atémica
expresada en uma?
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46. Dos volumenes de un gas A se combinan con un volumen de gas B para producir dos
volumenes de gas C. 3Cudntas moléculas de C se obtienen de dos moléculas de B2

47. Un tubo de ensayo contiene 25 ml de agua. Calcula:

a. el nUmero de moléculas de agua que hay en él.

b. El nUmero total de dtomos de hidrégeno que hay contenidos en esas moléculas de agua.
c. La masa, en gramos, de una molécula de agua.

Dato: Densidad del agua = 1g/ml

48. Se tiene una disolucién de sosa cdustica (NaOH) 0,6 M. determina el volumen necesario de
una disolucién de sosa cdustica de densidad 1,2 g/mL y riqueza 24% que se deberd agregar a 11
de la primera disolucién para que resulte finalmente una disolucion 0,75 M. Considera que los
volUmenes son aditivos.

49. Se tiene un litro de una disolucion de dcido sulfurico del 98% de riqueza y densidad de 1,84
a/mil.

Calcula: a) la molaridad y la molalidad; b) el volumen de esa disolucién necesario para
preparar 100 ml de otfra disolucién del 20% y densidad 1,14 g/ml

50. Se hacen reaccionar 10 gramos de cinc metdlico con dcido sulfUrico en exceso. Calcula: a)
el volumen de hidrégeno que se obtiene, medido a 27° C y 740 mm de Hg; b) La masa de
sulfato de cinc formada si la reaccidn tiene un rendimiento del 80%.

51. El cloro se obtiene en el laboratorio por reaccién del dcido clorhidrico con el didxido de
manganeso. En el proceso también se obtiene cloruro de manganeso (ll) y agua. A) Escribe la
reaccién gjustada; B) Calcula el volumen de disolucién de dcido clorhidrico de densidad 1,15
g/cc y 30% en masa necesarios para obtener 10 L de gas cloro, medidos a 30°C y 1 atm de
presion.

52. Se cdadlienta una muestra de mineral de 2,00 gramos que contiene carbonato cdicico vy
diéxido de silicio hasta obtener una masa constante de 1,34 g. El carbonato cdicico se
descompone en didxido de carbono gaseoso y éxido de calcio, mientras que el didxido de
silicio se mantiene inalterado. Calcula la riqueza en % del carbonato cdlcico en la muestra.

53. Se mezclan 100 ml de HCI 0,2 M, 400 ml de HCI 0,1 My 250 ml de agua destilada. Calcula la
molaridad de la disolucidn resultante. Suponer que los volumenes son aditivos.

*54. Una muestra de 2 g que contiene Al'y SiOz2 es tratada con HCI en exceso recogiéndose 275
ml de H2 gas saturado con vapor de agua a 27°C y 768 mm de Hg de presion. Calcula: a)
scudntos gramos de hidrégeno y de agua contiene el gas?; b) Calcula la riqueza del aluminio
en la muestra. Datos: presidn de vapor del agua a 27°C: 21 mm de Hg; el SiO2 no es alterado por
el HCI.

(Al + SiO2) + HCl — AICI3 +SiO2 + H2

55. Un compuesto orgdnico contiene carbono, hidrégeno y oxigeno. Cuando se queman 15
gramos de compuesto se obtienen 22 gramos de didxido de carbono y 9 gramos de agua. La
densidad del compuesto en estado gaseoso, a 150°C y 780 mm de Hg es 1,775 g/L. Calcula la
férmula molecular del compuesto.

56. Se mezclan 2 litros de acetileno (efino) y 9 litros de oxigeno medidos en las mismas
condiciones. Se produce la combustion completa del acetileno y se vuelve a las condiciones
iniciales, quedando el agua en estado gaseoso. Calcula: a) el volumen de la mezcla gaseosa
final; b) su composicidn en % en volumen; c) su composicién en % en masa.

57. La combustién completa de una muestra de hidrocarburo gaseoso produjo 3 L de didxido de
carbono y 4 L de vapor de agua medidos a 27°C y 1,23 atm. Calcula la férmula del
hidrocarburo.

58. La combustion completa de 1,50 gramos de propano produjo 1030 mL de diéxido de

carbono, medidos en condiciones normales de presion y temperatura. 3Cudl es el rendimiento
de la reaccién?
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59. Cuando se agregd una gran cantidad de agua sobre 100 g de carburo de calcio se
produjeron 28,3 g de acetileno, segun la reaccién (no balanceada):

CaCz2 + 2 H20O — Ca (OH)2 + C2H2 (9)
a. Calcule el porcentaje de rendimiento de la reaccién.
b. sCudl seria el reactivo limitante si 100 g de carburo de calcio reaccionaran con 100 g de
agua?

60. En un recipiente de 5 litros de capacidad se introducen 10 g de hidrégeno y 20 g de
nitrégeno a temperatura de 27 °C y se hace reaccionar la mezcla para formar amoniaco.
Determina:

a. Porcentaje del reactivo que queda sin reaccionar.

b. Presidon del recipiente cuando ha reaccionado el 40% del reactivo limitante.

c. Masa de amoniaco formada.

61. En la reaccién del carbonato de calcio con dcido clorhidrico se utiliza una caliza del 92% de
riqueza.

a) sQué cantidad de caliza se necesita para obtener 250 kg de cloruro de calcio?

b) Si el dcido utilizado es del 70% de riqueza y densidad 1,42 g/cm 3 scudntos litros de este
dcido serdn necesarios?

62. Una mezcla de 100 kg de CS2y 200 kg de Cl2 se pasa a través de un tubo de reaccion y
calentado se produce la reaccion:
CS2 + 3Clz — CCls + $2Cl
a. El reactivo que no reacciona completamente.
b. La cantidad de este reactivo que no reacciona.
c. El peso de $2Cl2 que se obtiene.
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Soluciones a los ejercicios:

PCENCNAWN

10
"
12
13
14
15
16
17
18
19

20.

21

22,
23.

24

25.
26.

27

. 6,64 102 at. De Mg
.2,82102g
.a) 2,51 102molec. b) 6,022 102 molec.

CoHgO4
a) C3H4O3 b) CeHsOs
C2H402

. 472,97 g/1; 3,47 M; 3,95m; Xs= 0,066; Xd=0,933; 35%

2 molal

1101
.a) 1,22 M b) 1,84 102 moléculas.
. 1,16 m Xs=0.020
. 729; 2889
. 44,44%; 6,83M
. 17,48 M
L1196 ml

A=0.04 M B=0,12M
. 62,13 m; 14 M
.31.3ml
.1.8¢g
47,4 ml
.0,12M; 167 ml
V(O2)= 28,56ml V(aire)= 136 ml
SnF4; 0,54 1 fldor.
. 63,75%
VCO2= 11,2 1; moléculas Oz= 4,5 102 molec.
160 g NaOH
.V metano = 10 cms; Vpropano= 30 cm3 b)170 cm3
. d) 6821Db) 2,55 M
.a)71,3%b)3,1 M

a) 1,58 1041 b) 42,4 |
. 96%
.a) 0,234 gb) 112 ml c) 365ml
. 1.25-102" moléculas de cianuro de hidrégeno
. 3,19-101? g. de metano
. 3,76-1022 dtomos
. 12,13 ml; 6,28:1023 dtomos de hidrégeno
. a) 240 moles de dtomos de hierro; b)4,03-1023 dtomos de manganeso
. C2H4O
. Ti2O3
.a) 4,0 g; b) 83,7y 16,3 % de carbono e hidrdgeno respectivamente; c) C3H7
.a) 0,96 g C; 0,075 g H; 0,465 g Cl; b) 64%, 5% y 31 %; c) C6H5CI
. 446 g/mol; 50
. 7,48-1020 moléculas
.a) 532 g.;2,9°10-3 g.
. 58,91 uma
. cuatro
. 8,36-1023 moléculas de agua; 1,67 -1028 dtomos de hidrégeno; 3-1023 g.
. 23,25 mL
.a) 18,4 M; 500 m; b) 12,6 cm?3
.a)3,801;b) 19,49
. d) 4HCI+MnO2!Cl2+MnCl2+2H20 b) 170,3 mL
.75%
. 0,08 M
.a) 5,56 ~10'3g H20y 2,2:102 g de Hz; b) 10%
. C2H4O2
.a) 10 L; b) 40% O2; 40% COz2; 20% H20; c) 37,64% O2; 51,76% CO2; 10,6% H20
. CsHs
. 45%
. 69.7%; CaCz
. a) 57% del Hinicial; b)25,2 atm ¢)24,1g
.245kg de caliza ; 165,41
. CS2; no reaccionan 27 Kg
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EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD PROPUESTOS

SELECTIVIDAD 02/03

1. Una disolucidon de HNO; 15 M tiene una densidad de 1'40 g/mL. Calcule:

a) La concentraciéon de dicha disolucién en tanto por ciento en masa de HNO3.

b) El volumen de la misma que debe tomarse para preparar 10 L de disolucidn de
HNO3 0'05 M.

Masas atomicas: N=14; 0 =16; H=1

2. Calcule:

a) La masa, en gramos, de una molécula de agua.

b) El nUmero de atomos de hidrdgeno que hay en 2 g de agua.

c) El nUmero de moléculas que hay en 11'2 L de H2, que estan en condiciones normales de presién y
temperatura.

Masas atomicas: H=1; O = 16.

3. El carbonato de sodio se puede obtener por descomposicién térmica del bicarbonato
de sodio, segun la reaccion:

2 NaHCO3 — N82CO3 + COz + Hzo
Se descomponen 50 g de bicarbonato de sodio de un 98% de riqueza en peso. Calcule:
a) El volumen de CO2 desprendido, medido a 25°C vy 1,2 atm.
b) La masa, en gramos, de carbonato sddico que se obtiene.
Datos: R = 0,082 atm. L. K-1 mol-1. Masas atémicas: Na = 23; H=1; C=12; O = 16.

4. La formula empirica de un compuesto organico es C,H40. Si su masa molecular es 88:
a) Determine su formula molecular.

b) Calcule el nimero de atomos de hidréogeno que hay en 5 g de dicho compuesto.
Masas atomicas: C=12; 0O =16; H = 1.

5. La estricnina es un potente veneno que se ha usado como raticida, cuya formula es C,;H2,:N,0,. Para
1 mg de estricnina, calcule:

a) El numero de moles de carbono.

b) El nUmero de moléculas de estricnina.

c) El nimero de dtomos de nitrégeno.

Masas atomicas: C=12; H=1; N = 14; O = 16.

6. Al tratar 5 g de galena con acido sulfurico se obtienen 410 cm3 de H2S, medidos en condiciones
normales, segun la ecuacién:

PbS + H,S04— PbSO4; + H>S

Calcule:

a) La riqueza de la galena en PbS.

b) El volumen de acido sulfurico 0,5 M gastado en esa reaccion.

Masas atomicas: Pb = 207; S = 32.

7. Dada una disolucién acuosa de HCI 0,2 M, calcule:

a) Los gramos de HCI que hay en 20 mL de dicha disolucion.

b) El volumen de agua que habra que afadir a 20 mL de HCI 0,2 M, para que la
disolucion pase a ser 0,01 M. Suponga que los volumenes son aditivos.

Masas atomicas: H = 1; Cl = 35,5.

8. Calcule el nUmero de atomos que hay en:

a) 44 g de CO..

b) 50 L de gas He, medidos en condiciones normales.
c) 0,5 moles de 02.

Masas atomicas: C = 12; O = 16.

9. Las masas atomicas del hidrdgeno y del helio son 1 y 4, respectivamente. Indique,
razonadamente, si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas:

a) Un mol de He contiene el mismo nimero de dtomos que un mol de H2.

b) La masa de un atomo de helio es 4 gramos.

¢) En un gramo de hidrégeno hay 6’023:1023 dtomos

SELECTIVIDAD 03/04

1. Calcule:

a) La masa de un atomo de bromo.

b) Los moles de atomos de oxigeno contenidos en 3’25 moles de oxigeno molecular.
c) Los atomos de hierro contenidos en 5 g de este metal.

Masas atomicas: Br = 80; O =16; Fe = 56.
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2.a) Explique el procedimiento a seguir, indicando el material de laboratorio
necesario, para preparar 250 mL de una disolucidn acuosa 0’2 M de NaOH (masa
molecular = 40).

b) ¢Cual es la concentracién de OH- ?

c) éCual es su pH?

3. Una bombona de butano (C4H10) contiene 12 kg de este gas. Para esta cantidad
calcule:

a) El numero de moles de butano.

b) El nUmero de atomos de carbono y de hidrégeno.

Masas atomicas: C = 12; H = 1.

4. En 1’5 moles de CO,, calcule:

a) ¢Cuantos gramos hay de CO, ?
b) ¢éCuantas moléculas hay de CO,?
c) ¢Cuantos atomos hay en total?
Masas atomicas: C = 12; O = 16.

5. Se toman 2 ml de una disolucién de &cido sulfurico concentrado del 92 % de riqueza
en peso y de densidad 1’80 g/mL y se diluye con agua hasta 100 mL. Calcule:

a) La molaridad de la disolucién concentrada.

b) La molaridad de la disolucion diluida.

Masas atomicas: S = 32; H=1; O = 16.

6. Dada la reaccién de descomposicion del clorato de potasio:
2 KCIO3 — 2 KCI + 3 0,
calcule:
a) La cantidad de clorato de potasio, del 98’5 % de pureza, necesario para obtener
12 L de oxigeno, en condiciones normales.
b) La cantidad de cloruro de potasio que se obtiene en el apartado anterior.
Masas atomicas: Cl = 35'5; K = 39; O = 16.

7.a) Calcule el volumen de acido clorhidrico del 36 % de riqueza en peso y densidad
1’19 g/ml necesario para preparar 1 L de disolucion 0’3 M.

b) Se toman 50 mL de la disolucién 0’3 M y se diluyen con agua hasta 250 mL.
Calcule la molaridad de la disolucion resultante.

Masas atomicas: H = 1; Cl = 35'5.

8. Se hacen reaccionar 200 g de piedra caliza que contiene un 60 % de carbonato de
calcio con exceso de acido clorhidrico, segun:

CaCOs + 2 HCI — CaCl, + CO, + H,O

Calcule:

a) Los gramos de cloruro de calcio obtenidos.

b) El volumen de CO, medido a 17 °Cy a 740 mm de Hg.

Datos: R = 0’082 atm-L-K-1-mol-1. Masas atdmicas: C = 12; O = 16; Cl = 35’5; Ca = 40.

9. En 10 g de Fex(S04)s:

a) ¢Cuantos moles hay de dicha sal?

b) ¢Cuantos moles hay de iones sulfato?

c) éCuantos atomos hay de oxigeno?

Masas atomicas: Fe =56 ; S =32 ; O = 16.

10. Calcule:

a) La masa de un atomo de potasio.

b) El nUmero de atomos de fésforo que hay en 2 g de este elemento.
c) El nUmero de moléculas que hay en 2 g de BCls.

Masas atomicas: K = 39; P = 31; B = 11; Cl = 35’5.

SELECTIVIDAD 06/07

1.- Razone:
a) ¢Qué volumen es mayor el de un mol de nitrégeno o el de un mol de oxigeno, ambos medidos en
las mismas condiciones de presién y temperatura?
b) ¢Qué masa es mayor la de un mol de nitrégeno o la de uno de oxigeno?
c) ¢D6nde hay mas moléculas, en un mol de nitrégeno o en uno de oxigeno?
Masas atomicas: N = 14; O = 16.

2.- En tres recipientes de la misma capacidad, indeformables y a la misma temperatura, se introducen

respectivamente 10 g de hidréogeno, 10 g de oxigeno y 10 g de nitrogeno, los tres en forma molecular y
en estado gaseoso. Justifique en cual de los tres:
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a) Hay mayor niumero de moléculas.

b) Es menor la presion.

c) Hay mayor numero de dtomos.

Masas atomicas: N = 14; H=1; O = 16.

3.- a) ¢Cuantos atomos de oxigeno hay en 200 L de oxigeno molecular en condiciones normales de
presion y temperatura?
b) Una persona bebe al dia 2 L de agua. Si suponemos que la densidad del agua es 1 g/mL
¢Cuantos atomos de hidrégeno incorpora a su organismo mediante esta via?
Masas atomicas: H = 1; O =16.

4.- Si consideramos los compuestos CsHs Y CoH» , razone de las siguientes afirmaciones cuales son
ciertas y cudles falsas:
a) Los dos tienen la misma férmula empirica.
b) Los dos tienen la misma férmula molecular.
c) Los dos tienen la misma composicion centesimal.

5.- Un recipiente cerrado contiene oxigeno, después de vaciarlo lo llenamos con amoniaco a la misma
presion y temperatura. Razone cada una de las siguientes afirmaciones:
a) El recipiente contenia el mismo niumero de moléculas de oxigeno que de amoniaco.
b) La masa del recipiente lleno es la misma en ambos casos.
c) En ambos casos el recipiente contiene el mismo nimero de atomos.

6.- Una disolucion acuosa de acido sulfurico tiene una densidad de 1’05 g/mL, a 20 °C, y contiene 147 g
de ese acido en 1500 mL de disolucién. Calcule:
a) La fraccion molar de soluto y de disolvente de la disolucion.
b) ¢Qué volumen de la disolucién anterior hay que tomar para preparar 500 mL de disoluciéon 0’5 M
del citado acido?
Masas atomicas: H=1; O = 16; S = 32.
7.- Se disuelven 30 g de hidrdéxido de potasio en la cantidad de agua necesaria para preparar 250 mL de
disolucion.
a) Calcule su molaridad.
b) Se diluyen 250 mL de esa disolucién hasta un volumen doble. Calcule el nimero de iones potasio
que habra en 50 mL de la disolucién resultante.
Masas atomicas: K=39; H=1; O = 16.

6.- Se mezclan 20 g de cinc puro con 200 mL de disolucion de HCI 6 M. Cuando finalice la reaccién y
cese el desprendimiento de hidrégeno:

a) Calcule la cantidad del reactivo que queda en exceso.

b) ¢Qué volumen de hidrégeno, medido a 27 °C y 760 mm Hg se habra desprendido?

Datos: R = 0’082 atm-L- K*-moll. Masas atémicas: Zn = 65’4; Cl = 35'5; H = 1.

9.- A temperatura ambiente, la densidad de una disolucidn de acido sulfurico del 24% de riqueza en
peso es 1’17 g/mL. Calcule:

a) Su molaridad.

b) El volumen de disolucién necesario para neutralizar 100 mL de disolucién 2’5 M de

KOH.

Masas atomicas: S = 32; O = 16; H = 1.
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1.- El carbonato de calcio reacciona con acido sulfdrico segun:
CaCOs; + H,SO, — CaS04; + CO; + H,0
a) ¢Qué volumen de acido sulfirico concentrado de densidad d = 1,84 g/cm?® y 96% de riqueza en
peso sera necesario para disolver una muestra de 10 g de CaCO5?
b) ¢Qué cantidad de CaCOs del 80 % de riqueza en peso serad necesaria para obtener 20 L de CO, ,
medidos en condiciones normales?
Masas atomicas: C=12; 0O =16; H=1; S=32; Ca=40

2. - Una disolucién de acido clorhidrico concentrado de densidad 1,19 g/ mL contiene 37% de HCI.
Calcule:

a) La fraccién molar de HCI.

b) El volumen de dicha disolucién para neutralizar 600 ml de una disolucién 0,12 M en hidréxido
de sodio.
Datos: masas atémicas : Cl=35,5; H=1; 0 = 16

3. - Se tienen 8,5 g de amoniaco y eliminamos 1,5 .10% moléculas.
a) <¢Cuantas moléculas de amoniaco quedan?
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b) ¢Cudntos g de amoniaco quedan?
c) ¢éCuantos moles de atomos de hidrégeno quedan?
Masas atomicas: N = 14; H = 1.

4.- Un recipiente de 1 litro de capacidad se encuentra lleno de gas amoniaco a 27 °C y 0’1 atmdsferas.
Calcule:

a) La masa de amoniaco presente.

b) El nimero de moléculas de amoniaco en el recipiente.

c) El nUmero de atomos de hidréogeno y nitrégeno que contiene.

Datos: R = 0’082 atm-L-K-1-mol-1. Masas atomicas: N = 14; H = 1.

5.- Una disolucion acuosa de alcohol etilico (C;HsOH), tiene una riqueza del 95 % y una densidad de 090
g/mL. Calcule:

a) La molaridad de esa disolucion.

b) Las fracciones molares de cada componente.

Masas atomicas: C = 12; O = 16; H =1.

6.- El clorato de potasio se descompone a alta temperatura para dar cloruro de potasio y oxigeno
molecular.

a) Escriba y ajuste la reaccidn. ¢éQué cantidad de clorato de potasio puro debe descomponerse para
obtener 5 L de oxigeno medidos a 20 °C y 2 atmdsferas?

b) ¢Qué cantidad de cloruro de potasio se obtendra al descomponer 60 g de clorato de potasio del 83 %
de riqueza?

Datos: R = 0’082 atm:L-K-1-mol-1. Masas atomicas: Cl = 35'5; K = 39; O = 16.

7.- Se tienen dos recipientes de vidrio cerrados de la misma capacidad, uno de ellos contiene hidrégeno
y el otro dioxido de carbono, ambos a la misma presidon y temperatura. Justifique:

a) ¢Cual de ellos contiene mayor nimero de moles?

b) éCual de ellos contiene mayor nimero de moléculas?

c) ¢Cual de los recipientes contiene mayor masa de gas?

8.- La formula del tetraetilplomo, conocido antidetonante para gasolinas, es Pb(C;Hs)4. Calcule:
a) El nimero de moléculas que hay en 12’94 g.

b) El nimero de moles de Pb(C;Hs)s que pueden obtenerse con 100 g de plomo.

c) La masa, en gramos, de un atomo de plomo.

Masas atomicas: Pb = 207; C=12; H = 1.

9.- En 0’6 moles de clorobenceno (CsHsCl):
a) éCuantas moléculas hay?

b) ¢Cuantos atomos de hidrégeno?

c) ¢Cuantos moles de atomos de carbono?
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1.-a) éCuantos moles de carbono hay en 1,5 moles de sacarosa (Ci2H22011)?
b) Determine la masa en kilogramos de 2,6-10%° moléculas de NO,

c) Indique en numero de atomos de nitrégeno que hay en 0,76 g. de NHsNO;
Masas atomicas: O=16; N =14; H=1.

2.-Un cilindro contiene 0,13 g de etano, calcule:

a) Numero de moles de etano.

b) Numero de moléculas de etano.

c) Nimero de atomos de carbono.

Masas atomicas: C=12; H=1
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