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1 La medida de la masa de los atomos. Unidad de masa atémica (u)

En el siglo XIX no era posible experimentalmente determinar las masas atémicas absolutas, en gramos, de los

atomos. Como hemos visto en cursos anteriores, aplicando las ideas de la ley de las proporciones definidas se
podia determinar el valor de las masas atdmicas relativas entre los dtomos que se combinasen. Por ejemplo, si
sabemos que el hidrégeno y el oxigeno se combinan entre si para dar agua en la proporcién 1 g H, por cada 8
g de O, y sabiendo que la formula del agua es H,0, tendremos que pensar que si se nos forman N (un n2
grande pero por ahora desconocido) de moléculas de agua a partir de esas cantidades, en dichas cantidades
tendremos 2N dtomos de H y N dtomos de O (sabemos que estan unidos en parejas como H; y O, pero esto
no afecta a la afirmacién anterior). El gramo de H se podrian calcular multiplicando 2N por la masa de un de
sus atomos, M(H), y los 8 g de oxigeno como N-M(0), siendo M(H) y M(O) las masas atdmicas de esos
elementos (seguimos con la idea de Dalton de que todos los atomos de un elemento son iguales en masay
propiedades). Asi

1gH, 2N-M(H) 2-M(H)
890, N-M()  M(0)

No podemos hallar la M(O) ni la M(H) pero si podemos saber que M(0)=16-M(H), un dtomo de O es 16 veces
mas pesado que el de hidrégeno. Con estas ideas los quimicos del s XIX hallaban las masas de los atomos.

Si tomasemos la masa de uno de ellos, preferiblemente el mas ligero, como unidad, podriamos tener una

escala de masas atémicas relativa (ya que no se conoceria su valor en gramos, sino sélo la relacion entre la

masa de ese atomo y el &tomo tomado como unidad)

En 1801 Dalton eligié como patrdn de referencia el H, por ser el elemento mas ligero, y le dio el valorde 1. A
partir de él se establecid la escala de masas atémicas relativas al H tomado como 1. Por ejemplo, para el
compuesto cloruro de hidrégeno, se conoce experimentalmente que la relacion entre las masas de los
elementos cloro e hidrégeno que se combinan para formar el compuesto tiene un valor de 35,453 luego la
relacidn entre las masas de sus dtomos respectivos estara en la misma relacion:
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Masa de Cl/masa de H = 35,453 = masa atdmica de Cl/masa atdmica de H. Si tomamos la masa atémica del H
como 1 tendremos que la masa atémica del Cl es 35,453 veces mayor que el del H y diremos que la
M(Cl)=35,453.

En 1903 una Comisidn Internacional tomd como patrén el O, ya que éste se combina con todos los elementos
y forma compuestos mas estables y para no alterar sustancialmente los valores de la tabla se le dio al patrén
O el valor 16 en vez de 1.

Con el descubrimiento de los isétopos en 1919 por Aston, mediante el espectrémetro de masas, se determiné
que el oxigeno natural esta constituido por tres isdtopos, siendo la abundancia isotdpica, es decir, el

porcentaje en numero de dtomos de un isétopo en una muestra natural de oxigeno, del 99,762% en Oxigeno-

16, del 0,038% en Oxigeno-17 y del 0,200% en Oxigeno-18. En la nomenclatura de is6topos el nimero de
protones de un atomo se denomina por Z, el de neutrones por N y el nimero masico por A, donde A=Z+N,
siendo un isétopo “4X. Por lo que en realidad la masa atémica de un elemento no expresa el peso de todos los
dtomos de ese elemento, ya que todos no son iguales en masa.

En 1961 se acordd tomar como patrén un isétopo y se eligié el mas abundante del carbono que es el llamado
carbono-12, lo que supuso un cambio del 0,004% respecto de la tabla anterior. El carbono-12 (**C) se tomé
como patrén o isétopo de referencia y se le asignd el valor exacto de 12 veces la unidad de masa atémica. Por
tanto, la unidad de masa atémica es la doceava parte de la masa de un dtomo de carbono-12 (1,66054x102*
g). A esta unidad del S.1. se la denomina habitualmente u, u.m.a. (unidad de masa atdmica, en desuso) o Da,
Dalton, en honor a John Dalton.

Unidad de masa atémica (u): la doceava parte (1/12) de la masa de un 4tomo, neutro y no enlazado, de
carbono-12, en su estado fundamental eléctrico y nuclear, y equivale a 1,660 538 921-107%” kg. Luego
veremos que la masa de 1 mol de unidades (Na) de masa atdmica equivale a 1 g. (1 mol de u=1g)

Segun esto, se define masa atémica de un isétopo: Es la masa de un dtomo de ese isétopo, tomando como
unidad la masa de la doceava parte del &tomo de C-12. Se expresa en u. Es decir, la masa atdmica del C-12 es
12 u. A veces se indica la masa atdmica de un atomo sin unidades, la llamada masa atdmica relativa de un
isdtopo, que es el cociente entre la masa de un dtomo de ese isétopo y la doceava parte de la masa del atomo
de C-12. Es adimensional y coincide en valor numérico con la masa atémica. Asi, la masa atdomica relativa del C

es 12, sin unidades.

Ahora bien, como una muestra de un determinado elemento quimico, tomado desde una fuente natural, esta
formado por una mezcla de sus isdtopos que tienen masas distintas, se necesita conocer la masa atomica
media “ponderada” de todos los isétopos presentes y no las masas de los isétopos individuales. Como
recordaras de cursos anteriores para hallar la masa atdmica media de un elemento, que es la que figura en la
tabla periddica, no haremos la media aritmética de las masas atdmicas de sus isdtopos, pues eso no reflejaria
el hecho de que hay isotopos muy abundantes en la naturaleza y otros casi inexistentes. Recordaras los
isétopos del H, el protio (1H), el deuterio (3H) y el tritio (3H). La media nos daria 2 u, pero eso no reflejaria

que el 99,98% de los dtomos de H de la naturaleza son protio.

Lo que haremos sera la media ponderada. Hallaremos la masa de una muestra de 100 dtomos multiplicando la
masa de cada isétopo por su abundancia isotdpica (en %) y luego dividiremos entre 100 para hallar la masa
media de la muestra de 100 dtomos.

Por ejemplo, el oxigeno natural esta constituido por tres isdtopos cuyas caracteristicas se determinaron en el
espectrometro de masas:
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— 162 de masa atdmica 15,99491 u y abundancia isotépica 99,762%.!
— 172 de masa atémica 16,99913 u y abundancia isotépica 0,038%.
— 182 de masa atédmica 17,99916 u y abundancia isotépica 0,200%.

180.

La masa atdmica media ponderada de los isdtopos del oxigeno 12, 172 y

15,99491u x 99,762 + 16,99913u x 0,038 + 17,99916u x 0,200
100

= 15,9993 u

El cloro natural esta constituido por dos isétopos:
— 35Cl de masa atémica 34,968852-u y porcentaje de abundancia 75,77%.
— 3Cl de masa atémica 36,965903-u y abundancia isotdpica 24,23%.

Por lo que la masa atémica media ponderada de los isétopos del cloro 3*Cl y *’Cl:

34,968852u x 75,77 + 36,965903u x 24,23

= 452737
100 35,452737 u

La masa atémica de un elemento quimico, que tiene dos o mas isdtopos, es igual a la suma de los productos
de la masa atémica de cada is6topo por su abundancia natural. Por tanto, la masa atémica de un elemento
quimico es la media ponderada de las masas atémicas de sus isdtopos basadas en la combinacidn isotépica
natural.

La masa molecular es la masa de una molécula de compuesto y se halla sumando las masas atémicas de los
elementos de la férmula, multiplicados cada uno por el nimero de veces en que esta presente el elemento.

2 Numero de Avogadro. Concepto de mol.

El concepto de mol surge de la necesidad de poder contar las particulas (atomos, moléculas, electrones...)
presentes en una cierta cantidad de sustancia. Cuando realizamos una reaccién quimica entre el Cy el O, por
ejemplo, en un laboratorio, no tomamos 1 atomo de Cy una molécula de O,. Las cantidades que se usan en el
laboratorio son macroscépicas, del orden de gramos, pero debemos estar seguros de que el numero de
atomos que hay en la cantidad de C que usemos para dicha reaccion deben coincidir con el nimero de

moléculas en la cantidad de O, que empleemos. (recuerda C+0,->C0)

Lo primero gue se hizo para definir el mol es tomar una cantidad fija pero suficientemente grande de atomos.

Como ya se habia decidido en el S.I. que la u era la 1/12 parte de la masa de un dtomo de C-12, es decir, que la
masa de un dtomo de C.12 es 12 u, se tomd como referencia para definir el mol una cantidad en gramos fija
de ese mismo elemento, el C-12. Y qué mejor cantidad en gramos que el mismo numero, el 12.

Tomaremos como cantidad de referencia, como nimero de particulas fijo, la de atomos de C-12 que hay en
12 gramos de C-12. Como puedes imaginar este nimero es muy grande pero lo
importante es que 12 g de C-12 contiene un n2 de atomos de Cy ese n2 va a ser
nuestra unidad de contar, igual que los objetos grandes los contamos por docenas.

Ese numero de dtomos de C-12 en 12 gramos de C-12 se ha determinado
modernamente y se denomina Nimero de Avogadro (Na) en honor de Amadeo
Avogadro, el quimico del s. XIX que establecié firmemente la teoria atémica. Ese

1 Quizas te hayas percatado que la masa del isétopo O-16 no llega exactamente a 16 u, cuando cuenta con 16 nucleones
y 8 electrones. En fisica estudiaras (o lo puedes buscar en internet) el curioso efecto denominado defecto de masa.
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nimero es muy grande, unos 622000 trillones de particulas, 0 6,022:10% en términos numéricos.

Esa cantidad de particulas serd el mol. Si tenemos N atomos de Fe o de 4&tomos de Na o de atomos de Al,

seran un mol de atomos de Fe, Na o Al. Si tenemos Na moléculas de H,O tendremos un

mol de moléculas de agua. Amadeo Avogadro

Definiremos mol como la cantidad de sustancia que contiene tantas entidades elementales (atomos,
moléculas, iones....) como dtomos hay en 12 g de C-12. Como el nimero de dtomos de C-12 que hayen 12 g
de C-12 es Nj, podriamos abreviar diciendo gue un mol de particulas son Na particulas, pero es mejor la

primera definicidn que no implica ningln valor del Na. Aunque este se midiese con mayor precisién y

cambiase su valor, la primera definicion seria igual de precisa. Incluso aunque se desconociese el valor de Na
esa definicidn seguiria siendo perfecta.

El mol es una unidad fundamental del sistema internacional de unidades (S.1.) y es la unidad de la magnitud
fundamental llamada “cantidad de sustancia”.

Como vemos un mol es un n? determinado, el Na, de particulas. Esas particulas pueden ser atomos, iones,

moléculas, electrones, ... por lo que debemos aclarar a gue nos referimos cuando lo usamos. A veces puede

guedar sobreentendido: 1 mol de agua es 1 mol de moléculas de H,0 y un mol de He es un mol de 4tomos de
He (no hay moléculas de He), pero en algunos casos es importante remarcar a qué nos referimos si hay
ambigliedad. Podemos tener un mol de atomos de O y un mol de moléculas de O,. Es mds, en un mol de
moléculas de O, (Na moléculas) tenemos 2 moles (2:Na) de dtomos de O. En la misma muestra puedo contar
moléculas (un mol) o dtomos (2 moles), aunque la muestra sera la misma.

Para trabajar en un laboratorio con elementos y compuestos necesito sabe la masa de un mol. Segun lo
anterior, se define masa molar como la masa de un mol de atomos, moléculas, iones, etc de un elemento,
compuesto o especie quimica. Sus unidades seran g/mol y se indica por Mm. ¢ COmo podemos hallar la masa
de un mol?

Podemos seguir 2 argumentos para hallarla, uno mas tedrico y otro mas numeérico:

e Sabemos la masa de 1 mol de C-12, ya que por definiciéon son 12 g. Podemos pensar que si la masa
molar de dtomos que tienen 12 u de masa es 12 g, la masa molar de atomos que tienen 16 u como el
O serd 16 g. De hecho, por eso se eligié el mol como las particulas de 12 g de C-12, para que las masas
molares coincidieran numéricamente con las atdmicas y moleculares. La masa molar de un elemento
es la masa en gramos de ese elemento numéricamente igual a la masa atdmica de ese elemento en
u, y la masa molar de un compuesto es la masa en gramos de ese compuesto numéricamente igual a
la masa molecular en u.

e Podemos hacerlo matematicamente hallando la relacién entre uy g, conocido el valor del Na.

1 12 gde carbono 1 ”
— - ~ = —gramos = 1,66 - 10™°* gramos
12 contienen Ny atomos Ny

~ 1,66 - 10727 k9

1
lu= Em(léC) =

Quizas es mas facil para recordar la relacién u-g, que 1 g=Na u.
N 4 dtomos€ 12u
1g=1g- A —
12gC 1 ateme-€
“1 g es un mol de u”

=N, u=6,022 1023 u . Esta relacion es muy facil de recordar.

Por tanto, si tenemos 1 mol de una sustancia (Na particulas) cuyas particulas tienen una masa de M u,
la masa molar, la del mol, sera M.
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1
M,, =-131;¢;par1,“iculas~M1745-NT‘9476 =Mg

Para hallar el n2 de moles, n, que contiene una cierta cantidad de masa, m, de una sustancia dividiremos la
masa m entre la masa molar My, de dicha sustancia.

m (g)
M, (

n(mol) = g
mol)

No debemos confundir M (u) con M, (g/mol), aunque las 2 cantidades sean numéricamente iguales. M es la
masa de un atomo o molécula y se mide en u, y M, es la masa de un mol de atomos o moléculas, que
coindice numéricamente con M, pero se mide en g (en g/mol)

EJERCICIOS AL FINAL DEL TEMA (Apartado 11.1 de la pagina 19)

3 Composicion centesimal de un compuesto.

Para representar las distintas especies de dtomos se emplean simbolos. Asi, C es el simbolo del carbono; N, el del
nitrégeno; F, el del fluor, etc.

Para representar las moléculas se usan las formulas. Una férmula es un conjunto de simbolos y nimeros en
forma de subindices. Como por ejemplo, H,0: es la formula del agua oxigenada; Na,S, la del sulfuro de sodio,
Ba(NOs), la del nitrato de bario; Cls, la del cloro, etc.

Es decir, el simbolo representa a un &tomo, mientras que la férmula representa a una molécula (en los compuestos
idnicos, la proporcidn entre iones en un cristal, no hay moléculas individuales).

La gran utilidad del empleo de las formulas, ademas de la simplicidad que suponen, radica en que nos expresan la
composicion cualitativa y cuantitativa de las moléculas. Asi, H,0; indica: 12 que el agua oxigenada esta
compuesta por dos elementos, hidrégeno y oxigeno, y 22 que cada una de sus moléculas esta formada por 4
atomos: 2 de hidrégeno y 2 de oxigeno.

Un compuesto quimico puro presenta la caracteristica general de que los distintos elementos que lo forman se
encuentran en proporcion fija y definida, que viene dada por su férmula. (Hay unos pocos compuestos a los que
no se les puede asignar una férmula quimica definida; son los compuestos “no estequiométricos”). A partir de
la férmula del compuesto y con ayuda de una tabla de masas atémicas, se puede calcular la proporcion, en
masa, de los distintos elementos presentes en un compuesto. Pero resulta mas interesante efectuar este cdlculo
a través del concepto de mol.

Ejemplo: Calcula la composicidén centesimal, en peso, de cada uno de los siguientes compuestos: (a) H,0, (b)
HNOs.

Se entiende por “composicion centesimal” la relacion entre la masa de cada elemento y la masa total del
compuesto, expresada en porcentaje. Si se toma como punto de partida un mol de compuesto, se obtiene que
en 1 mol de H,0, que tendrd una masa de 18 g, habra un mol de dtomos de O, que tendran una masa de 16 g,
y 2 moles de atomos de H que tienen una masa de 2 g. Es decir:

2gdeH

189deH20{16gde0

Si lo hacemos por proporciones seria:

l6gdeO0 xgdeO
18 g de agua 100 g de agua’

X = 1—2 - 100 = 88,89% de Oy el resto 12,11% de H

, , masa de X en un mol de compuesto
La formula seria: % de elemento X = P -100

masa molar
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El 4cido nitrico tiene una masa molar de 63 g/mol y en un mol hay
1
1moldeH =19;%H =§~100 =1,59%deH

14
En 63 gde HNO; 1moldeN=14g;%N=a-100=22,22%deN

48
k?;molesdeO=3-16=48gdeO;%0=£-100=76,19%de0

4 Formula empirica y molecular:

La formula empirica de un compuesto quimico nos expresa las proporciones en la que se encuentran los
atomos de los elementos quimicos que lo forman. Se denomina empirica porque se halla a partir de los datos
experimentales

La férmula molecular expresa el nimero real de atomos de cada clase que forman la molécula de un
compuesto.

e Por analisis empiricos se determinan las formulas empiricas. La molecular sélo puede conocerse
sabiendo la formula empirica y la masa molecular. Serd un multiplo o la misma que la empirica.

e Como veremos mas adelante, la formula molecular sélo tiene sentido en compuestos covalentes, con
verdaderas moléculas. En los compuestos idnicos, al no existir moléculas, sélo tiene sentido la formula
empirica.

A fin de determinar los niumeros relativos de los &tomos de dos o mas elementos que forman un compuesto,
hace falta:

1. Analizar el porcentaje en peso de cada elemento presente que contiene el compuesto;
Dividir cada porcentaje por la masa molar de cada elemento que lo constituye. El resultado

es el nimero de moles de atomos del elemento correspondiente, que sera proporcional (1
mol=Na) al nUmero de dtomos de ese elemento;
3. Dividiendo estos valores del nimero de moles, por el valor mas pequefio obtenemos la

proporcidn en que participan los atomos de los elementos en la férmula del compuesto.

Ejemplo: Para cierto compuesto se encuentra la siguiente composicién: 87,5% de nitrégeno y 12,5% de
hidrégeno. ¢ Qué férmulas son posibles para este compuesto?

Primero se comprueba que los contenidos de nitrégeno e hidrégeno suman 100%, confirmando que sélo hay
estos dos elementos.

En 100 g de compuesto hay 87,5 g de N y 12,5 g de H. Para transformar estas cantidades en moles, se divide
cada una de ellas por la masa molar:

1 mol atomos N

ny =875gdeN - TagN

= 6,25 moles atomos N (6,25-Nsdtomos de N en 100 g)

1mol atomos H

ny = 12,5 g de hidrogeno - o H

= 12,5 moles dtomos H (12,5-N, dtomos de H en 100 g)

Vemos que el cociente entre el n2 de moles de Hy N es de 2:1, lo que implica que hay doble nimero de
atomos de H que de N en la molécula de nuestro compuesto. No sabemos si sera NH, o NHs 0 N3Hg (ya que
no sabemos cuantas moléculas hay) y por eso decimos que su formula empirica es (NHz), o NH,.

La férmula mas sencilla o férmula empirica de este compuesto sera: NH»; pero cualquiera de sus multiplos
tendra la misma composicion, como por ejemplo, N2Ha, N3Hs, etc., o en general, (NH>),, siendo n un nimero
natural. Para encontrar la formula completa y correcta del compuesto falta un dato complementario, la masa
molecular o el nUmero de moléculas en la muestra.
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Ejemplo: Para el compuesto anterior se encuentra una masa molecular de 32 u ¢Cudl es su férmula molecular?

La férmula es un multiplo de la mas sencilla (NH2),. Entonces su masa molecular sera: (14 +2) n=16 n=
32 de donden=2

La férmula molecular del compuesto es (NHz); o NaH4 (H2N-NH, hidracina).
EJERCICIOS AL FINAL DEL TEMA (Apartado 11.2 de la pagina 19)

5 Mezclas. Mezclas homogéneas: disoluciones liquidas.

Llamaremos mezcla a la combinacién de dos o mds sustancias (elementos o compuestos). Practicamente todas
las sustancias que nos rodean son mezclas. Podemos dividir las mezclas en mezclas heterogéneas y mezclas
homogéneas. Serdan heterogéneas cuando se puedan observar los componentes a simple vista o mediante el
microscopio, seran homogéneas cuando sea imposible distinguir sus componentes.

Las mezclas homogéneas serdn las que mds nos interesen en este curso. Pueden presentarse en los tres
estados de agregacion: sdlido, liquido y gas. Un ejemplo de mezcla homogénea sélida son las aleaciones de
metales [Cu+Sn=bronce, Cu+Zn=latén, Fe+C+(otros metales)=aceros]. Como ejemplo de mezcla homogénea
gaseosa estd el aire que respiramos. Las mezclas homogéneas liquidas las denominamos disoluciones, donde
distinguimos entre disolvente (o componente que esta en mayor proporcién) y soluto (componente
minoritario). Las disoluciones las diferenciamos segun la proporcion soluto/disolvente en: disoluciones
diluidas, cuando hay poco soluto para una cierta cantidad de disolvente; concentradas, cuando la cantidad
de soluto es grande en proporcién al disolvente; y saturadas, si el disolvente ya no admite mas soluto.

6 Formas de expresar la concentracion de las disoluciones.

Cuando trabajemos con disoluciones es imprescindible conocer o expresar la concentracién de la misma.
Entendemos por concentracion de una disolucion la relacion que hay entre la cantidad de soluto (s) y la
cantidad de disolvente (D) o de disolucién (d).

La concentracion la podemos expresar de las siguientes formas:

6.1 Concentracion eng/L

Nos da los gramos de soluto disueltos en cada litro de disolucion.

(g) _ masa de soluto (g) _ M
volumen de disolucion (L) V,

L

Aungque seguro que lo sabes, no estd de mas recordar que la medida de la concentracién de una disolucion en
g/L puede tener las mismas unidades que la densidad (al ser ésta d=m/V), pero que son magnitudes muy
distintas. La densidad refleja la proporcién entre la masa y el volumen de una sustancia, sea pura o disolucidn,
y es la proporcién entre masa de una sustancia y su volumen. La concentracién solo se aplica a disoluciones, a
mezclas homogéneas, y es la masa de soluto (sélo del soluto) entre el volumen de la disolucidn.

6.2 Tanto por ciento en masa
Nos da los gramos de soluto disueltos en cada 100 gramos de disolucién.

masa de soluto (g) mg
C(% enmasa) = - — -100 =—-100
masa de disolucion (g) my

6.3 Tanto por ciento en volumen
Nos da los ml de soluto disueltos en cada 100 ml de disolucion.

volumen de soluto (L) A

C( l = . =
(% en volumen) volumen de disolucion (L) f
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6.4 Fraccion molar
La fracciéon molar del componente i de una disolucion es la relacién entre el nimero de moles de i y el nimero
de moles totales de la disolucion.

namero demolesdei  n;

Fraccion molar dei = X; = — =—
namero de moles total nr

Para 2 componentes de disolucién, soluto (s) y disolvente (D):

ng np

=——:; Xp = ; X+ Xp =1
ng+np 2 ng+np CF b

Xs

La fraccidon molar es una magnitud adimensional (sin unidades, por tanto) y cuyo valor siempre esta

comprendido entre O (si el disolvente esta puro, ns=0) y 1 (si el soluto esta puro, nr=ns). 0< X, Xp<1. La suma
de las fracciones molares de soluto y disolvente es uno, X + X = 1 por lo que con calcular una de ella
averiguaremos la otra con esa relacion.

6.5 Molaridad o concentracién molar
Es la forma mas frecuente de expresar la concentracién de las disoluciones. La molaridad es la relacidon entre el
nimero de moles de soluto y los litros de disolucién. Se representa por M y sus unidades son mol/L.

m
(mol) __ numero de moles de soluto  ny Mm:lar _ mg
L ] Volumende disolucion (L) ~ Vy(L)  Vi(L)  Mupiar - Va(L)

Para obtenerla a partir del % en masa es necesario conocer la densidad de la disolucidn, gue nos permitira

pasar de masa de disolucién a volumen de disolucién. Asi, una disolucién comercial de H,SO4 (98% en masa y

densidad 1,84 g/mL) tiene una molaridad M:

989 H,S0, 1mol H,S0, 1,84 gdisolucion
100 g disolucién 98 g H,SO, 0,001 L disoluciéon

18,4 M

6.6 Molalidad o concentracion molal
Es la relacion entre el nimero de moles de soluto y los kilogramos de disolvente (mucho cuidado). Se representa
por my sus unidades son mol/kg.

m
(mol) _ numero de moles de soluto  ng; Mmoslar B mg
m kg/)  Masadel disolvente (kg) ~ Mp(kg) Mp(kg) Mupoiar - Mp(kg)

Esta unidad se obtiene muy facilmente a partir del porcentaje en masa. Asi, una disolucién de H,SO,4 al 98%
tiene 98 g de H,S0, por cada 2 g de disolvente (100 g de disolucion-98 g H,S04=2 g de H,0)

98 g H,S0, 1mol H,S0, 1000 g disolvente

2 g disolvente 98 g H,S0, 1 kg disolvente m

m

6.7 Partes por millon (ppm)
Como su propio nombre indica, se refiere al nimero de partes (en masa o volumen) de soluto que hay en un
millon de partes (en masa o volumen) de disolucion. Si lo usamos como masa, como suele ser habitual en

disoluciones acuosas muy diluidas, 1 ppm seria 1 mg de soluto en 1000 g de disolucion (vemos que la

proporcidn es 1:10°). Como la disolucién es muy diluida podemos tomar a veces 1000 g de disolucién por 1 L
disolucién (tomamos 1 L agua=1 kg) y entonces

1 g soluto 1 mg soluto 1 mg soluto

= (divido por 103arribay abajo) =

1 = ~
ppm 1000 g disolucién 1L disolucién

1 ug soluto 107%g g
= =10"3>01 L
1 mL disolucion 1073L L° mg/

106 g disolucién

= (divido por 103arribay abajo) =
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Se debe aclarar si el porcentaje, lo que en el fondo es ppm, se refiere a masa o a volumen. Su férmula seria:

masa soluto 6 volumen soluto 6
ppm = - — - —- 10
masa disolucion volumen disolucion

1@7 EJERCICIOS AL FINAL DEL TEMA (Apartado 11.3 de la pagina 20)

7 Gases ideales. Ecuacion de estado. Ley de Dalton.

Todos los gases, independientemente de su naturaleza quimica o del tamafo de sus moléculas, responden a
unas leyes muy sencillas.

7.1 Leyde Avogadro.

Ya vimos la hipdtesis de Avogadro que afirmaba que volimenes iguales de gases diferentes, medidos en las
mismas condiciones de presion y temperatura, contienen el mismo nimero de moléculas (y por tanto, de
moles, n=N2 de moléculas/Na). Si duplicamos el n2 de moléculas y por tanto el n2 de moles el volumen se
duplicard, por lo que podremos afirmar que el Volumen V de un gas sera proporcional al nimero de moles, n,
del mismo, siempre que la temperaturay la presidn sean constantes.

V=k-n (p, T constantes)

7.2 Leyde Boyle.

Para una misma masa de gas y a temperatura constante (ny T=constantes), los volimenes que ocupa una
misma masa de gas son inversamente proporcionales a las presiones que soporta. Es decir, el producto p-V se
mantiene constante:

p'V =Kk’ (T, n constantes)

7.3 Leyde Charles y Gay-Lussac:

Estos autores descubrieron, de manera independiente y casi de forma simultanea, que todos los gases poseen
igual coeficiente de dilatacién, es decir, al producirse un mismo aumento de temperatura, el incremento del
volumen es el mismo para todos los gases, independientemente de su composicidon. Recordemos que la ley de
dilatacion de las sustancias se puede escribir como V=Vo(1+at)=Ve+Voat, siendo a el coeficiente de dilatacion
cubico, especifico de cada sustancia y Vo el volumen de la sustancia a 0°C.

La grafica V-t es una recta inclinada, lo que confirma la relacién lineal entre ambas magnitudes. El volumen del
gas se va contrayendo a medida que la temperatura disminuye. Si ésta (la temperatura) es lo suficientemente

baja el gas se licua y el liquido dilatara con otro coeficiente de dilatacion (otra recta). Si donde desaparece el
gas (indicado por la linea discontinua) prolongamos la

Volume, mL
recta obtenemos por extrapolacién que la temperatura a la - 100 —
cual el volumen de cualquier gas deberia ser nulo es - @1 90
273°C aproximadamente. De la observacion de la gréfica ° 80

podemos deducir que su pendiente serd Voa=V/273, de
donde se puede deducir que el coeficiente de dilatacidn
de cualquier gas es 1/273. Si escribimos este coeficiente
en la ecuaciéon y redefinimos una nueva escala de
temperaturas, la escala llamada absoluta o Kelvin,
definida como T=t+273,15 (su cero corresponde por tanto
a-273°C=0K). Si T es la temperatura absolutay t la
centigrada, se cumple que:

I
|
I
I
|
I
|
|
I
I
|
1
|
I
|
I
1

t

> 3
273+t W, [ | I R N R B
—_— = 250 -150 50 0 50 100 150 200 250 300
273 273

Temperature, °C
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Expresando la temperatura en Kelvin, la ley de Charles y Gay-Lussac queda en una forma muy sencilla: a
presidn constante, el volumen de una misma masa de gas es directamente proporcional a la temperatura
absoluta:

V =k” T (P, n constantes)

7.4 Ecuacion de estado de los gases:
Esta ecuacion abarca a las tres leyes anteriores:

V=k-n
1 nT
V=k'-}V=R—
p b
V=k"T
O también:
pV=nRT

llamada ecuacién de estado del gas ideal?, valida para el estudio de los gases a presiones bajas. Las presiones

elevadas las interacciones entre las moléculas y el propio tamafo de las mismas hace preciso introducir
parametros correctores en esta ecuacion.

Las tres ecuaciones se pueden reunir en una sola, donde R es la constante de proporcionalidad que engloba las
anteriores k, k', k”.

El valor de R se halla sabiendo que un mol de gas ocupa 22,4 L en condiciones normales (a 1 atmdsferay 273 K).
Ese valor de 22,4 L es el volumen molar de un gas en condiciones normales (c.n.) y soélo es valido para los
gases. 1 mol de agua (18 g) en c.n. estd en su temperatura de fusidn y ocupa unos 18 cm? aproximadamente.

_pV_ latm-224L _ 0082 atm - L
" nT  1mol-273,15K K - mol

7.5 Mezcla de gases. Ley de Dalton.

Bajo el supuesto de que las moléculas de los gases ideales no interaccionan ni ocupan volumen, las moléculas de
un gas no ejerceran ningun efecto sobre las de otro gas. Por tanto si vamos inyectando varios gases A, B, C,... en
un recipiente de volumen V a la temperatura T, cada gas de la mezcla ejercera la misma presion que si estuviera
él sélo en el recipiente. Esta es la llamada presion parcial del gas. La presion parcial de un gas ideal en una
mezcla es igual a la presion que ejerceria en caso de ocupar él solo el mismo volumen a la misma temperatura,
y se indica por pa, ps, siendo A y B cada uno de los gases de la mezcla. Estas presiones no pueden ser medidas con
un mandémetro, que sélo apreciara la presion total de la mezcla, pr.

La ley de Dalton nos dice que en una mezcla gaseosa, la presion total de la mezcla es la suma de las presiones
parciales de los gases que la forman.

PT=patpstpct...

Demostrarla es sencillo: cada una de las presiones parciales de cada gas se puede calcular usando la ecuacién
de los gases ideales.

2 Se llama asi porque dicha ecuacién puede deducirse de un modelo matematico que supone que los gases estan
formados por particulas sin interaccion (fuerza) entre ellas, de volumen nulo en comparacion con el recipiente que las
contiene, que se mueven con una energia cinética proporcional a la temperatura absoluta del gas T, y que los choques
con las paredes (origen de la presion del gas) y con otras particulas son elasticos. Con estas ideas se puede demostrar que
p-V=nRT. Los gases se ajustan bien a esta ecuacidn a p y T moderadas. Si las condiciones son mas extremas hay otras
ecuaciones, como la de Van der Waals, para describir un gas real.
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__ MART __ NngRT __ N¢RT
Pa=—,—Pp=—,Pc=—

siendo pa, ps, Pc... las presiones parciales de cada gas en la mezcla. Sumando estas presiones parciales:

naRT mngRT nRT (ng + ng +n¢y..)RT  ngRT
+ + + - + + + cer — = =
Pa TP T DPc v v v v v

Se usa mucho otra forma de expresar la ley de Dalton, en funcidn de las fracciones molares X de los gases de la

Pr

mezcla. Acabamos de ver que:

{pAV = nART
PTV = nTRT
y dividiendo:

Pa My

o = - = X Pa = XaPr

Es decir, que la presion parcial de un gas en una mezcla puede hallarse como el producto de la presidn total
de la mezcla por la fraccion molar (el tanto por uno en moles) de ese gas en la mezcla.

Ya sabemos cdmo podemos calcular la presidn total de una mezcla a partir de las parciales (sumandolas) y
como hallar las presiones parciales a partir de la presidn total (multiplicando por la fraccion molar de cada
una).

7.6 Determinacion de la masa molecular de un gas a partir de los valores de magnitudes
relacionadas con la ecuacion de estado.

La densidad de un gas se define cdmo la relacidn, o cociente, entre una masa de gas y el volumen que

ocupa:

Lo mas frecuente es expresar la densidad del gas en gramos por litro, en c.n. (recuerda: 0°Cy 1 atm. de
presion). Como sabemos que un mol de gas, en esas condiciones, ocupa 22,4 L, podemos hallar la densidad de
un gas dividiendo la masa molar, My, la masa de un mol, entre el volumen que ocupara en c.n., 22,4 L.
Podemos escribir:

L

g\ _ M . 2 g
( ) = 22711 (enc.n.); ejemplo,dy = 224 = 0'0893Z

De donde podemos deducir que:

(9
M, =d (L) 22,4(enc.n.)
Si no estamos en condiciones normales, podemos operar para hallar la M, a partir de la densidad (o

viceversa) de 2 formas, mediante la siguiente ecuacion:

V= nRT = g7 M, = & 5 g BT
Y A T -
RT p- M,
M, =d—; d=
m p RT

O bien, tomando un litro de gas, hallando su masa m mediante la densidad y el n2 de moles que contiene, n,

mediante la ley de los gases ideales. Como n=m/M, podremos hallar M.

Ejercicio: Calcula la masa molecular del butano sabiendo que su densidad es de 2,589 g/L en c.n.
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M. = m RT dRT — 2589 0,082-273,15 eg
v p 7 1 -
Hay otra posibilidad de hacerlo, la comentada anteriormente, consistente en elegir una cantidad arbitraria de
masa o volumen, por ejemplo, 1 L. Podremos calcular su masa mediante la densidad y su nimero de moles
mediante la ecuacidn de los gases ideales.

g pV 1-1

m=dV=2,589z1L=2,589gen1L,n=ﬁ=m=0,0446molesen1L

Si sabemos que 2,589 g son 0,0446 moles, una relacidn nos indica que 1 mol=2,589/0,0446=58 g/mol.
EJERCICIOS AL FINAL DEL TEMA (Apartado 11.4 de la pagina 21)

8 Reaccion quimica. Ecuacion quimica.

Las ecuaciones quimicas son la representacion de las reacciones quimicas o transformaciones quimicas, y
constan de dos miembros; en el primero se indican las férmulas de las sustancias iniciales, que se denominan
reactivos, y en el segundo las de las sustancias que se obtienen, y se denominan productos. Los miembros se
separan por una flecha (=) para sefalar el sentido de una reaccidn o dos flechas con los sentidos contrarios
(¢>) para indicar que la reaccidn estd en equilibrio, es decir, que coexisten sustancias reaccionantesy
productos.

Por ejemplo, en la combustién del metano se produce diéxido de carbono y agua. La ecuacion que representa
esta reaccion es:

CH4 + O CO; + H,0

Para que la ecuacion cumpla con la ley de conservacion de la masa es imprescindible que esté ajustada o
igualada, es decir, que haya el mismo nimero de atomos en cada miembro de la ecuacidn. Se utilizan entonces
unos numeros, los coeficientes estequiométricos, que se colocan delante de las formulas e indican el nimero
relativo de moléculas.

CHs +2 0,-C0O; + 2 H,0

En determinados casos hace falta especificar el estado fisico: sélido (s), liquido (I), gas (g), o disolucién acuosa
(aq), en que se encuentran las sustancias en las condiciones de la reaccién.

CHa(g) + 2 O2(g)—> COa(g) + 2 H20(l)

Si en la reaccién intervienen iones, hay que igualar las cargas, para que cumpla la ley de conservacion de
la carga. Como por ejemplo:

Zn + Ag'>7n*? + Ag
Zn(s)+ 2 Ag* (ag) ©>Zn*?+ 2 Ag (s)

9 Tipos de reacciones quimicas:

9.1 Sintesis o combinacion:
N, + 3 H, — 2 NHs3
S+0,; - SO,

9.2 Descomposicion:
CaC03 - Ca0 + COz
2 NaCl - 2Na+Cl
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9.3 Desplazamiento o sustitucidn:
Zn + CuSO4 - ZnSO4 + Cu
Zn + H,S04 - ZnSO4 + H;

9.4 Doble descomposicion o intercambio:
NaCl+ AgNOs - NaNO; + AgCl
HCl + NaOH - NaCl + H,0

10 Calculos estequiométricos:

Las ecuaciones quimicas suministran la informacién necesaria para calcular las cantidades de substancias
consumidas o producidas en las reacciones quimicas.

Para efectuar los cdlculos sobre una reaccidn, ademas de tener la correspondiente reaccién ajustada, hace falta

conocer por lo menos la cantidad de una de las sustancias que intervienen en la reaccién, pudiéndose calcular
las cantidades de las demds sustancias.

El mejor método de ajuste es por tanteo, probando valores hasta que se consigue el mismo n2 de 4tomos de
todos los elementos en los reactivos y los productos. Algunas reglas interesantes a seguir son:

e Siun elemento aparece solamente en un compuesto en cada lado, ajustarlo en primer lugar.

e Siuno de los reactivos o productos estd como elemento libre, ajustarlo al final.

e Siun grupo de 4tomos permanece agrupado en la reaccién (NOs~, SO4%7), ajustarlos como una unidad.

e Aveces se pueden usar coeficientes fraccionarios y luego multiplicar por un n2 para quitar denominadores

10.1 Calculos con masas.

Una vez que tenemos la ecuacién quimica ajustada podemos establecer proporciones entre los reactivos y
productos a través del concepto de mol. En estos problemas tendremos un dato y una incégnita que calcular.
Se supone que de los demas reactivos tenemos exceso para que la reaccion pueda ser completa.

Ejemplo: Calcula los gramos de propano que tenemos que quemar en presencia de oxigeno para obtener
500 g de didxido de carbono.

19) Escribimos la ecuacién quimica de la reaccion:

C3Hg + 0,>CO; + H,0

29) Ajustamos la ecuacion:

C3Hg+50,->3CO;, +4 H,0

39) |a reaccidn ajustada anterior tiene varias lecturas. Se puede leer a nivel atdmico-molecular (1 molécula de
propano se combina con 5 moléculas de oxigeno, para dar 3 de CO, y 4 de agua), o bien, multiplicando por el
numero de Avogadro, Na, lo convertimos en moles, cantidad macroscépica medible en un laboratorio y que
nos permitira realizar nuestros calculos.

C3Hs
1 molécula propano
Na moléculas propano

50,
5 moléculas O,
5-Na moléculas O,

3CO,
3 moléculas CO,
3-Na moléculas CO;

4 H,0
4 moléculas H,0O
4-Na moléculas H,0

+ + + + +
NZRVZR 2R 2R 2N 2R\ 2
+ + + + +

1 mol propano 5 moles O, 3 moles CO, 4 moles H,0

44 g de propano 5-32g 0, 3-44g CO; 4-18 g de H,0

44 g de propano + 160g0; 132 gCO, + 72gdeH;0
204 g de reactivos 204 g de productos
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49) Partiendo del dato conocido y de las relaciones en moles de las sustancias llegamos a la incégnita mediante
factores de conversion:

1mol CO, 1molC3;Hg 44 g C3Hg
44 gC0, 3molCO, 1molC;Hg

500 g CO, - = 166,7 g C3Hg

Aunque pueda parecer latoso, es muy conveniente escribir al lado de cada cantidad numérica su
correspondiente unidad (mol, gramo) y a la sustancia a la que se refiere. Asi vemos que al final de la primera
divisién obtenemos “moles de CO,”, al final de la segunda “moles de CsHs” y al final del todo “g de C3Hs”.

EJERCICIOS AL FINAL DEL TEMA (Apartado 11.5 de la pagina 22)

10.2 Caso de reacciones en las que participan gases y/o sustancias en disolucion:

Si intervienen gases en una reaccién, su cantidad puede darse también en volumen, recordando que un mol de
gas en condiciones normales (p=1 atm y T=273K) ocupa 22,4 |. Si las condiciones del laboratorio fueran otras
usaremos la ecuacidn de estado de los gases ideales:

pV=nRT
Ejemplo: Calcula los litros de CO,, a 10 °Cy 735 mm de presion, que se obtienen al quemar 100 g de propano.

Partiendo de los datos anteriores y de las relaciones adecuadas (sabemos los g de propano y nos piden el
volumen, V, de CO; producido, facilmente calculable si sabemos el n2 de moles de CO; producidos, n,
mediante V=nRT/p):

1mol C3Hg 3 moles CO,

1 Hg - = 6,82
00 g C3Hg 4 g CiHy  1mol Col 6,82 moles CO,
T =273,15+1t=283,15K
=735 H 1 atm = 0,97 at
p= mm g760mmHg_ J7arm
atm - L

nRT _ 6,82 moeles - 0,082 m
0,97 atm

-283,15 K

pV =nRT;V = = 165,64 L de CO,

Ejemplo: Calcula los litros de CO; en c.n. que se obtienen al quemar 100 g de propano.

Este caso es el mismo que el anterior y se puede hacer igual (sabiendo que las condiciones normales, c.n., se
refieren a 273,15 K de temperatura y 1 atm de presién). Pero se puede hacer directamente sabiendo que 1
mol de cualquier gas ocupa, en c.n., 22,4 L

atm - L

p 1 atm

-273,15 K

=224Ldegasenc.n.

La relacidn que se puede usar en este caso es directa:

1mol C3Hg 3 moles CO, 22,4Lc.n.
44 g C3Hg 1molC3Hg 1mol CO,

100 g C3Hg - = 155,8L CO, c.n.

En los laboratorios, la mayor parte de los reactivos se encuentran en disolucién. Entre sus ventajas podemos
sefalar:

12.- Una reaccién entre sélidos tiene lugar lentamente pues sélo pode producirse en la superficie de contacto. Sin
embargo, si se disuelven, se dispersan como iones o moléculas y el contacto sera mas intimo, y la reacciéon mas
rapida.

29.- Utilizando disoluciones diluidas de concentracion conocida se pueden manejar cantidades infimas de
sustancia.
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Ejemplo: Calcula el volumen de disolucién de HCI 0,5 M necesario para hacer reaccionar completamente 4,1 g
de Zn. Los productos de la reaccién son cloruro de cinc, ZnCl, e hidrégeno, H..

19) Escribimos la ecuacién quimica de la reaccion:
Zn + HCI-ZnCl; + H,

29) Ajustamos la ecuacion:

Zn + 2 HCI-ZnCl; + H,

Zn + 2HC - InCl, + H,
1 atomo + 2 moléculas HCI - 1 molécula ZnCl, + 1 molécula H,
NadtomosZn + 2:Namoléculas HCI - NamoléculasZnCl, + Namoléculas H,
1 mol Zn + 2 moles HCI - 1 mol ZnCl, + 1molH;
65,4gZn + 2:36,5gHCI - 136,4gZnCl, + 2gdeH;
65,4 gZn + 73 gHCl - 136,4gZnCl, + 2gdeH;

138,4 g de reactivos - 138,4 g de productos

39) Hallamos la cantidad de HCI que tenemos para hacer la reaccion. Aqui contamos como fraccion
equivalente para hallar el volumen con la molaridad, moles soluto/Litros disolucidn:

1molZn 2moles HCl 1L disolucion 0,5 M HCl

41g7n- :
Gen g5 agzn  1molZn 0,5 mol HCI

= 0,250 L disolucién 0,5 M HCl

O lo que es lo mismo, 250 mL de disolucidn. Si los datos de la misma fuesen % en masa y densidad,
operariamos igual, pero necesitariamos usar 3 fracciones (para convertir moles de soluto a gramos de soluto,
gramos de soluto a gramos de disolucidn, con el %, y gramos de disolucién a volumen de disolucién, con la
densidad). Si, por ejemplo, quisiésemos calcular el volumen de HCI comercial concentrado (37% en masa y
1,19 g/mL de densidad, el célculo seria:

1molZn 2moles HCl 36,5 g HCl 100 g disolucion 1 cm3 disolucién
654gZn 1molZn 1mol HCI 37 g HCI 1,19 g disolucién
= 10,4 cm? disol. concentrada HCl

419 7Zn-

Al ser tan concentrada el volumen necesario es unas 25 veces menor.

ﬂ@ EJERCICIOS AL FINAL DEL TEXTO (Apartado 11.6 de la pagina 22)

10.3 Caso de reactivos con un determinado grado de pureza:
Si hay alguna sustancia impura, sélo la parte pura intervendra en la reaccidny aqui nos pueden ocurrir 2
cosas muy distintas:

e Que desde el principio sepamos el grado de pureza de la sustancia, en forma generalmente de
porcentaje. En este caso, calculamos la masa de sustancia pura y procedemos como siempre. A todos
los efectos este tipo de problemas son como los de rendimiento, que veremos mas adelante.

Ejemplo: Calcula el volumen de H, en c.n. Que se obtiene tratando 20,0 g de Zn de 85% de pureza con acido
clorhidrico, HCl, sabiendo que también se obtiene ZnCl,.

19) Escribimos la ecuacidn quimica de la reaccién:

Zn + HCI=>2ZnCl; + H,

29) Ajustamos la ecuacion:

Zn +2 HCl->ZnCl; + H,

39) La estequiometria de la reaccion nos dice lo siguiente:
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<

B

Zn + 2HC - ZInCl, + H,
1 aromo + 2 moleculas HCI - 1 molécula ZnCl, + 1 molécula H,
NadtomosZn + 2:NamoléculasHCI - NamoléculasZnCl, + Namoléculas H,
1 mol Zn + 2 moles HCI - 1 mol ZnCl, + 1molH;
65,4gZn + 2:36,5gHCI - 136,4gZnCl, + 2gdeH;
65,4 gZn + 73 gHCl - 136,4gZnCl, + 2gdeH;

138,4 g de reactivos -> 138,4 g de productos

Por tanto podemos hallar el volumen de H; en c.n., sabiendo que 1 mol de cualquier gas (supuesto ideal) en
esas condiciones ocupa 22,4 |. El calculo seria:

85g7Zn 1molZn 1molH, 22,4LH,c.n.
100 g Zrnimpure 654 gZn 1molZn 1 mol H,

20 g-Zn-impuro - =582LH,enc.n.

e Existe una segunda posibilidad, un poco mas dificil. Puede que el problema nos diga que el reactivo es
impuro, pero nos pida precisamente el grado de pureza del reactivo. Para ello nos dard la cantidad de
otro reactivo gastada y la cantidad de uno de los productos producida (generalmente esto segundo).
En este caso, no podemos usar la masa de reactivo impuro como dato de partida, pues no sabemos su
pureza. Dejaremos apartado ese dato e intentaremos averiguar la cantidad de reactivo puro haciendo
el problema “al revés”, de los productos a los reactivos. Cuando sepamos la cantidad de reactivo puro,
comparandola con lo total, averiguaremos su pureza.

Ejemplo: Calcula la pureza de una muestra impura de 20,0 g de Zn sabiendo que al hacerla reaccionar con el
acido clorhidrico necesario produce 4 L de H; en c.n.

No podemos usar el dato 20 g de Zn (puesto que es impuro y no sabemos su pureza). Debemos llegar del H,
producido a la cantidad de Zn necesaria para producirlo:

1mol H, 1molZn 654 gZn
224LHy,enc.n. 1molH, 1molZn

4LH,enc.n. =11,68 g Zn

Esa es la cantidad de Zn puro que ha sufrido la reaccién. La pureza de la muestra serd

11,68 g Zn puro

% pureza = - 100 = 58,4% pureza

20 g muestra Zn impura

EJERCICIOS AL FINAL DEL TEXTO (Apartado 11.7 de la pagina 22)

10.4 Concepto y reconocimiento del reactivo limitante:

Hasta ahora, en los ejercicios teniamos una cantidad limitada de un reactivo y exceso de todos los demas, pero a veces
tendremos problemas en los que nos daran cantidades determinadas de 2 reactivos, por ejemplo. En este caso, lo
habitual es que se gaste uno de los reactivos por completo (ese sera el reactivo limitante, pues su ausencia final limita
la reaccion, la corta) y que sobre del otro reactivo (sera el reactivo en exceso y como sobra de él una cierta cantidad no
podremos usarlo para hacer calculos estequiométricos, pues no se gasta entero). Por tanto, el primer paso de este tipo
de problemas es el de identificar el reactivo limitante, que sera el que usemos en nuestros calculos estequiommeétricos
al gastarse en su totalidad. Para reconocerlo existen varios caminos. Los exploraremos con un ejemplo:

Ejemplo: Disponemos de 10 g de Al en polvo y 20 mL de disolucién comercial (37% y 1,19 g/cm?) de acido
clorhidrico, ¢qué volumen de hidrégeno, en condiciones normales, podemos obtener?

19) Escribimos la ecuacién quimica de la reaccion:

Al + HCI-AICI; + H;
29) Ajustamos la ecuacién:

2Al+6 HCI->2 AlCls + 3 H;
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39) Vamos a averiguar la cantidad de moles de cada uno de los reactivos como paso previo a encontrar el reactivo
limitante.

1 mol Al
54 g Al

1,19 g disol. HCI 37 g Hcl 1mol HCI
1mL disol. HCl 100 g disol. HCl 36,5 g HCl

10 g Al - = 0,1865 moles Al

20 mL disol. HCI - = 0,2413 moles HCI

49) podemos proceder de 3 formas distintas:

e El primer método (sera el gue emplearé con preferencia) es un poco de prueba y error. Consiste en

elegir uno de los reactivos, el que queramos, y hallar la cantidad necesaria del otro. Si esa cantidad es
mayor que la que disponemos, habremos acertado al elegir el reactivo limitante. Si la cantidad
necesaria del 22 reactivo es mayor de la que disponemos, es evidente que eso no es posible y que, por
tanto, el reactivo que limita la reaccion es el 22. Vedmoslo con el ejemplo. Elegiremos como reactivo
limitante el Al y averigliemos la cantidad de HCI que necesitariamos para gastar todo el Al:

3 moles HCI
0,1865 moles Al - ——— = 00,2798 moles HCl
2 moles Al

Sélo disponemos de 0,2413 moles de HCl, por lo que la suposicidn, que se gastaria todo el Al, es
imposible. Lo que nos lleva a pensar que lo que gastara sera todo el HCl. Como ya sabemos que el
reactivo limitante es el HCl, operamos con él para hallar el H, obtenido en la reaccioén:

3molesH, 22,4LH,enc.n.
6 moles HCl 1mol H,

0,2413 moles HCL - =2,70LHyenc.n.

e Elsegundo método consiste en comparar la proporcién de moles de que disponemos con la

proporcién de moles que marca la estequiometria, la proporcion estequiométrica. Si es mayor que

éste, sobra del reactivo del numerador, sea el que sea, y por tanto el reactivo limitante sera el del
denominador. Si es menor es justo al revés, el reactivo en exceso es del denominador y el limitante el
del numerador. Asi, en nuestro ejemplo:

2 moles Al 033 moles Al _ 0,1865 moles Al _ 077 moles Al > 033 moles Al
6moles HCL '~ moles HCl’ 0,2413 moles HCl "' moles HCI """ moles HCI

Al ser mayor nuestro cociente, el Al, que estd en el numerador, estd en exceso, sobra, y el limitante es
el HCI, que sera con el que haremos los calculos. A partir de aqui, operariamos como antes para
obtenerlos 2,7 L de H, en c.n.

e Eltercer método consiste en pensar que el reactivo limitante serd el que nos dé la menor cantidad de
producto posible, por eso se denomina limitante. Si calculamos las cantidades de producto a partir de
cada uno de los reactivos, el limitante sera aquel que produzca menor cantidad de producto. Si lo
hacemos con nuestro ejemplo:

3 H, 224LH,c.n.
2molesAl 1molH,

3H, 22,4LH,c.n.
6 moles HCI 1molH,

0,1865 moles Al - =6,27 LHyenc.n.

0,2413 moles HCI - =2,70L H, enc.n.

El reactivo limitante sera el HCI, pues es el que produce la menor cantidad de producto.

Este método es el mejor para reacciones con cantidades limitadas de 3 o mas reactivos (muy raras).

~

@ EJERCICIOS AL FINAL DEL TEMA (Apartado 11.8 de la pagina 23)
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10.5 Concepto de rendimiento de una reaccion:
Rara vez las reacciones dan un rendimiento del 100%, es decir, los reactivos no acostumbran a convertirse

enteramente en productos. Unas veces es consecuencia de que la reaccién alcanza un estado de equilibrio, y

otras porque ocurren reacciones secundarias en las que los mismos reactivos originan algunos productos

secundarios paralelamente a los principales.

Entendemos por rendimiento de una reaccién el cociente entre la cantidad de producto obtenido y la cantidad de
producto que se deberia obtener teéricamente, dandose el resultado en tanto por ciento.

Mientras no se diga el contrario se supone que el rendimiento es del 100%.
Como en el caso de la pureza, podemos encontrarnos con varios tipos de situaciones.

e Lamas sencilla es cuando conozcamos el rendimiento de la reaccidon desde su enunciado, con lo que
calcularemos la cantidad tedrica de producto (procediendo como hasta ahora) y luego aplicaremos el
porcentaje de rendimiento, de manera directa, para hallar la cantidad real obtenida de producto.

Ejemplo: La reacciéon de 6,8 g de H,S con exceso de SO,, segun la reaccién: 2 H,S + SO,>3 S + 2 H,0, tiene un
rendimiento del 85% ¢ Qué cantidad de S se producira en la reaccién?

Para hacer el ejercicio, haremos el calculo del producto que deberiamos obtener si el rendimiento fuese total,
del 100%, y luego aplicaremos el porcentaje.

1mol H,S 3molS 32gS 85gSreales

6,8 g H,S - . . . — -
g2 34 g H,S 2molesH,S 1molS 100 g S tebricos

2g.

e Otra posibilidad, muy similar, consiste en que nos faciliten el dato de la cantidad de producto
obtenida y nos pidan el rendimiento de la reaccion. En este caso procederemos calculando la cantidad
de producto segun la estequiometria (que en este caso serd la cantidad tedrica) y compararemos la
real con la tedrica.

Ejemplo: La reaccion de 6,8 g de H,S con exceso de SO, segun la reaccién: 2 H,S + SO,->3 S + 2 H,0, produce
8,2 g de S ¢Cual es el rendimiento de la reaccién?

19) Calcularemos la cantidad tedrica que deberiamos obtener de S y la compararemos con la cantidad real
obtenida (el resultado sera el del ejemplo anterior):

1 mol H,S 3mol S 32gS 8,29 S (real)

. . = 9,6 g S; Rendimiento = 100 = 859
34 g H,S 2molesH,S 1molS g endimiento %

6,8 g H,S - "
g 9,6 g S (tedrico)

e Por ultimo, un poco mas dificil puede ser que nos den el dato del rendimiento y nos pidan la cantidad
de reactivo a emplear para obtener una determinada cantidad de producto. Si calculamos la cantidad
tedrica de reactivo necesaria debemos pensar que la cantidad real no puede ser menor que la tedrica,
sino mayor que ésta. La cantidad real debe ser tal que si aplicamos el porcentaje que marca el
rendimiento nos debe dar la cantidad tedrica (veremos que el % se usa dividiendo a la cantidad
tedrica, no multiplicando como habitualmente)

Ejemplo: Supongamos que en el ejemplo anterior nos dicen que si el rendimiento es del 85% qué cantidad de
H.S necesitariamos para obtener esos 8,2 g de S. (sabemos la respuesta. La solucién es el ejemplo anterior)

Averiguamos la cantidad tedrica de H,S necesaria:

1molS 2moles H,S 34gH,S

8295 - . )
9°°3295 "3molesS 1mol HyS

=5,81gdeH,S

Si el rendimiento es del 85%, la cantidad que nos hara falta serd mayor que esos 5,81 g (parte de ellos no
dardn el producto esperado). La cantidad que necesitamos de H,S es tal que el 85% de esa masa sera 5,81 g.
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8 5,81 g H,S
masareal H,S - 100 = 5,81 g H,S; masareal H,S = — 85 = 6,8 g H,S
100

EJERCICIOS AL FINAL DEL TEMA (Apartado 11.9 de la pagina 23)

11 EJERCICIOS PARA CLASE

11.1 Concepto de mol
1.- (16-S07) Calcule la masa de cada uno de los elementos presentes en:
a) 2,5 moles de Ca. (0,6 puntos)
b) 2,0-1023 atomos de Al. (0,7 puntos)
c) 6,022:1023 moléculas de Hz. (0,7 puntos)
$:1009,897gy 2g
2.-  (33-S08) Calcule razonadamente las siguientes cuestiones:
a) La masa de hierro presente en 0,0374 moles de Fe. (0,6 puntos)
b) La masa de plata presente en 2,01-1022 dtomos de Ag. (0,7 puntos)
c) La masa de un atomo de aluminio, sabiendo que su masa atémica es 27,0 uma. (0,7 puntos)
S:2,09 Fe; 3,609 Agy 4,48:10-23 g de Al
3.-  (38-S08) El azufre monoclinico sé6lido es una variedad alotropica que esta constituida por asociacién de
moléculas de octoazufre, Ss. Si la densidad del azufre monoclinico, a 20 °C, es de 1,95 g/cm3, determine:
a) El nimero de moles que hay en un cristal de 0,5 mm3 de volumen. (0,7 puntos)
b) El nimero de &tomos que existen en dicho cristal. (0,7 puntos)
c) El nimero de moles de oxigeno que se necesitarian para quemar el cristal y obtener didxido de azufre.
(0,6 puntos)
S:3,81:10-6 mol Ss; 1,83:101° dtomos de S; 3,05-10-5 moles O:
4.-  ;Cuadl es la masa en gramos de una molécula de nitrégeno? ;Qué nimero de moléculas hay en 0,005 g de
nitrégeno en c.n.? ;Y silos 0,005 g estuvieran a 200°Cy 1,5 atm ?
S:4,65-10-23g, 1,07-10%° y 1,07-10%° moléculas, respectivamente.
5.-  Silaférmula de la molécula de fosforo es P4, ;cudntos moles de fésforo molecular hay en 9,29 g del mismo?
;Cuantos atomos de fésforo habra en esos mismos 9,29 g?
S: 0,075 moles y 1,8-1023 dtomos.

6.-  ;Cuantos moles de cada ion hay en 5,4 g de 6xido de litio?
S: 0,18 mol 0%~y 0,36 mol Li*
7.-  ;Cuantos moles de &tomos de hidrégeno hay en 0,04 g de sulfuro de hidrégeno?
S:0,0023 moles.
8.-  Se desea formar un compuesto en el que entren dos &tomos de cromo por cada tres de azufre. Si disponemos

de 6 g de azufre, ;cuantos gramos de cromo habran de utilizarse?
S: 6,5 gramos.
9.-  Sipara formar un cloruro de titanio, éste y el cloro entran en una relacién de masa practicamente 1:3, ;sera
la férmula de este cloruro TiCls?
S: TiCl,.

11.2 Férmula empirica y molecular
10.- Calcula la composicién centesimal del nitrato de sodio, NaNOs, y del sulfato de amonio, (NH,4),SO4.
$:27,05%, 16,48%, 56,47%; 21,20%, 6,10%, 24,27 %, 48,43 %.
11.- Calcula la férmula empirica de un compuesto que tiene la composicién centesimal siguiente: 38,71% Ca,
20% Py 41,29% O.
S: Ca3(P0y);
12.- (91-SE10) Un compuesto quimico tiene la siguiente composicién centesimal: 24,74 de K; 34,76 de Mn y
40,50 de O.
a. Deduzca la formula empirica y nombre el compuesto. (1,5 puntos).
b. Determine el estado de oxidacion formal de cada elemento. (0,5 puntos).
S: a) KMnO+ Permanganato de potasio; b) Mn (+7), O (-2), K (+1).
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13.-

14.-

15.-

16.-

17.-

18.-

19.-

11.3
20.-

21.-

22.-

23.-

24.-

(41-J09) La glucosa es un aztcar de formula molecular CsH1206. Si se disponen de 90 g de glucosa,
determine:

a. La cantidad de carbono y de hidrégeno que contiene, expresandolas como nimero de moles de carbono y
volumen de hidrégeno medido en condiciones normales. (1,0 punto)

b. Los gramos de agua que se obtienen cuando tiene lugar, en exceso de aire, la combustién completa,
sabiendo que el otro producto de la reaccién de combustién es el diéxido de carbono. (1,0 punto)

S: a) 3 moles de Cy 3 moles de Hz, que ocupa 67,2 L en c.n.; b) 54 g de agua
(10-J07) En la combustion de 5,132 g de un hidrocarburo de masa molecular aproximada 78 g, se producen

17,347 g de diéxido de carbono y 3,556 g de agua. Formule y nombre el hidrocarburo. (1 punto)

S: CéHe. Puede ser el benceno
Uno de los compuestos que contribuyen al olor de numerosos productos lacticos, como la leche o el

queso cheddar, es una cetona (o sea, contiene C,H y 0). La combustién de 3,0 g de este compuesto
produjo 8,10 g de diéxido de carbono y 3,33 g de agua. Calcula su férmula empirica.
S: (C7H140)n
El yeso es sulfato calcico hidratado. Si al calentar 3,273 g de yeso se convierten en 2,588 de sulfato calcico
anhidro, calcular la férmula del yeso.
S: CaS04-2H20.
Una cantidad de vapor de cierto compuesto que pesa 2,4 g ocupa 934 cm3 a 298Ky 740 mm Hg. Dicho
compuesto contiene el 37,2% de C, el 7,8% de Hy el 55,0% de Cl. ;Cudl es su formula molecular?
S: C2HsCl.
Cuando se queman 2,81 g de un determinado compuesto que esta constituido por C, Hy O, con exceso de
oxigeno se producen 5,75 g de CO2y 1,76 g de H20. Determina la férmula empirica del compuesto.
S: CzHs0
Por calentamiento de una muestra de 2,00 g de magnesio en presencia de nitrégeno puro en exceso, se
obtienen 2,77 g de un compuesto que solo contiene magnesio y nitrégeno. Determina la férmula
empirica de este compuesto.
S: Mg_;NZ

Disoluciones
(125-J12) Responda razonadamente las siguientes cuestiones:
a) Calcule la molalidad de una disolucién que contiene 2,5 g de acido acético en 400 mL de disolucién y cuya
densidad es 1,01 g/mL. (0,7 puntos)
b) Calcule los gramos de cloruro de bario que se necesitan para preparar 250 mL de una disolucién 0,15 M.
(0,7 puntos)
c) Calcule los gramos de una disolucién de nitrato de plata al 9% en masa que contienen 5,3 gramos de
nitrato de plata. (0,6 puntos)

S:a) m = 0,104 molal; b) 7,81 g BaClz ; c) 58,89 g.
(19-S07) Una disolucién 0,650 M de acido sulfurico en agua tiene una densidad de 1,036 g/mL a 20°C.
Calcule la concentracion de esta disolucién expresada en:
a) Fraccién molar. (0,7 puntos)
b) Tanto por ciento en peso. (0,6 puntos)
c) Molalidad. (0,7 puntos)

S: a) Xicido=0,012 y Xagua=0,988; b) 6,15% dcido; c) m=0,67 mol-kg-1

(162-]J14) En la etiqueta de una botella de H2SO4 figura una densidad de 1,84 g/cm3 y una pureza del 96,0%.
Calcule:
a. La molaridad y la fraccién molar de H2S04 en la disolucién. (1,0 puntos)
b. El volumen de NaOH 2,0 M necesario para neutralizar 10 cm3 de ese acido.( 1,0 puntos)

S: 18,0 M, X(H2504)=0,82; X(H20)=0,18; 180 cm3
(5-J07) Se dispone de 100 ml de una disolucién de acido clorhidrico 0,5 M y se desea preparar 100 ml de
otra disolucién del mismo acido pero de concentracién 0,05 M.
a) ;Cémo se procederia? (1,5 puntos)
b) Sefiale y dibuje el material mas adecuado para hacerlo en el laboratorio. (0,5 puntos)

S: 10 mL de disolucion concentrada y agua destilada hasta 100 mL
(65-]10) En una botella de 4cido clorhidrico concentrado figuran los siguientes datos: 36% en masa de HCl,

densidad 1,18 g/cm3. Calcule:
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25.-

26.-

27.-

114
28.-

29.

30.-

31.-

32.-

33.-

a) La molaridad, molalidad y la fracciéon molar del acido. (1,2 puntos).
b) El volumen de este 4cido concentrado que se necesita para preparar un litro de disolucién 2 M. (0,6
puntos).
c) Detalle como llevaria a cabo el apartado b) y el material a emplear necesario para dicho fin. (0,2 puntos).

S:a) M=11,64 M, m=15,41 my Xuci=0,217; b) 171,8 mL.
(45-J09) Se quiere preparar una disolucién de H2SO4 del 20% y densidad 1,14 g/cm3 a partir de una
disolucién concentrada del 98 % y densidad 1,84 g/cm3.
a. Determine la molaridad de la disolucién concentrada. (0,8 puntos)
b. Calcule la cantidad, en volumen, de H2S04 concentrado que hay que tomar para preparar 100 ml de la
disolucién diluida. (0,8 puntos)
c. Escriba como procederia en la preparacion de la disolucién diluida, citando el material de laboratorio que
usaria. (0,4 puntos)

S:a) 18,4 M; b) 12,64 mL de disol. Concentrada

(197-S15) Responda a las siguientes cuestiones:

a. ;/Qué volumen necesitaremos tomar de una botella de HNO3 comercial del 68% de riqueza y densidad
1,405 g/mL para preparar 500 mL de una disolucién 1 M de dicho acido? (0,7 puntos)

b. Calcule la molalidad de la disolucién comercial de acido nitrico. (0,6 puntos)

c. ;Cuantos gramos de CuSO4anhidro del 90% de pureza, se necesitan para preparar 250 mL de una
disolucion 2 M de dicha sal? (0,7 puntos)

S: 32,97 mL HNOs concentrada; 33,73 my 15,17 M; 88,64 g CuSO+impuro
(55-S09) Una disoluciéon de hidréxido potasico contiene 22,4 g de la base en 400 cm3 de disolucidon. Se

toman 100 cm3 de dicha disolucidn, cuya densidad es 1,01 g/cm3 a los que se afladen 200 cm3 de otra
disolucién 1,2 M de la misma sustancia, y 100 cm3 de agua.
a. ;Cudl sera la molaridad, molalidad, fraccién molar y tanto por ciento en peso de la disolucidn inicial de
KOH? (1,2 puntos)
b. ;Cuantos gramos de soluto habra en 20 cm?3 de la nueva disolucién, suponiendo que los volimenes son
aditivos? (0,8 puntos)

S:a) M=1 M, m=1,05 m, Xsoluto =0,0185y % en masa de soluto=5,54%; b) 0,952g KOH

Gases

Decir si los enunciados que siguen son verdaderos o falsos:

a) “Un mol de hierro en condiciones normales ocupa 22,4 litros.”

b) “A igualdad de condiciones, un mol de helio (gas noble) ocupa el mismo volumen que un mol de butano.”
(208-J16) Se tienen 5 g de dihidrégeno y 5 g de helio en un volumen de 10 L a la temperatura de 30 ©C.

a. Calcule la presion que ejerce la mezcla de ambos gases. (0,8 puntos)

b. Calcule las presiones parciales de Hz2 y de He en la mezcla de gases. (0,8 puntos)

c. Indique qué leyes de los gases ha utilizado. (0,4 puntos)

Cierto cloruro de mercurio contiene un 84,97% de mercurio, y la densidad del vapor que se obtiene cuando
se sublima a42°Cy 1 atm es 18,28 g/L. Calcula la férmula molecular.
S: Hg,(l,
Calcula las presiones parciales y la presidn total de una mezcla de gases formada por 9 g de helio, He, 12 g de
diéxido de carbono, CO,, y 20 g de nitrégeno, N, confinada en un recipiente de 25 L a 40°C.
S: 2,31 atm; 0,28 atm; 0,73 atm; 3,32 atm.
(113-S11) En relacion con los gases ideales:
a. Calcule el volumen que ocupara 1 L de gas cuando la presién se reduce a la mitad y la temperatura es
constante. (0,7 puntos)
b. Calcule los volimenes de 1 L de gas cuando se calienta desde 0 °C hasta 100 °C y cuando se enfria desde 0
°Ca-100 °C si se mantiene constante la presién.(0,7 puntos)
c. Calcule el volumen molar en condiciones normales. (0,6 puntos)
S:2L;1,37L;0,63L; 22,4 L/mol
(139-S12) Se introducen 4 L de diéxido de carbono medidos a 720 mmHg y 30 2C en un recipiente de 5 L de
capacidad que contiene nitrégeno en condiciones normales.
a) ¢Cual sera la masa en gramos de diéxido de carbono introducida? (0,5 puntos)
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b) Calcule la presién final de la mezcla gaseosa cuando alcance una temperatura de 20 2C y la fraccién molar
de cada uno de los componentes en la misma. (1,5 puntos)

S:a) 6,71g; b) p=1,78 atm; X(Nz) = 0,59; X(CO:z) = 0,41.
Se introducen 158,6 g de una mezcla de oxigeno Oz, y ozono, O3, en un recipiente de 25 L, de forma que a
25°C ejerce una presion de 3,7 atm. Calcula el nimero de moles de cada sustancia.

S: 1,46 moles de Oz y 2,33 moles de O3
La densidad en condiciones normales de un gas es 1,429 g/1. ;Cudl sera su densidad a 303 Ky 735 mm Hg?

S:1,245 g/1.
Se recogen 275 cm? de Oz gas a 23°C, saturado de vapor de agua. Si la presion es 768 mm Hg y la presion de
vapor de agua a 23°C es de 21 mm Hg. a) ;Cuadl es la presion parcial de Oz en la mezcla? b) ;Cuantos gramos
de Oz contiene la mezcla?
S:747mm Hg y 0,356 g.

Estequiometria: Calculos con masa
La hidracina, N2Ha, y el per6xido de hidrégeno, H202, mezclados, se han empleado como combustible para
cohetes. Los productos de reaccion son: nitrégeno y agua. ;Cuantos gramos de peroxido de hidrégeno se
necesitan por cada gramo de hidracina en el cohete?
S: 2,125 gramos.

(21-J08) La combustion completa del etanol genera diéxido de carbono y agua.
a) Calcule el nimero de moléculas de agua que se produciran si quemamos 1 kg de dicho alcohol. (1,2
puntos)
b) ;Cuantos moles de etanol reaccionaran con 1 m3 de oxigeno (gas ideal), medido en condiciones normales?
(0,8 puntos)

S: a) 3,93-1025 moléculas de agua ; b)14,9 moles etanol
(212-S16) Una aleacién de cinc y aluminio de 57,0 g de masa se trata con acido clorhidrico produciendo Hz,
AlCl3 y ZnClz. Teniendo en cuenta que se obtienen 2 moles de hidrégeno:
a) Calcule la composicién, en tanto por ciento, de la aleacién. (1,6 puntos)
b) ;/Qué volumen ocupard esa cantidad de hidrégeno en condiciones normales? (0,4 puntos)

S:28 g de Al (49,1%) y 29 g de Zn (50,9%)

Estequiometria: Calculos con gases y/o disoluciones

(31-S08) El amoniaco arde con el oxigeno del aire en condiciones adecuadas y en presencia de catalizadores
para dar mondxido de nitrégeno y agua.

a) Ajuste la reacciéon de combustioén. (0,7 puntos)

b) Determine el peso de oxigeno, en gramos, que se necesita para quemar 1 kg de amoniaco. (0,7 puntos)

c) Calcule el volumen de monoéxido de nitrégeno obtenido a partir de las cantidades de reactivo del apartado
b, medido en condiciones normales. (0,6 puntos)

S: 2353 g oxigeno; 1317,6 L NO
(104-J11) Un compuesto organico estd formado por carbono, hidrégeno y oxigeno, siendo su composicién

centesimal 68,85 %, 4,92 % y 26,23 %, respectivamente. Su masa molecular es 122,13 g/mol. Calcule:

a) La férmula molecular del compuesto. (1,0 puntos)

b) La reaccién quimica de combustion ajustada. (0,4 puntos)

c) El volumen de CO2z que se obtiene, medido en condiciones normales, al quemar de forma completa 61,06
gramos del compuesto organico. (0,6 puntos)

S:a) C7H¢0z; b) 2 C7H60z2 + 15 02 - 14 COz + 6 H20 ; c) V=78,47 L.
Al reaccionar 2,158 g de hierro con acido sulfirico en exceso, se forma el sulfato y se desprenden 982 ml de

hidrégeno, medidos a 25°C'y 730 mm Hg. El sulfato formado, ;es ferroso o férrico?
Sol.: FeSO..

Estequiometria: reactivos con un cierto grado de pureza

(138-S12) Se dispone de 500 kg de mineral con una riqueza del 20 % de CuCOs. Se hace reaccionar este
mineral con 100 litros de una disolucién acuosa de acido nitrico de densidad 1,39 g-cm3 y riqueza del 65 %,
formandose Cu(NOs3)2. Calcule:

a) La concentracién molar del 4cido nitrico. (0,5 puntos)

b) ;Qué reactivo queda sin reaccionar? (0,5 puntos)
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c) ;Qué cantidad de nitrato de cobre (II), expresada en kg, se ha formado si el rendimiento del proceso es del
86 %7? (1,0 puntos)
S:a) 14,34 M; b) El1 CuCO0s; c) 115,3 Kg.
(26-J08) Resuelva:
a) ;(Qué volumen de hidrégeno (gas ideal), medido a 27°C y presiéon de 740 mmHg es posible obtener al
afiadir acido clorhidrico en exceso sobre 75 g de cinc con un 7 % de impurezas inertes? (1,5 puntos)
b) ;Qué cantidad de cloruro de cinc se obtendra? (0,5 puntos)
S:a) 27,03 L; 145,5 g ZnCl:
(PAU Madrid-2B-J07) Una muestra impura de 6xido de hierro (III) (s6lido) reacciona con un acido
clorhidrico comercial de densidad 1,19 g-cm-3, que contiene el 35% en peso del acido puro.
a) Escriba y ajuste la reaccién que se produce, si se obtiene cloruro de hierro (III) y agua.
b) Calcule la pureza del 6xido de hierro (III) si 5 gramos de este compuesto reaccionan exactamente con 10
cm3 del acido.
c) ;Qué masa de cloruro de hierro (III) se obtendra?
S: 60,6% pureza, 6,17 g FeCl3

Estequiometria: Reactivo limitante
(87-S10) El agua puede obtenerse por sintesis a partir de hidrégeno y de oxigeno.
a. Calcule la masa de agua que se obtiene cuando reaccionan 20 g de hidrégeno con 96 g de oxigeno. (1,0
punto).
b. Determine cudl es el reactivo que se encuentra en exceso y en qué cantidad. (0,5 puntos).
c. Si el agua formada se encuentra a 200 2C y a la presion de 1 atmoésfera ;Qué volumen ocupara? (0,5
puntos).

S:a) 108 g H:0; b) 8g de Hz; c) V=232,72 L.

(11-S07) El carburo calcico CaCz es un compuesto sélido que reacciona con el agua liquida para dar el gas
inflamable (acetileno) y el sélido hidroéxido calcico. Calcule:
a) El volumen de gas medido en condiciones normales que se obtendra cuando 80 g de CaCzreaccionan con
80 g de agua. (1,5 puntos)
b) La cantidad de reactivo que queda sin reaccionar. (0,5 puntos)

S: a) 28 L acetileno en c.n.; b) 35 g de agua
(36-S08) El hidrégeno y el oxigeno gaseosos reaccionan, en condiciones adecuadas, dando agua liquida. Si

se hacen reaccionar 10 litros de Hz con 3,5 litros de O2 medidos en condiciones normales:

a) Escriba la reaccion ajustada y determine que gas y en qué cantidad, expresada en gramos, queda en
exceso después de la reaccion. (1,2 puntos)

b) ;/Qué volumen de agua medido en mL se obtiene? (0,8 puntos)

S:a) 0,27 g de Hz en exceso; b) 5,63 mL de agua
(96-SE10) El marmol esta constituido por CaCO3 y cuando reacciona con acido clorhidrico, HCI, se produce

cloruro célcico, CaClz, diéxido de carbono, COz, y agua, H20.
a. Calcule la cantidad de marmol necesario para producir 10 L de CO2 medidos a 10 2Cy 700 mmHg de
presion, sila pureza del mismo es del 80 % en CaCOs. (1,0 puntos).
b. Suponiendo que las impurezas del marmol son inertes al cido clorhidrico, calcule el volumen de 4cido de
densidad 1,1 g/cm3y 20,39 % en masa que se necesitaria para que reaccione el carbonato calcico calculado
en el apartado anterior. (1,0 puntos).

S:a) 49,625 g de mdrmol; b) V=127,6 mL.

Estequiometria: Rendimiento de una reaccién

(142-J13) En la combustion de azufre se produce diéxido de azufre con un rendimiento del 80%.

a) Escriba la reaccién ajustada. (0,5 puntos)

b) Si se desean quemar 300 g de azufre. ;Qué volumen de diéxido de azufre se produce, medido en

condiciones normales? (0,8 puntos)

c) Calcule los gramos de azufre que se precisan para obtener 5 g de diéxido de azufre. (0,7 puntos)
S:a)S+02—-S0z; b)168,0L.;c) 3,125gde S

(46-J09) El carbonato de magnesio reacciona con acido clorhidrico para dar cloruro de magnesio, diéxido

de carbono y agua.

a. Calcule el volumen de acido clorhidrico, de densidad 1,16 g/cm3y 32 % en peso, que se necesitara para

que reaccione con 30,4 g de carbonato de magnesio. (1,0 punto)
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b. Si en el proceso anterior se obtienen 7,6 litros de diéxido de carbono, medidos a 1 atm y 27 2C, ;Cudl ha
sido el rendimiento de la reaccion? (1,0 punto)

S: a) 70,83 cm3 disolucién; b) rto=86,1%
(177-S14) En una fabrica se producen 2000 toneladas diarias de cemento con un contenido del 65 % en
masa de 6xido de calcio que procede de la descomposicidn del carbonato de calcio segin la siguiente
reaccion: CaCOs (s) = CaO (s) + COz2 (g)
a. Calcule el volumen de diéxido de carbono, expresado en m3, que se emitiria diariamente a la atmdsfera si
la emision se realiza a 250 2C y a una presion de 1,5 atmosferas. (1,0 puntos)
b. Si el rendimiento del proceso fuese del 90 %, ;cual serfa el consumo diario de piedra caliza, si la misma
tiene una riqueza del 95 % en carbonato de calcio? (Hasta 1,0 puntos)

S:6,64:10° m3 de COz; 2715 Tm de caliza
(182-]J15) El FeSO4 se obtiene por reaccién de hierro con acido sulftrico. Si se hacen reaccionar 5,0 g de
hierro con 30,0 mL de disolucién de acido sulfarico del 30 % y densidad 1,22 g/mL:
a. Escriba la reaccion que tiene lugar y ajustela. (0,4 puntos)
b. ;Cual es el reactivo limitante? ;Qué masa del reactivo que esta en exceso no reacciona? (1,0 puntos)
c¢. ;Qué volumen de hidrégeno medido a 50 2C y 3 atmdsferas de presion se obtendria si el rendimiento del
proceso es del 85 %? (0,6 puntos)

S: Fe+H2804+—FeS04+H: (g); El limitante es el Fe, sobra 2,16 g de H25S04; 0,68 L

(Este es un problema peculiar, de reacciones encadenadas) ;Qué cantidad de pirita (FeSz) serd necesaria

para obtener una tonelada de acido sulftirico?, de acuerdo con las siguientes reacciones:
4 FeS2 + 11 02 = 2 Fez203 + 8 SO2

2 S02 + 02 -2 SO3

SO3 + H20 = H2S04

S: 0,61 toneladas.
Calcular el volumen de aire, en condiciones normales. necesario para oxidar 1.7 litros de 6xido nitrico
medidos a 28"Cy 1,5 atm, produciendo diéxido de nitrégeno. Suponer que el aire contiene un 20 % de
oxigeno en volumen.
S: 5,8 litros.

12 RESTO DE EJERCICIOS DE LA PAU CYL 2007-17

12.1 DISOLUCIONES:

56.-

57.-

58.-

(25-]J08) Se dispone de una botella de acido sulftirico cuya etiqueta aporta los siguientes datos: densidad
1,84 g/cm?3y riqueza en peso 96 %.
a) Calcule e indique cémo prepararia 100 ml de disolucién 7 M de dicho acido. ;Hay que tomar alguna
precaucion especial? (1,2 puntos)
b) Describa y dibuje el material necesario para preparar dicha disolucidn. (0,8 puntos)
S: 38,9 mL de disol. concentrada. Precaucion: exotérmica. El dcido sobre el agua.

(98-SE10) Se preparan 250 mL de disoluciéon 1 M de acido nitrico, HNOs3, a partir de un acido nitrico
comercial del 67 % en masa y densidad 1,40 g/mL.
a. Calcular la molaridad del 4cido comercial y el volumen del mismo que se necesita para preparar los 250
mL de disolucién de HNO3 1 M. (1,0 puntos).
b. Describa como procederia para preparar la disolucién de acido nitrico y describa y dibuje el material que
utilizaria. (1,0 puntos).

S: [HNOs] = 14,89 M. 16,8 mL de disolucion comercial y agua hasta 250 mL
(120-S11) Se desea preparar dos litros de disolucién 0,5 M de cada uno de los siguientes compuestos:
a. HNOs3 a partir de 4cido nitrico concentrado de concentracién 61 % en masa y densidad 1,38 g/mL.
Comente el procedimiento que seguiria y el material de laboratorio utilizado. (1,0 puntos)
b. NaCl a partir de cloruro sédico sélido puro. Comente el procedimiento que seguiria y el material de
laboratorio utilizado. (1,0 puntos)

S: a) 75 mL de disolucion concentrada de HNO3 y agua hasta completar 2 L; b) 58,5 g de sal y agua hasta 2 L.

59.-

(147-J13) Se quieren preparar 250 mL de una disolucién de acido clorhidrico 0,2 M. Para ello se utiliza un
reactivo de laboratorio donde en su etiqueta, entre otros datos, se encuentra lo siguiente: Acido clorhidrico
35 % en masa; 1 L=1,19 kg . Responda razonadamente a las siguientes cuestiones:

a) ;Qué volumen es necesario tomar del reactivo de laboratorio? (1,5 puntos)

Pagina 24



IES “Julian Marias”. Quimica 22 Bachillerato. © TEMA O: REPASO DE CONCEPTOS FUNDAMENTALES

60.-

61.-

12.2
62.-

63.-

64.-

65.-

b) Describa cdmo procederia para preparar la disolucién pedida. (0,5 puntos)
S:4,38mL
(35-S08) Se dispone de una botella de un litro de disolucién acuosa de 4cido nitrico de composicién
desconocida y densidad, a 20 2C, igual a 1,36 g/cm3. Se toman 5 mL de la disolucion de HNO3 y se diluyen en
un matraz aforado hasta un litro y la disolucidn resultante se valora con NaOH 0,1 M.
a) Determine la concentracidn, en % en peso, de la disolucion de HNOs de la botella si en la valoracion de 25
cm? de la disolucién diluida se gastan 15,7 cm3 de NaOH. (0,8 puntos)
b) Determine los gramos de NaOH que hay que pesar para preparar 100 cm? de disolucién 0,1 M y explique
cémo procederia en su preparacién y el material de laboratorio que utilizaria. (1,2 puntos)
S:a) 58,2%; b) 0,4 g NaOH

(174-S14) Se quiere preparar un litro de una disolucién 0,3 M de FeSO4 de densidad 1,02 g/cm3. En el
laboratorio se dispone de sulfato de hierro (II) con una riqueza del 75 %. Calcule:
a. ;Cuantos gramos del sulfato de hierro (II) del 75 % de riqueza necesitaremos para obtener la disolucién
deseada? (0,7 puntos)
b. ;Cémo prepararia la disolucion? Nombre el material que utilizaria. (0,6 puntos)
c. Calcule la concentracion molal de dicha disolucion. (0,7 puntos)

S: 60,4 g de FeSO4+ impuro; 0,31 m

ESTEQUIOMETRIA

(81-S10) El clorato potasico, KCIOs3, de pureza 95 %, cuando se calienta se descompone con formacién de
cloruro potasico, KCl y desprendimiento de oxigeno. Si se toman 5 g de KCIO3:
a. Escriba y ajuste la reacciéon de descomposicion que tiene lugar y calcule la masa de KCl, expresada en
gramos. (1,2 puntos).
b. Determine el volumen de oxigeno medido a la presién de 720 mm Hg y temperatura de 20 °C. (0,8
puntos).
S:a) 2,89gdeKCl;b) V=1,48L 0:.
(107-J11) El cloruro de hidrogeno se obtiene en la industria mediante la reaccion de cloruro sédico sélido
(NaCl) con acido sulfdrico concentrado, obteniéndose en la reacciéon global, sulfato de sodio sélido (Na2504)
y cloruro de hidrégeno gas. Responda razonadamente a las siguientes cuestiones:
a) Escriba la reaccién quimica ajustada. (0,5 puntos)
b) Calcule la cantidad de cloruro de hidrégeno que se obtiene cuando se tratan 1000 kg de NaCl con 700 L
de acido sulftirico del 96% de riqueza y densidad 1,84 kg/L. (1,0 puntos)
c) Lamolaridad de la solucién resultante al disolver todo el gas HCI obtenido en 35000 L de agua,
suponiendo que al disolverse no hay variaciéon de volumen. (0,5 puntos)
S:b) 623,93 Kg; c) 0,49 M.

(51-S09) Después de poner 180 g de Zn en un vaso de precipitados con acido clorhidrico 5 M y de que haya
cesado la reaccién, quedaron 35 g de Zn sin reaccionar. El proceso que tiene lugar es:
Zn(s) + HCl(ac) — ZnClz(ac) + Hz(g)
Calcule:
a. El volumen de hidrégeno medido en condiciones normales que se ha obtenido. (1,0 punto)
b. El volumen de la disolucién acida que se empleé. (1,0 punto)

S$:49,67 LHzenc.n.;b) 0,88 L de HCI5M
(85-510) Se disuelven 10,0 g de carbonato de sodio, Na2COs3, en 150 cm3 de &cido clorhidrico cuya densidad
es 1,1 g/cm3. Los productos de reaccion son CO2 y una disolucién compuesta por acido clorhidrico y por
cloruro sédico (HCl y NaCl) cuya masa es igual a 170,85 g. ;Cual es el volumen de CO2z que se produce si la
densidad del gas que se desprende, en las condiciones de reaccion, es 1,8 g/L? (2,0 puntos).

$:2,306 L CO:.
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13 PREPARACION DE DISOLUCIONES

13.1 Aparatos de laboratorio necesarios:
Auxiliares:

Embudo de vidrio Frasco lavador
Vaso de precipitados

g =TT
P H ( 2\
\____:’//{/

Cucharilla o espatula

Varilla agitadora Vidrio de reloj

Para medir volumenes:

Probeta -Recipiente de plastico o vidrio que
sirve para medir volimenes con cierta
precision.

-Sus capacidades maximas son: 10, 25,

50, 100 mL...

Pipeta -Recipientes de vidrio para medir
volimenes con gran precisidn, aunque
s6lo miden volumenes pequenos.

-Hay de 2 tipos: graduadas (con escala
de graduacién, miden volumenes
variables) y de enrase (miden sélo el
volumen que se indica en la pipeta).
-Las de enrase pueden ser simples (sélo
una marca en la parte superior. El
volumen que mide serd el comprendido
entre la marca superior y el final de la
pipeta) o doble (dos marcas, arriba 'y
abajo. El volumen medido es el
comprendido entre las 2 marcas)
-Capacidades: 0,1; 1; 2; 3; 10 mL

-Se aspira con una Propipeta.

TD 3 mL 20°C

Matraz -Para medir volumenes fijos con mucha
aforado precision. No tienen escala, sélo una
marca que indica la capacidad: 10, 25,
50, 100, 250, 500, 1000 mL.

-No se puede calentar.

-Enrase con el menisco céncavo.

-Para preparar disoluciones.
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13.2 A partir de un sélido (puro o con cierto grado de impureza)

Ejemplo: Preparar 100 mL de una disoluciéon 0,5 M de NaCl a partir de NaCl comercial (sélido) con un 98% de
pureza.

Calculos:

0,5 moles NaCl 58,5 g NaClpuro 100 g NaCl comercial

1000 mL disol 1 mol NaCl 98 g NaCl puro
= 2,98 g de NaCl comercial

100 mL disolucion -

Preparacion:

e Colocamos un papel (o mejor un vidrio de reloj) en una balanza y al encender la balanza esperamos a
que tare el vidrio y marque 0.

e Ayudandonos de una cucharilla de laboratorio pesamos los 2,98 g de NaCl

e Vertemos el contenido del vidrio de reloj en un vaso de precipitados, afiadimos un poco de agua
(menos del volumen final, evidentemente) y con un agitador lo removemos hasta su completa
disolucién. Puede ser necesario lavar el vidrio de reloj vertiendo el contenido del lavado al vaso de
precipitados, si quedaron restos del sélido.

e Con la ayuda de un embudo pasamos el contenido del vaso de precipitados a un matraz aforado de la
capacidad adecuada, en este caso 100 mL

e Lavamos el vaso de precipitados vertiendo el contenido del lavado al matraz aforado, lavamos el
embudo sobre el matraz aforado y completamos con agua (destilada procedente del vaso lavador)
hasta el enrase (el enrase debe hacerse haciendo coincidir la parte inferior del menisco que forma el
agua con la linea de enrase). Tapamos el matraz y agitamos cuidadosamente 2 o 3 veces para
homogeneizar completamente la mezcla.

13.3 A partir de una disolucion concentrada
Ejemplo: Preparar 500 mL de una disolucion 2 M de H,SO4 a partir de un disolucion de acido sulfurico
comercial con un 98% de riqueza y densidad 1,8 g/cm?3.

Calculos:

00 mL di 2 moles H,S0, 98 g H,S0, 100 g dis.comerc. 1 cm?3 dis.comerc.
ME S PTeP 1000 mL dis prep 1 mol H,50, 98 g H,S0, 1,80 g dis. comerc.
= 55,56 cm?3 dis. comerc.

Preparacion:

e Afiadimos un poco de agua destilada a un matraz aforado de 500 mL de capacidad

e Con una probeta y un embudo y mucho cuidado medimos los 56 cm?® de H,SO4 concentrado
necesarios.

e Losvertemos con el embudo en el matraz aforado. Recordar que hay que poner el agua bajo el acido
ya que el proceso de disolucién es muy exotérmico y si afiadimos el agua sobre el dcido podrian
producirse salpicaduras por la formacién de vapor de agua.

e Completamos el volumen de disolucion afiadiendo agua destilada hasta el enrase (ver caso anterior).
Tapamos el matraz con un tapdon de vidrio y lo agitamos 2 o 3 veces para homogeneizar la disolucién.
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