REPASO
CALCULO BASICO EN QUIMICA
EJERCICIOS DE 12 DE BACHILLERATO RESUELTOS Y COMENTADOS

MATERIA, GASES Y DISOLUCIONES (ejercicios 1 al 16) Y REACCIONES (17 al 20).

1) Una molécula de una cierta sustancia tiene una masa igual a 6,145x10?? g. Calcular su masa
molecular.

Unmolde de una sustancia representa la cantidad en gramos igual a la masa molecular y contiene
6,02214x10% moléculas. La masa molecular es por tanto la masa en gramos de 1mol de esa sustancia, por tanto:

1 molécula 6,022x10?% moléculas
= x = 370 gramos/mol o un mol=370g o Mm =370 uma

6,145x1072%2 gramos X gramos

2) éCudntos atomos de oxigeno hay en 0,1g de Fe;(50s)s. Datos: Fe=56 $=32 O=16

Como un mol contiene siempre Na = 6.022x10?% dtomos o moléculas segun corresponda, tenemos que el nimero de
atomos o moléculas = nxNa.

Aunque nos piden dtomos de oxigeno, el dato esta referido a la molécula de Fe;(SO4)s, por ello primero veamos el
numero de moléculas que hay en 0,1g de Fe;(S0a)s.

Como n=m/Mm donde Mm es la masa molecular, tenemos que n = 0,1/400 = 2,5x10*y por tanto:

Como n2 de moléculas = nxNa, el N2 de moléculas de Fe,(S04)s serd = 2,5x10* x 6.022x10% = 1,51x10%° moléculas

Y en consecuencia el n? de 4tomos de oxigeno serd 1,51x10%°x 12 = 1,81x10%*! 4tomos de oxigeno.

Hemos multiplicado por 12 porque en cada molécula de Fe;(SO4); hay 12 dtomos de oxigeno (4x3).

3) éDénde hay mds dtomos de oxigeno?: a) 0,005 mol de O;. b) 2 g de H2504 c¢) 1*10?°? moléculas de SO3
Datos:H=1 §=32 0=32

a) Como: dtomos o moléculas = nxNa = 0,005x 6,022x10?% = 3,011x10%! moléculas de O,
Y como cada molécula de O, contiene dos d&tomos de oxigeno = 3,011x10*x2 = 6,022x10%' 4tomos de oxigeno

b) Como el numero de moles es n=m/Mm y la masa molecular del H,SO4 (usando los datos) es 98,
tenemos que n=2/98 = 0,0204 moles. Por tanto, el nimero de moléculas de H,SO4 sera:
moléculas = nxNa = 0,0204x 6,022x10%% = 1,228x10%2 moléculas de H,SO4 = 1,228x10%%x4 = 4,914x10%? 4tomos de O.

c) Como cada molécula de SO3 contiene 3 4tomos de oxigeno = 1*1022x3 =3x10?2 4tomos de oxigeno

Por tanto (teniendo en cuenta los exponentes) hay mas atomos de oxigeno en el caso b)

4) 80 gramos de un gas tipo A>Bz ocupa un volumen de de 15 litros en C.N. (condiciones normales)
écuantas moléculas hay de ese gas? ¢ Qué masa molecular tiene ese gas?é¢ Cudntos dtomos hay en total
en esos 80 gramos?

Al preguntarnos por el nimero de moléculas tendremos que relacionarlo con el nimero de Avogadro (Na) y con el
numero de moles (n): n2 moléculas = N,* n

y como el Na es 6.022*10% sélo necesitamos conocer n (nimero de moles), y para ello aplicamos la ecuacién general
de los gases PV = nRT para 15 litros de volumen y condiciones normales (C.N. 2 1 atm y 02C):

PV=nRT=>» 1*15=n*0.082*273 =» n=0.67 moles.

También podiamos haber aplicado el concepto de volumen molar de un gas:



Un mol de gas en C.N. ocupa un volumen de 22.4 litros. Por tanto: (1mol/22.4) = (x mol/15) =» x =0.67 moles
Por tanto nimero de moléculas = 0.67 * 6.022*10% = 4.03*10% moléculas.
Para ver la masa molecular del gas aplicamos: n=m/Mm - 0,67 = 80/ Mm = Mm = 119.4

Para saber cuantos atomos hay en total en esos 80 gramos, debemos tener en cuenta el nimero de moléculas que
hay (4.03*10%% moléculas) y el nimero de 4tomos que hay en cada molécula de A;B; es decir 2+3=5

4.03*10%% * 5 = 2.015*10* 4tomos

5) Una bombona de 20 L contiene CO> a 5 atm y 10 °C. ¢Cudntos gramos de CO; deben salir de la
bombona para que la presion baje a 700 mmHg con una temperatura de 30 C2? ¢Cudl es la densidad del
CO; en las condiciones del inicio?

Veamos los gramos que hay al inicio: PV = nRT o bien PV = (m/Mm)RT qué sustituyendo datos y teniendo en cuenta
la masa molecular del CO; = 12 + 16x2 = 44:

5%20 = (m/44) x 0,082x283 =» m = 189,6 g de CO; hay al inicio.

Veamos ahora cuantos gramos deben quedar en las nuevas condiciones con:

T=30°C - 303 Ky presion P =700 mmHg = P =700/760 = 0,92 atm:

PV = nRT = 0,92x20 = (m/44)x0,082x303 =» m = 32,6 g de CO, deben quedar. Pr tanto deben salir: 189,6 — 32,6 =
157 gramos de CO,. Para ver la densidad inicial aplicamos PMm =d R T - 5x44 = dx0,082x283 - d=9,48 g/|

6) En un recipiente de 2500 cm? se introducen 8,4g de CO; y 4,4g de NHs a 20 °C. Determinar:
a) Fracciones molares de cada gas. b) Presiones parciales de cada gas. c) Masa molecular aparente. d)
Densidad en esas condiciones. e) Densidad de esa mezcla a 15 °Cy 5 atm.

Como las fracciones molares, las presiones parciales y la masa molecular aparente estan relacionadas con los
moles veamos los moles que hay de cada sustancia:
Como n=m/Mm (Mm es masa molecular) = nco2=8,5/44=0,19 nnus = 4,4/17 = 0,26 por tanto los moles
totales sonn;=0,19 + 0,26 = 0,45

a) Como la fracciéon molar de una sustancia i €5 Nmoles de i/ Nmoles totales t€NEMOS que = Xco2 = 0,19/ 0,45=0,42 y
Xnus = 0,26/0,45 = 0,58 Comprobamos que la suma de las fracciones molares debe dar 1 (aproximadamente
dependiendo de nuestra aproximacién en los datos).

b) Para calcular las presiones parciales puedo aplicar: PiV = niRT (es decir la presion del gas i solo depende de sus moles ya que
R es cte y V y T son fijos en el experimento), pero también puedo aplicar P; = x;P:. En el caso de dos o tres gases da lo mismo
aplicar una u otra forma, pero con muchos gases es mas sencillo aplicar la formula de Raoult: P;i = xP: y esta sera la
gue aplicaremos para habituarnos con ella.

PV = n{RT > P *2,5 = 0,45*0,082*293 > Py = 4,3 atm:
Pi = xiP: = Pcoz2 = Xco2P: = 0,42*4,3 = 1,81 atm

Pnus = XnnsPr = 0,58%4,3 = 2,49 atm y comprobamos que la suma de las presiones parciales Pco; + Pyns da
lo mismo que la presién total (aproximadamente dependiendo de nuestras aproximaciones en los datos).

c) La masa molecular aparente es la masa molecular que le corresponderia a esa mezcla de gases como si fuera uno
solo. La podemos obtener a partir de la ecuacion general de los gases aplicando la presion total y la masa total PV
= (m:/Mwm)RT o0 aplicando Mwa = 2xiMwmi Apliqguemos esta Ultima (compruébalo con la otra).

Mwma = 0,42*44 + 0,58*17 = 28,34



d) La densidad de esa mezcla (en realidad es disolucidn por ser mezcla homogénea) se corresponde con la de un gas
gue tenga de masa molecular la correspondiente a la aparente de esa mezcla:

De PV=nRT llegamos a PMwm = dRT vy aplicando esta ultima al gas como mezcla conjunta tenemos que: Pt Mma = da RT
= 4,3 * 28,34, =d, *0,082 * 293 > da = 5,07 g/l (las unidades son gramos por litro puesto que los moles son
gramos/Mm y el volumen es en litros)

e) Apliquemos ahora PMy = dRT a las nuevas condiciones 5*28,34 = d*0,082* 288 > d = 6 g/I

7) Un compuesto contiene la siguiente proporcion en masas: 24,4% de C; 4,1% de Hy 71,5% de Cl.
Sabiendo que al evaporar 2,8 g de esa sustancia en un recipiente (vacio) de 750 cc a 135 °C se produce
una presion de 959 mmHg, determinar su féormula molecular.

Recuerda que formula empirica es aquella que nos indica la proporciéon (minima y exacta) en la que entran
los 4tomos en su composicion, como por ejemplo (CsHsO)n, como ves la formula interior al paréntesis es irreducible y
el término n indica que esa formula puede estar multiplicada por n=1,2,3 ...

La proporcion de los atomos que hay en una molécula estd directamente ligada con el nimero de moles de
atomos que hay en esa sustancia, y a su vez la proporcionalidad de moles esta ligada con las masas. Asi que hagamos
lo siguiente:

Supongamos 100g de sustancia (la formula serd la misma si supongo 80g o 37,1g), por tanto tenemos que el
% nos indica la proporcionalidad de la masa de cada uno de los elementos (de 100g si el 31% es de C indicara que
hay 31g de C) y si esa masa la dividimos por la Mm (masa molecular) tenemos la proporcionalidad de moles de cada
elemento (n = m/Mm) en el compuesto y, en consecuencia, la proporcion de dtomos en la molécula, que en principio
no tiene porqué salir con valores enteros y que por tanto debemos convertir en atomos enteros, para ello, al atomo
gue entra en menor proporcién lo convertimos en unidad, es decir dividimos a todos por el valor de la proporcidn
menor y tendremos asi cuantas veces hay de los otros respecto al que menos que hemos obligado a ser uno (al
dividir su proporcién entre su mismo valor dard como resultado uno).

Veamos todo lo dicho en el siguiente cuadro:

Elemento % Masas Proporcion moles: Proporcid Proporcion de atomos Aproximacién a
por 100 g N=m/Mm n dtomos respecto al que menos ndmero entero de
(*) atomos
(ver comentario **)
C 24,4 24,4g 24,4/12 = 2,033 2.033 2,033/2,014=1,01 1
H 4,1 4,1g 41/1=4,1 4.1 4,1/2,014=2,01 2
cl 71,5 71,5 71,5/35,5=2,014 2,014 2,014/2,014=1 1

(*) y (**) Un resultado de por ejemplo 2,18 no debe aproximarse a 2, es probable que hayamos calculado mal (o que
los datos no eran correctos). Un resultado aceptable para aproximar a 2 seria entre 1,95y 2,05, alos sumo 1,9 a 2,1.
Los valores 1,01 y 2,01 son muy proximos a 1 y 2 respectivamente, pero en ocasiones puede salir algun valor
proximo a algo coma cinco (2.48; 1.51; 0.49....), en estos casos multiplicaremos todos los valores finales de los
atomos por dos, para asi tener todos valores en nimeros enteros. Ejemplo: si los tres casos anteriores hubieran
resultado ser: 2,02; 2,49y 1 > aproximamos a = 2; 2,5y 1 2 que se reconvierten a 2 4; 5y 2 (al multiplicar los
tres resultados por 2 para convertir en entero el valor 2,5).

Férmula empirica obtenida: (CH2Cl)n

La formula molecular es la que nos indica la cantidad exacta de dtomos que componen la molécula, por
tanto debemos calcular el valor de n, es decir saber cuantos dtomos hay de cada elemento en la molécula, o lo que
es lo mismo, conocer su masa molecular, y ésta precisamente la podemos obtener, en nuestro caso, aplicando la
formula general de los gases, es decir PV = nRT pero en su forma PV = (m/Mm)RT y por tanto: Mm = mRT/PV que
sustituyendo ( y pasando C2 a Ky mmHg a atm)

Mm = mRT/PV = Mm = 2,8*0,082*408/(1,26*0,75) = Mm =99

Es decir que (CH2Cl)n debe tener una Mm de 99, por tanto



(12 +1*2+35,5)*n =99 > 49,5%n =99 > n=2 S (CH.Cl), & CaH4Cl,

Puede ocurrir que n no de exactamente un nimero entero, debido a errores experimentales, pero si debe
ser siempre cercano a un nimero entero, por ejemplo, en lugar de 2 puede dar 1,95 o 2,04.

Observa que el resultado no es (CH,Cl), lo correcto es: C2H4Clz

8) El analisis de un compuesto orgdnico presenta la siguiente composicion: 38,7 % de carbono, 9,7 % de
hidrégeno y 51,6 % de oxigeno. Si ademas al evaporar 2g de esa sustancia a 150 2C y 1 atm de presion se
obtiene que ocupa un volumen de 0.75 litros ¢Cudl es su férmula molecular? Datos: C=12gmol™?, 0 =
16 g mol™, H=1g mol™?

Primero determinamos la férmula empirica del compuesto, para ello referiremos los datos de su composicidn
centesimal (calculados sobre una muestra de 100 g de compuesto) a un nimero de moles de sus atomos, dividiendo
esos porcentajes por las masas atémicas respectivas de cada elemento (recordemos: C =12 g mol™, O = 16 g mol™,
H=1gmol™).

aa,7 21,6 9.7
—Q=3,225 mol de —Q=3,225m|:|| de O g
12 géimal 16 gfmol 1gimal
Para determinar la férmula empirica del compuesto, asignaremos esos datos a nimeros enteros, pues asi se
presentaran los atomos en la molécula. Para ello, dividimos los tres datos por el nimero menor. De ese modo

estamos suponiendo que de él habrd 1 atomo en el compuesto.

=37moldeH

3223 =Tatomode C 3229 =1 atomo de O S =3 atomos de H
3,225 3,225 3,225

Con esto, ya tenemos en qué proporcién aparecen esos atomos en el compuesto, siendo su férmula empirica
entonces (CH30)n. Veamos ahora su formula molecular. Para ello determinamos cual es su masa molecular
aplicando PV = (m/Mm)RT:

Por tanto: 1*0,75 = (2/Mm)*0,082*423 =» Mm =92.5. Portanto CHsO)n debe tener una masa molecular de 92,5
= (12 +3*1+16) *n=92,5=> n=2,98 = n=3

El ejercicio esta resuelto correctamente pero esta formula molecular es imposible
La férmula molecular es C3Hg9O3 épor qué?

El maximo n2 de H en un compuesto C,H,O;, es 2n+2 siendo n el nimero de C

9) Al quemar 5g de una sustancia orgdnica que se sabe contiene C,H y O se obtienen 11,9 g de CO>y 6,1 g
de H>0. éCudl es su formula empirica? Sabiendo que al evaporar 2g de esa sustancia a 125 2C ocupa un
volumen de 0,46 | medidos a 735, ¢ Cudl es su formula molecular?

Recuerda que la combustion de una sustancia organica dara siempre CO, y H,O (aparte de otros
gases como 6xidos de nitrégeno o azufre si la molécula los contenia N o S respectivamente).

Como nuestra sustancia sélo tiene C,H y O, en la combustién de la sustancia organica todo el
carbono que contiene se convierte en CO>

-Un mol de CO; = 12 + 32 = 44g es decir el Carbono aporta 12 de los 44 gramos por tanto de los 11,9 g de
CO; que se produjeron significa que contienen x g de carbono:

12gC/44 g CO2/xg C/11,9g CO, = x=3,25 g de C habia en la sustancia.
En la combustién de la sustancia organica todo el hidrégeno que contiene se convierte en H,O



-Un molde H,O =2+ 16 =18g es decir el H aporta 2 de los 18g por tanto en los 6,1 g de H,0 hay X g de
hidrogeno:

2g H/18 g H,0 = xgH/6,1gH,0 > x=0,68gdeH

Falta ver la cantidad de oxigeno que se obtiene por diferencia, sabiendo que se quemaron 5g y de ellos
3,25 son de Cy 0,68 son de H, el resto serd Oxigeno: 5—-3,25-0,68 = 1,07g de O.

Ahora podemos aplicar lo visto en el ejercicio 2)

., . . Aproximacion a
L, Proporcion | Proporcion de dtomos ,
Proporciéon moles: ) numero entero de
Elemento Masas atomos respecto al que .
N=m/Mm atomos
menos
C 3,25 3,25/12 =0,27 0,27 0,27/0,067 =4 4
H 0,68 0,68/1=0,68 0,68 0,68/0,067 = 10,1 10
0] 1,07 1,07/16 = 0,067 0,067 0,067/0,067 = 1 1

Su formula empirica es (C4H100)n

Para ver su formula molecular calculemos su Mm:
PV = (m/Mm)RT = (735/760)0,46 = (2/Mm)0,082*398 - Mm = 146,7

Observa y no te confundas, la masa de la experiencia para ver la Mm es de 2 gramos mientras que los 5g fueron los
gue se quemaron para ver su composicion.

(C4H100)n = 146,7 > (12*4 + 1*10 + 16)*n = 146,7 = 74n =146,7 > n = 1,98 => n=2

Su formula molecular es por tanto CsH200: (*)

(*) En este ejemplo resulta casualmente que la férmula obtenida es imposible ya que la mayor cantidad de
atomos de H en un compuesto organico (que no contenga nitrégenos) es 2n+2 donde n es el numero de C.

10) En una botella para muestras tenemos una sustancia compuesta por 0,9 moles de Carbono,
1,445x10%* atomos de Hidrégeno y 4,8 grs de Oxigeno (0O:). Determinar su férmula empirica.

Pasamos todas las cantidades a moles:

Carbono C 0,9 moles

Hidrogeno H 1,445 x 10%* /6,022 x 10?2 = 2,4 moles

Oxigeno O 4,8 / 16 = 0,30 moles de oxigeno (4,8g de oxigeno atémico (O) equivale a 4,8g de oxigeno molecular
(0;), sélo que en el primer caso los dtomos estdn separados y en el sequndo unidos de dos en dos formando

moléculas. Y como lo que quiero saber son los dtomos de oxigeno divido por 16)

Es decir, estaran en la relacion 0,9: 2,4: 0,3. Para ponerlos en relacion de nimeros enteros dividimos por el mas
pequefio (que obligamos al valor uno):

0,90/0,30=3 atomosde C; 2,39/0,30 =8 atomosde H; 0,30/0,30=1 dtomo de O

Por lo tanto, la férmula empirica do la sustancia sera (C3HsO)n



11) Se disuelven 25 g de K-SO; en 200 ml de agua, obteniéndose un volumen de 207 ml de disolucion.
Calcular: a) Concentracién en g/I. b) Concentracién en % (m/m). c) Molaridad. d) Molalidad. e) Densidad
de la disolucion en g/I. DATO: Mm K>:SO; = 158

a) g/l = gramos soluto/litros disolucién = 25/0,207 = 120,8 g/I
b) % (m/m) = (gramos soluto/gramos disolucién)x100 = (25/25+200)x100 = 11,1 %
¢) M = moles soluto/litros disolucion = (gramos soluto/Mm)/litros disolucion = (25/158)/0,207 = 0,76 M

d) molalidad = moles soluto/kg disolvente = (gramos soluto/Mm)/ kg disolvente. Teniendo en cuenta que la
densidad del agua es 1g/ml tenemos que hemos usado 200g (0,2 kg)de agua, por tanto:
molalidad = (gramos soluto/Mm)/ kg disolvente = (25/158)/0,2 = 0,79 molal

e) Densidad = masa/volumen = (25+ 200)/0,207 = 1087 g/I

Es importante darse cuenta de la diferencia en los resultados de a) y e). Ambos tienen las mismas
unidades, pero una se refiere a concentracion de la disolucién en g/l y la otra a densidad de esa disolucion
también en g/I

12) La etiqueta de una botella de HCI comercial tiene las siguientes indicaciones: Pureza 37,1 % (m/m),
densidad 1,19 g/cc. Determinar:

a) Molaridad de la disolucion. b) Fraccion molar del dcido. c) ¢ Cudntos cc de esa disolucion hay que coger
para preparar 250 cc de disolucién de concentracion 0,5 M?

a) En primer lugar debemos tener en cuenta que la concentracién del acido de la botella es independiente de que la
botella sea de un litro, dos litros o un cuarto de litro. Por eso podemos suponer una cantidad cualquiera y lo mas
facil serd suponer 1l (1000ml) de esa disolucién de acido que hay en la botella. Como la densidad indicada en los
datos estd referida a la disolucién contenida en la botella, veamos los gramos de disolucién que hay en un litro:

d=m/v 2 1,19 g/cc=m/1000 ml - m=1190g (ccson cm?)
Pero esos 1190g son de disolucidn y la etiqueta dice que la pureza en HCl es del 37,2% por tanto:

gramos de HCl = 1190* (37,1/100) = 441,5qg de HCl puro. Por tanto su concentracion sera:

M = (m/Mm)/I disolucién = (441,5/36,5)/1 = 12,1 Molar

b) Para ver la fraccién molar del dcido HCl debemos conocer los moles que hay de cada componente en la mezcla, es
decir agua y HCl:

Si en 1190g de disolucidon hay 441,5g de HCI, el resto serd de agua, es decir: 1190 — 441,5 = 748,5g de agua,
gue en moles sera: 748,5/18 = 41,6 moles de agua.

Los moles de HCl serdan n=441,5/36,5 = 12,1 moles de HCI.

Los moles totales seran ny= 41,6 + 12,1 = 53,7 moles totales.

Y la fraccién molar del dcido sera Xacido = Nacido/ Ntotales = 12,1/53,7 = Xacido = 0,225
C) Como queremos preparar 250cc de disolucidn 0,5 M de HCI necesitaremos una cantidad de gramos de HCI que
podemos calcular segiin M = (g/Mm)/I disolucién:

M = (g/Mm)/I disolucién - 0,5 = (g/36,5)/0,25 —> g = 4,56g de HCl necesitamos. Y esos gramos debemos de
obtenerlos de la botella, de la cual sabemos que en un litro (1000ml o cc) hay 441,5g de HCI puro, por tanto:

441,5g de HCI puro/lOOO ml disolucién de botella = 4,56g de HCI necesitamos/ X ml de la botella
X = 10,33 ml y afiadir agua hasta completar 250 ml de disolucién



13) Al disolver 72 g de Na.SOs; en 500 ml de agua se obtiene una disolucién de densidad 1,08 g/ml.
Calcula: a) la concentracion en masa (g/l) y % del soluto. b) fraccion molar y molaridad del Na,SO4. S=32
0=16 H=1

a) El soluto es el que se encuentra en menor cantidad es decir el Na;SO,.
g/l = gramo soluto/litros disolucidn.

Sabemos que hay 72g de soluto, pero aun no sabemos cuantos litros de disolucién hay, ya que lo Unico que sabemos
es que se disuelven en 0,5 litros (500 ml de agua) y eso es el disolvente, no la disolucidn. Pero si sabemos que la
densidad final de la disolucion es 1,08 g/ml, y como:

d=m/v 2 v=m/d = v=(72 +500)/ 1080 = 0.53 litros de disolucién: por tanto: g/l =72/0,53 = 135.8 g/I
v v

Na,S0, Agua(lml—>1g)

g soluto g soluto 72
% soluto = x100 = - x100= - x 100 = 12.6%
g soluto + g disolvente g disolucién 72 +500

b) xi = ni/n: Para saber los moles totales necesitamos saber los moles de Na,SO, y los de H,0:

n= gramos/Mm. Para el Na,SO4 = 72/142 = 0,507. Para el agua n=500/18 = 27.78. Moles totales = 0,507 + 27.78 = 28.827.
fraccion molar del Na,SO4 = 0.507/ 27.78 = 0.018

Molaridad = n/l = 0,507/0,53 = 0,96 M
7 v

Moles de Na;SOs y litros de disolucién calculados anteriormente

14) Se desea preparar 1 litro de una disolucién de acido nitrico 0,2 M a partir de un acido nitrico
comercial de densidad 1,50 g/cm3vy 33,6 % de riqueza en peso. ¢Qué volumen deberemos tomar de la
disolucién comercial? Explica el procedimiento que seguiremos para su preparacion.

Respuesta (es equivalente al ejercicio n2 6 apartado c) resuelto de otra forma)

Para preparar la disolucién que se pretende, hace falta, en primer lugar, conocer la cantidad (en moles) de HNO;
(sera el soluto) que necesitamos.

Como el dato de la concentracidn viene expresado como una molaridad, podemos aplicar:

moles de soluto n
= N . = - :> ."-.'3 = ML."
volumen (L) de disolucion W

Y sustituyendo los datos: ns=0,2M-1L=0,2 mol

Esa cantidad en moles debemos expresarla en gramos, para poder trabajar con magnitudes mas familiares en el
laboratorio, para ello recurrimos a la expresion 2.1.:

n(mu|;|=ﬂ — (o) =n(mol) M (gimol) =0,2 mol- 63 g/imol =126 g

M (g/mal)

Como esa cantidad de HNOs tiene que obtenerse de una disolucién comercial (riqueza 33,6 %), tendremos que
calcular qué masa de ese reactivo comercial contendrd esos 12,6 g de HNOs que precisamos:

100 g de disolucidon  x g de disolucian . .
J _*4 = ¥ = 37,8 g de disolucion comercial
336 gde HNCI3 12,EngHND3

Al tratarse de un liquido, es mas practico calcular, a partir de ese dato, el volumen de disolucidon comercial que



tendremos que emplear, haciendo uso de la densidad de la misma:

375 g

=" 25t
1,50 gicr?

m m
p=—=l=—
U4 P y sustituyendo los datos:

Es decir: con una pipeta tomaremos 25 cm?® de la disolucién comercial del 4cido. En esos 25 cm? (que equivalen a una
masa de 37,5 g) se encuentran contenidos 12,6 g de HNOs puro, que a su vez se corresponden con 0,2 mol de HNO3,
nuestro soluto en la disolucién que queremos preparar.

Ese volumen que tomamos con la pipeta, lo trasladaremos a un matraz aforado de 1 L. Seguidamente, iremos
anadiendo agua destilada hasta enrasar con la linea del matraz que indica un litro exacto de disolucion.

15) Se toman 200 mL de una disolucién de MgCl, de concentracién 1 M y se mezclan con 400 cm? de
otra, también de MgCl,, 2,5 M. Finalmente se anade al conjunto 400 mL de agua. Suponiendo que los
volimenes son aditivos y la densidad final es 1,02 g/mL.

a) éCudl sera la molaridad resultante?

b) éCual sera la molalidad final?

a) En este problema se contempla la mezcla de dos disoluciones cuyas concentraciones son diferentes, y se pide
determinar la concentracidn final, expresdndola de diferentes modos. Para simplificar el problema, vamos a
referirnos, como magnitud central de concentraciones, a la molaridad. Para determinarla en nuestro caso concreto,
y analizando la expresién de la molaridad:

maoles de soluto
volumen (L) de disolucian

tendremos que determinar, en cada caso, cual es el nuevo nimero de moles de la mezcla, y dividirlo entre el nuevo
volumen de la disolucidn, es decir:

n n
M = W+
V1+V2+V3

puesto que las concentraciones NO son aditivas.
Como segln el enunciado los volimenes si pueden considerarse aditivos, el volumen final de la disolucidn sera:
Vi+Vo+V3=200mL+400 mL+400mL=1000mL=1L
Para determinar el nimero de moles de soluto que aporta cada disolucidn, consideraremos la expresion 3.4.
Asi, para la primera disolucion: 200 mL de MgCl, 1M:
ns=Mv=1M-0,2L=0,2 mol
Y para la segunda de 400 mL de MgCl, 2,5 M:
ns=MVv=25M:0,4L=1 mol

Luego el numero total de moles de MgCl; es de 1,2, y, por ello, la molaridad de la disolucién resultante sera:



y fy + Ny 1,2 mal Hay tres volimenes porque se mezclan tres liquidos,
Wy + 1 + Wy 1L ' pero solo dos aportan moles, el tercero es agua.

b) La molalidad resultante (otra forma de expresar la concentracién de una disolucidn), viene dada por la expresion:

_ moles de soluto
rasa (ki) de disokente

donde la masa de disolvente la obtenemos a partir de:
masa de disolucion = masa de disolvente + masa de soluto

Para determinar la masa de disolucion disponemos del dato de su densidad (r = 1,02 g/mL) y de su volumen (V=1
000 mL), por tanto:

Maisolucion = IV = 1,02 g/mL - 1 000 mL = 1 020 g de disolucion

Para determinar la masa de soluto disponemos de su masa molar (M = 95,3 g/mol) y del nimero de moles totales
presentes en la mezcla (1,2 mol), por tanto:

Msoluto = NM =1,2 mol - 95,3 g/mol = 114,36 g
Entonces, la masa de disolvente de la mezcla sera:
Myisolvente = Mdisolucién — Msoluto = 1 020 g — 114,36 g = 905,64 g
Sustituyendo en la expresién de la molalidad:

1.2 maol
m=———=1,326 molfkg
0,905 kg

16) Calcula la molaridad resultante de una disolucién que se prepara mezclando 50 mL de H,SO, 0,15M con:
a) 80 mL de H,0.
b) 100 mL de H,SO, de concentracion 0,05 M. En ambos casos se suponen volumenes aditivos.

Se trata de calcular la molaridad de una mezcla de disoluciones. Para ello debemos conocer los moles de soluto que
aporta cada unay el volumen que aporta a la disolucidn final (que como se indica se suponen volumenes aditivos):

M = n/l = moles soluto/litros disolucion

M+
W+ 1o

a) 50 mL de H,50,4 0,136 M con 80 mL de H,O.
En este caso, el nimero de moles de H,SO, sélo los aporta la primera disolucion, ya que la otra parte es agua pura, y
podemos obtenerlos a partir de: M = n/l y por tanto 2> n=M - |

moles de soluto =0,15 M- 0,05 L= 7,5 - 107 moles
El volumen final de la disolucién sera la suma de ambos:
V=Vi+V,=(0,05+0,08) L=0,13 L
Por tanto, la molaridad de la disolucién final sera:

M = moles soluto/litros disolucién = 7,5 -1073/0,13 = 0,06 M



b) 50 mL de H,SO4 0,15 M mas 100 mL de H,S04 0,05 M.

Al ser la primera disolucion la misma que la del apartado a) aportara el mismo niumero de moles de H,SO,, es decir,
7,5 - 1073 pero ahora la segunda disolucién también aporta moles de H,SO4, veamos cuantos:

moles de soluto = M x V de disolucién = 0,05 M - 0,1L = 0,005 moles
luego, el nUmero de moles total serd: n =ny+n,=7,5- 1073+ 0,005 = 0.0125 moles
y el volumen de la mezcla sera:
V=V;+V,=(0,05+0,1)L=0,15L y, por tanto:

M =n/l=0,0125/0,15 = 0,083 M

REACCIONES

17) En un generador portadtil de hidrégeno se hacen reaccionar 33 g de hidruro de calcio con 15 g de agua,
segun la reaccion CaH; + 2H;O0 — Ca(OH), + 2H: . Calcula:

a) équé reactivo sobra y en qué cantidad?

b) el volumen de hidrogeno que se produce a 20°Cy 745 mm de Hg;

c¢) el rendimiento de la reaccién si el volumen real producido fue de 18.5 litros.

Estequiometria de la reaccidn:

Masas moleculares: 42 18 74 2
CaH, + 2H,0O — Ca(OH), + 2H,
Moles: 1 2 1 2
Proporcién de gramos gue intervienen 42 36 74 4
Comprobamos 42 + 36 = 74 + 4 =178

a) Par ver que reactivo sobra o falta debemos ver las proporciones en que reaccionan y las proporciones de las
cantidades que nos dan para reaccionar.

La reaccion debe ser en la proporcién: 42g CaH,/36g H,0O = 2,17 y tenemos 33g CaH,/15 H,0 = 2,20 es decir algo
superior a 2,17 por tanto sobra numerador, es decir CaH, o que falta H,O (aumentar el denominador para que llegue el
resultado a 2,17) pero como la pregunta es cuanto sobra (en nuestro caso CaH,) veamos cuanto es esa cantidad:

42g CaHy/36g H,0 = Xg CaH,/ 15g H,O despejamos X =17,5 g de CaH, son necesarios (para 15g de H,0) y por tanto
sobran 33g—17,5=15,5 g de CaH; sobran ( y el reactivo limitante es el agua).

Otra forma seria probar con las proporciones estequiométricas tomando uno de los datos, por ejemplo el H,0:
42g CaH,/36g H,O = 33g CaH,/ Xg H,O despejamos X=28,3g de H,O necesitamos y sélo tenemos 15g por tanto nos
falta, pero la pregunta es cuanto sobra del reactivo en exceso, por tanto no hemos tenido suerte al escoger como

incognita al agua. Por ello repetimos como dato el agua y la incognita el CaHa:

42g CaHy/36g H,0 = Xg CaH,/ 15g H,O despejamos X =17,5 g de CaH> son necesarios (para 15g de H,0) y por tanto
sobran 33g-17,5=15,5 g de CaH, sobran ( y el reactivo limitante es el agua).

Es muy importante fijarte en lo que haces, ya que muchas veces se confunde lo que sobra de uno con lo que falta del
otro, y la prequnta puede ser cuanto sobra o cuanto falta jpiensa y fijate!




b) Ahora el dato para trabajar es el reactivo en defecto ya que es el que finaliza la reaccion al agotarse,
en nuestro caso los 15 g de agua.

Primero veamos los moles de H; que se producen. Observando la estequiometria de la reaccidn tenemos
que:

36g H,0 /2 moles H, = 15gH,0/ x moles H,  x = 0,83 moles de H,

Y el volumen correspondiente aplicando PV=nRT sera (745/760)V =0,83*0,082*293 > vV =20,3 |

c) rendimientoen % r(%) = cantidad realmente obtenida*100/cantidad teérica o calculada

r=(18,5/20.3)*100 = 91%

18) a)éCudntos litros de oxigeno medidos a 20 2C y 725 mm Hg se necesitan para la combustion de 15 g de
etanol (CH3CH;OH) de pureza 96%?. b) éCudntos litros de aire del 21% en volumen de O; se necesita?
c)éCuantos gramos de etanol del 96% de pureza se utilizaron si se obtuvieron 15g de H;0 en la reaccion
anterior con un rendimiento de 90%

a) Veamos primero la estequiometria de la reaccion:

Masas moleculares: 46 32 44 18
CHsCH,OH + 30,= 2CO, + 3H,0

Moles 1 3 2 3
Proporcion de gramos que intervienen 46 96 88 54
Comprobamos 46 + 96 = 88 + 54

Como los 15 g son de etanol no puro, tenemos que en realidad hay 15 * (96/100) = 14,4 g etanol puro.
La cantidad de O; necesaria sera (podemos calcular gramos o moles, pero sera mejor moles para calcular el volumen
gue nos piden):

46g etanol/3 moles O, =14,4g etanol/X moles O, x =0,94 moles O,

Y el volumen a 20 2Cy 725 mm Hg sera: (725/760)V = 0,94 * 0,082* 293 - V = 23,7 litros

b) La cantidad de aire necesaria ser4 (teniendo en cuenta que el aire contiene un 21% de O en volumen o
moles): 23,7 * (100/21) = 112,9 litros

Observar que la proporcién de la pureza en oxigeno del aire esta puesta a la inversa, ya que es una
proporcién inversa (a menor pureza del reactivo, mds necesito de él para obtener lo que quiero).

c) Segun la estequiometria para obtener 15 g de H,O se necesita:

54 g H,0/46 g etanol =15 g H,0O/ X g etanol > X = 12,8 g de etanol, pero esto es si el rendimiento fuera
del 100%, pero como el rendimiento de la reaccidon es malo (inferior al 100%) necesitaré mas:

12,8 * (100/90) = 14,2 g de etanol necesito en el caso de que usara etanol puro, pero como sélo dispongo
de etanol impuro, necesitaré mas cantidad de éste:

14,2 * (100/96) = 14,8 g de etanol del 96% de pureza



19) Sea la siguiente reaccién:
AIN + 3 H,0 = NHs + Al(OH);

Si hacemos reaccionar 50 g de AIN de pureza 75%, con 45 g. de agua ¢Cuantos gramos del
reactivo en exceso quedaron sin reaccionar? ¢{Qué volumen de NH; medido a 745 mmHg y 182C se
obtuvieron si el rendimiento fue de 85%?

Veamos la estequiometria

Masa molecular 41 18 17 78
AIN + 3 H;0 = NH; + Al(OH);
moles 1 3 1 1
gramos 41 54 17 78

Comprobamos: 41+54 =95=17+78
Veamos primero cuantos gramos de AIN tenemos en realidad: 50 x 75/100 = 37,5 g de AIN

Veamos ahora con cuantos gramos de agua reaccionarian:

41gAIN  37,5gAIN
= - X=54x37,5/41=49,4 g de H,0 se necesitan pero sélo tenemos 45 g, es decir el
54gH,0 X g AIN H,0 esta en defecto (no hay cantidad suficiente) Sobra AIN. Por lo tanto debemos
recalcular la cantidad de AIN que sobran al reaccionar con los 45 g de H,0 que

tenemos:

41gAIN  XgAIN
= -2 X=41x45/54 = 34,2 g de AIN reaccionan y como tenemos 50 significa que sobran
54gH,0 45g AIN 37,5-34,2=3,3 g de AIN sobran

Veamos ahora la cantidad de NH3 producida. jPero tenemos que utilizar el reactivo limitante!, es decir el H;0

54gH,0 17 g NH;
= 2> X=45x17/54 = 14,2 g de NHs si el proceso fuera 100% efectivo, pero como su
45gH,0 XgNH; rendimiento es del 85% se obtendrd menor cantidad:

14,2 x 85/100 = 12,1 g de NHs

Y al ser un gas aplicamos PV =nRT - (745/760) V = (12,1/17) x 0,082 x 291 > V = 17,3 litros de NH;

20) Sea la reaccion: Fe20; + 3H,S04 = Fez(S0a4)s + 3H:20.

Si se hacen reaccionar 4 g de 6xido de hierro(lll) de pureza 90% con 100 cm® de H,SO4 0,5 M
determinar:
a) é¢Cuantos gramos de y de que reactivo sobran?
b) ¢ Cuantos gramos de sulfato de hierro(lll) se forman si el rendimiento es del 95%?
c) éCual fue el rendimiento si se obtuvieron 0,85 g de H.0?
d) Gramos de Fe;03 de pureza 90 % que se necesitan para obtener 8 g de Fe;(S04); con un rendimiento del 95%?
e) Si con un rendimiento del 90% se obtienen 15 g Fe;(S04); al emplear 100 cc de H,SO, équé molaridad tendra el
acido sulfuarico?

Veamos la estequiometria de la reaccion:

Masa molecular 160 98 400 18
Fe;03 + 3H,504 = Fez(SOa4)3 + 3H,0
moles 1 3 1 3
gramos 160 294 400 54

Comprobamos: 160+294 = 454 = 400+54



a) Veamos los gramos que hay de cada reactivo:

Fe,03 4x90/100 = 3,6 g de Fe,0s5 puros

H,SO4 M= e 2 0,5= —---mmmmeee 2> m=4,9gdeH,S0, puros

La proporcion de reactivos en la estequiometria debe ser Fe,0s / H,SO, =160/294 = 0,544 y la que tenemos es:

Fe,03 / H,SO, = 3,6/4,9 = 0,735 por tanto debe disminuir, es decir debe haber menos Fe,0s; que serd por tanto el
reactivo que sobra. Para ver cuanto veamos:

160 g Fe;03 x g Fe;0s
= - x=2,67gdeFe;03 son necesarios, y como hay 3,6 = sobran 3,6-2,67=0,93 g
294 g H,S04 4,9 g H,S04 de Fe;03 sobran.

b) Paraver los gramos de Fe;(SOa4)3 tenemos en cuenta que hay que utilizar la cantidad de reactivo limitante
presente, es decir, los 4,9 g de Fez(S04)3

294 g H,S0, 4,9 g H2S04
= - x=6,67 gde Fe,(S04)3 se obtienen si el rendimiento es 100% >
400g Fex(S04)3  xg Fez(S04)s

Pero como el rendimiento es inferior (95%) se obtendra menos = 6,67 x 95/100 = 6,34 g Fe2(S04)s3

c) Para ver el rendimiento hemos de averiguar la cantidad de agua tedrica que se debia obtener con el reactivo
limitante:

294 g H,S04 4,9 g H,S04
= - x=0,9 gde H,O se obtendrian si el rendimiento es 100% >
54 g H,0 x H20
Masa real obtenida 0,85
Rendimiento (r%) = x100 = -----—---- x 100 =94,4%
Masa tedrica calculada 0,9

d) Para obtener 8 g de Fe,(S0a)s se necesita: 400 g Fez(S04)s 8 g Fez(S04);
= - x=3,2 gdeFe;0;
160 g Fe303 X g Fes0s

Pero la estequiometria anterior es para rendimiento 100% y con Fe30s puro.
Arreglemos primero el rendimiento. Como el rendimiento es solo 95% necesitaré mas cantidad de Fe3;0s, por tanto:

3,2- 100/95 = 3,37 g de Fe30s puro necesito. Pero como su pureza es inferior (90%), necesitaré mas:

3,37- 100/90 = 3,74 g de Fe,03 de pureza 90% y con rendimiento de la reaccion 95%

e) Veamos la cantidad de H,SO, necesaria para obtener 15 g de Fe,(S04); con un rendimiento de reaccion del 90%.

294 g HzSO4 Xg HzSO4
= - x=11gde H2SO4 necesito si el rendimiento es 100% >
400g Fez(S04)s  15g Fex(S0a4)3 Pero como el rendimiento es menor necesito mas 11:100/90 = 12,2g

i2,2 g de H,S04 hay en 100 cc de molaridad M: M = (masa/Mm)/V = (12,2/98)/0.1 = 1,24 Molar



